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ОБЩИЕ УКАЗАНИЯ

Работа на практических занятиях способствует формированию 
таких социально-личностных компетенций, как настойчивость в 
достижении цели; способность к сотрудничеству; умение работать 
в коллективе; способность осваивать большие объемы информации 
и выделять главное. Одновременно развиваются общенаучные и 
инструментальные компетенции: понимание необходимости при-
обретения новых знаний и способность приобретать их, используя 
современные научные методы, а также владение ими на уровне, не-
обходимом для решения задач в области химии; навыки аргумента-
ции, коммуникации и передачи научного материала.

Каждое практическое занятие начинается с проверки домаш-
него задания и устного опроса по теме занятия. Для подготовки к 
аудиторной работе по каждой теме студентам предлагается список 
вопросов, ответы на которые представлены в лекционном курсе и в 
рекомендуемой литературе.

После ознакомления с очередным разделом дисциплины и 
проработки типовых задач, на дом выдаются задачи для самостоя-
тельного решения, которые должны быть подготовлены к следую-
щему занятию. При решении задач рекомендуется пользоваться 
примерами, разобранными на занятии, а также литературой [1−6].
Задачи следует решать наиболее рациональным способом. Каждая 
задача оценивается определенным количеством баллов. Увеличить 
количество баллов возможно, если задача решена несколькими ва-
риантами.

Перед занятием необходимо изучить материал по данной теме 
по приведенным вопросам. В тетради для практических занятий 
кратко изложить ответы на предложенные вопросы. При подготов-
ке к занятию необходимо пользоваться конспектами лекций, а так-
же рекомендованными учебниками из списка литературы. При изу-
чении курса химии на практические занятия отводится 17 часов. 
Распределение часов по темам представлено в таблице.

В данных методических указаниях по каждой изучаемой теме 
приведены примеры решения задач с подробным теоретическим 
обоснованием, а также задания, которые студентам предстоит ре-
шить самостоятельно.
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Таблица
Семестровый план практических занятий

После-
дователь

ность 
тем

Тема занятия
Объем 
в ча-
сах

1 Классификация и номенклатура неорганиче-
ских веществ. Стехиометрические расчеты. 2

2 Тепловые эффекты, направление химических 
реакций. 2

3 Химическая кинетика и равновесие. 2

4 Растворы. Способы выражения состава раство-
ров. 2

5 Электролитическая диссоциация. Гидролиз со-
лей. 2

6
Составление уравнений окислительно-
восстановительных реакций. Направле-
ние окислительно-восстановительных процес-
сов. 

2

7 Гальванические элементы. Законы Фарадея. 3
8 Коррозия металлов. 2

Итого: 17

Занятие 1 Классификация и номенклатура неорганических ве-
ществ. Стехиометрические расчеты

Цели занятия: 

1) усвоение содержания основных понятий и сущности различ-
ных классов неорганических соединений, законов стехиометрии; 

2) формирование практических навыков самостоятельной ра-
боты с учебной и справочной литературой (приложение 1−4). 

Теоретические вопросы для подготовки к занятию

Понятия: основные классы неорганических соединений, их 
свойства, номенклатура; законы стехиометрии (сохранение массы, 
постоянства состава и кратных отношений, Авогадро, эквивалентов); 
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газовые законы, закон Клапейрона-Менделеева; методы определения 
атомных и молекулярных масс; основные типы расчетных задач.

Примеры решения типовых задач

Пример 1. При окислении 12,0 г двухвалентного металла об-
разуется 13,4 г оксида металла. Вычислить молярную массу метал-
ла и определить, какой это металл.

Решение: Составим уравнение реакции:

2Ме + О2 = 2МеО

по закону сохранения массы:

mmm MeOOMe 2  .

Найдем массу кислорода:

г1,412,013,4mmm MeMeOО2
 .

Из уравнения реакции следует:

n2n OMe 2
 или 

M
m2

M
m

O

O

Me

Me

2

2 .

Определяем молярную массу металла:

г/моль137,2
1,42

3212,0
m2

Mm
M

O

OMe
Me

2

2 




 .

Следовательно, атомная масса металла равна 137,2 а.е.м. По 
периодической системе элементов Д. И. Менделеева определяем 
металл. Это Ва – барий (137,33 а.е.м.)

Пример 2. Для растворения 16,5 г металла потребовалось 18,4 г 
хлороводородной (соляной) кислоты. Определить эквивалентную 
массу металла и объем выделившегося водорода при нормальных ус-
ловиях.

Решение: Для реакции:

Me + HCl → MeCln + H2↑

в соответствии с законом эквивалентов справедливо равенство:

       HМeClHClMe 2экnэкэкэк nnnn  ,
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т.е. количества (nэк) вступивших в реакцию веществ (Ме и HCl) и 
образовавшихся продуктов (MeCln и H2) одинаковы.

Так как    B
B

M
mn
эк

B
эк  , то    HClMe M

m
M

m
эк

HCl

эк

Me  .

Эквивалентная масса (Мэк) вещества (В) в конкретной реакции 
всегда в zB раз меньше молярной массы этого вещества (МВ):

 
z

MM
B

B
эк B  ,

где zB – эквивалентное число, которое в окислительно-
восстановительной реакции окисляется по числу принятых элек-
тронов для окислителя или отданных – для восстановителя.

НCl в данной реакции является окислителем за счет ионов во-
дорода:

Н+ + 1ē = Н,

поэтому 1zz HClН  , тогда     г/моль36,5HClМHClМэк  .

Вычисляем эквивалентную массу металла:

   
г/моль32,7

18,4
36,516,5

m
MmМеМ

HCl

экMe HCl
эк 


 .

Для получения Н2, необходимо 2Н+ + 2ē = Н2, тогда 2zН2
 .

Выражаем объем выделившегося водорода из равенства:

   HV
V

HClM
m

2эк

H

эк

HCl 2 ,

 
 

5,6
36,5

11,218,4
HClM

HVmV
эк

экHCl
H

2
2  дм3,

  11,2
2

22,4
H

z
VV

B

M
эк 2  дм3/моль, 

где VМ – молярный объем газа при н.у.
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Пример 3. При взаимодействии серной кислоты с гидрокси-
дом натрия образовались соли: а) Na2SO4, б) NaHSO4. Найдите зна-
чения эквивалентных масс серной кислоты в обоих случаях.

Решение: Составляем уравнения реакций:

а) H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O;
б) H2SO4 + NaOH = NaНSO4 + H2O.

Определяем эквивалентные числа для серной кислоты 
(z SOH 42

) по стехиометрическим коэффициентам в уравнениях ре-
акций:

а) 2z SOH 42
 , так как 1 формульная единица H2SO4 взаимодей-

ствует с 2 формульными единицами NaOH;
б) 1z SOH 42

 , так как 1 формульная единица H2SO4 взаимодей-
ствует с 1 формульной единицей NaOH.

Рассчитаем эквивалентные массы серной кислоты:

  49
2
98

z
M

SOHM
SOH

SOH
42эк

42

42  г/моль,

  981
98

z
M

SOHM
SOH

SOH
42эк

42

42  г/моль.

Упражнения и задачи

1. При взаимодействии гидроксида железа(III) с неконцентри-
рованной азотной кислотой образуются:

а) нитрат дигидроксожелеза(III);
б) нитрат гидроксожелеза(III);
в) нитрат железа(III).
Составьте уравнения реакций и вычислите эквивалентные 

массы гидроксида железа(III) в каждой их этих реакций.
2. Определите эквивалентную массу ортофосфорной кислоты 

в реакциях образования солей калия: а) дигидроортофосфата; б) 
гидроортофосфата; в) ортофосфата. Предварительно составьте 
уравнения реакций.

3. На растворы гидрокарбоната магния и хлорида гидроксо-
хрома(III) подействовали избытком хлороводородной кислоты. На-
пишите уравнения реакций и определите эквивалентные массы на-
званных солей.
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4. При окислении 33,48 г двухвалентного металла образова-
лось 43,08 г его оксида. Найдите эквивалентные массы металла и 
его оксида, атомную массу металла. Назовите этот металл.

5. 0,7 г двухвалентного металла вытеснил из кислоты 418 см3

водорода, собранного при 20 ÀС и давлении 104,3 кПа. Найдите от-
носительную атомную массу этого металла, назовите его.

Задачи и упражнения для самостоятельного решения

1. Разберите за-
дачи с реше-
ниями

Глинка, Н. Л. Задачи и упражнения по общей 
и неорганической химии / Н. Л. Глинка. – М. : 
Интеграл-Пресс, 2008. – 240 с.
Пример 1–4 стр.  8−9
Пример 1–4    стр.  11−12
Пример 1–3    стр.  16−17
Пример 1–3    стр.  20−21

2. Решите зада-
чи

Глинка, Н. Л. Задачи и упражнения по общей 
и неорганической химии / Н. Л. Глинка. – М. : 
Интеграл-Пресс, 2008. – 240 с.
№  16, 22 стр.  10−11; №  31, 40 стр. 13; №  54, 
56 стр. 18; №  80, 87, 99, 124 стр. 21–26

Для подготовки к занятию рекомендуется следующая литера-
тура: [1, с. 19−27, 29−34; 2, с. 5−9].

Занятие 2 Тепловые эффекты, направление химических реакций

Цели занятия: 

1) усвоение содержания основных понятий и сущности зако-
нов термодинамики; 

2) формирование практических умений выполнять различные 
термодинамические и термохимические расчеты;

3) формирование практических навыков самостоятельной ра-
боты с учебной и справочной литературой (приложение 5).

Теоретические вопросы для подготовки к занятию

Понятия: основные понятия химической термодинамики; 
первый закон термодинамики, тепловые эффекты химических ре-
акций; термохимические уравнения; закон Гесса и следствия из не-
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го; энтропия, факторы, влияющие на ее величину; энергия Гиббса,
влияние энтропийного и энтальпийного факторов на возможность 
самопроизвольного протекания процесса.

Примеры решения типовых задач

Пример 1. Рассчитайте стандартную энтальпию (ΔHÀх.р.) реакции:

Na2O(т) + H2O(ж) = 2NaOH(т)

по значениям стандартных энтальпий образования веществ ( 
fНΔ , см.

приложение 5). Укажите тип реакции (экзо- или эндотермическая).
Решение: По данным прил. 5, стандартные энтальпии образо-

вания Na2O(т), H2O(ж) и NaOH(т) при 298К равны соответственно –
416, –286 и –427,8 кДж/моль. Используя следствие из закона Гесса, 
рассчитываем ΔHÀх.р.:

ΔHÀх.р. = 2 
fНΔ (NaOH) – [ 

fНΔ (Na2O) + 
fНΔ (H2O)] = 2(– 427,8) – [–

416 + (–286)] = –153,6 кДж.
Так как, ΔHÀх.р. < 0, то данная реакция экзотермическая, т.е. 

протекает с выделением теплоты.

Пример 2. Прямая или обратная реакция будет протекать при 
стандартных условиях в системе СН4(г) + СO2(г) ↔ 2СО(г) + 2Н2(г)?

Решение: Для ответа на вопрос следует вычислить À
fGΔ прямой 

реакции. Значения 
fGΔ соответствующих веществ приведены в 

прил. 5. Зная, что ΔG есть функция состояния и, что ΔGÀ для про-
стых веществ, находящихся в устойчивых при стандартных услови-

ях агрегатных состояниях, равны нулю, находим 
fGΔ процесса:


fGΔ = 2(– 137,27) + 2(0) – (– 50,79 – 394,38) = + 170,63 кДж.

Так как, 
fGΔ > 0, самопроизвольного протекания прямой реак-

ции невозможно при Т = 298 K и равенстве давлений взятых газов 
101 325 Па (760 мм. рт. ст. = 1 атм).

Пример 3. При какой температуре наступит равновесие в 
системе:

BaO(кр) + 0,5O2(г) = BaO2(кр),

если ΔHÀх.р. = −81,51 кДж, а ΔSÀх.р. = −0,11 кДж/(моль∙К)?
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Решение. В состоянии равновесия энергия Гиббса равна нулю.
ΔG = ΔH − TΔS; если ΔG = 0, то ΔH = TΔS. Из этого равенства 
можно рассчитать температуру, при которой наступит равновесие в 
системе: Т = ΔHÀх.р./ΔSÀх.р.; T = −85,51/−0,11 = 777,4 К или 504,4 ÀС.

Упражнения и задачи

1. Вычислить стандартную энтальпию образования Fe2O3, ес-
ли известно, что для реакции: Fe2O3(к) + 3СО(г) = 2Fe(к) + 3СО2(г),
ΔНÀх.р. = –28,42 кДж.

2. На основании стандартных энтальпий образования и абсо-
лютных стандартных энтропий соответствующих веществ вычис-
лить ΔGÀх.р., протекающей по уравнению:

СO(г) + 3H2(г) = СН4(г) + Н2O(г).
Возможна ли данная реакция при стандартных условиях?
3. Укажите, какие из приведенных реакций протекают само-

произвольно и являются экзотермическими:
а) Н2О2(ж) = 2Н2О(ж) + О2(г);
б) 3Н2(г) + N2(г) = 2NH3(г);
в) N2O4(г) = 2NO2(г).

4. Определить стандартную энтальпию ( 
fНΔ ) образования 

РН3, исходя из уравнения:
2РН3(г) + 4O2(г) = Р2O5(к) + 3Н2O(ж); ΔНÀх.р. = – 2360 кДж.
Сколько теплоты выделится, если в реакции участвуют 89,6 л 

фосфина РН3?
5. Теплота образования пероксида водорода ΔHÀ(H2O2) 

= – 187,86 кДж/моль. Какое количество тепла выделится при вос-
становлении 1 моль Н2О2 до жидкой воды?

Задачи и упражнения для самостоятельного решения

1. Разберите за-
дачи с реше-
ниями

Глинка, Н. Л. Задачи и упражнения по общей 
и неорганической химии / Н. Л. Глинка. – М. : 
Интеграл-Пресс, 2008. – 240 с.
Пример 1–9  стр. 68–74 

2. Решите зада-
чи

Глинка, Н. Л. Задачи и упражнения по общей 
и неорганической химии / Н. Л. Глинка. – М. : 
Интеграл-Пресс, 2008. – 240 с.
№ 283, 285, 286, 288, 293, 300, 303, 308, 310
стр. 75–79
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Для подготовки к занятию рекомендуется следующая литера-
тура: [1, с. 170–189, с. 186–211; 3, с. 9–12; 4, с. 116–142; 6, 
с. 176–197].

Занятие 3 Химическая кинетика и равновесие

Цели занятия: 

1) усвоение содержания основных понятий и законов химиче-
ской кинетики;

2) формирование умений выполнения кинетических расчетов.

Теоретические вопросы для подготовки к занятию

Понятия: скорость химических реакций, единицы измерения, 
константа скорости; факторы, влияющие на изменение скорости 
химической реакции: концентрация, температура, давление (для га-
зов), закон действующих масс, правило Вант-Гоффа, энергия акти-
вации; катализ и катализаторы. 

Примеры решения типовых задач

Пример 1. Во сколько раз изменится скорость прямой и об-
ратной реакции в системе 2SO2(г) + O2(г) = 2SO3(г), если объем га-
зовой смеси уменьшить в три раза? В какую сторону сместится 
равновесие системы?

Решение: Обозначим концентрации реагирующих веществ: 
[SO3] = а, [O2] = b, [SO3] = с. Согласно закону действия масс скоро-
сти ν прямой и обратной реакции до изменения объема: 

bkaν 2
пр.  , 2

1обр. сkν  .
После уменьшения объема гомогенной системы в три раза 

концентрация каждого из реагирующих веществ увеличится в три 
раза: [SO2] = 3а, [O2] = 3b, [SO3] = 3с.

При новых концентрациях скорости ν прямой и обратной ре-

акции:     b27ka3b3akν 22
пр.  ,     2

1
2

1обр. с9k3сkν  .
Отсюда

27=
bka

ba27k=
ν
ν

2

2

пр.

пр.




, 9
kс

9kс
ν
ν

2

2

обр.

обр. 


.
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Следовательно, скорость прямой реакции увеличилась в 27 
раз, а обратной только в 9 раз. Равновесие системы сместилось в 
сторону образования SO3.

Пример 2. Вычислите температурный коэффициент скорости 
реакции, зная, что с повышением температуры на 60 ÀС скорость 
возрастает в 128 раз.

Решение. Зависимость скорости химической реакции от тем-
пературы выражается эмпирическим правилом Вант−Гоффа: при 
повышении температуры на каждые 10 ÀС скорость большинства 
реакций увеличивается в два − четыре раза:

 10
1Т2Т

12 γ)(Тν)(Тν


 ,

где Т1, Т2 − начальная и конечная температура; γ − температурный 
коэффициент, принимающий значения от 2 до 4:

 
,γ128 10

60
 ,γ128 6 2.γ 

Пример 3. Равновесие системы 2SO2 + O2 = 2SO3 установилось, 
когда концентрации компонентов, моль/л, были: [SO2]равн = 0,6; 
[O2]равн = 0,24; [SO3]равн = 0,21. Вычислите константу равновесия этой 
реакции и исходные концентрации кислорода и диоксида серы.

Решение. Химическим равновесием называется такое состоя-
ние, когда скорости прямой и обратной реакций равны. Характери-
зуется химическое равновесие константой К, она имеет вид:

aA + bB = cC + dD,

   
   ba

dc

BA
DCК

 .

В условии задачи даны равновесные концентрации. Поэтому сра-
зу можно рассчитать константу химического равновесия для реакции:

2SO2 + O2 = 2SO3,

 
   

0,51
34,00,62

0,21
OSO

SOК
2

2

2
2

2

2
3 





.
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Чтобы рассчитать исходные концентрации кислорода и диок-
сида серы, необходимо найти, сколько этих компонентов было из-
расходовано на получение 0,21 моль триоксида серы и сложить с 
равновесными концентрациями. Согласно уравнению реакции для 
получения 2 моль триоксида серы требуется 2 моль диоксида серы, 
а для получения 0,21 моль триоксида серы − x моль диоксида серы.

Отсюда

x = (0,21 ∙ 2) / 2 = 0,21 моль.

Итак, [SO2]изр = 0,21 моль/л.
На получение SO3 было израсходовано 0,21 моль SO2, тогда 

[SO2]исх = [SO2]равн + [SO2]изр = 0,6 + 0,21 = 0,81 моль/л, [SO2]исх = 
0,81 моль/л.

Для получения 2 моль SO3 требуется 1 моль O2.
Для получения 0,21 моль SO3 − y моль O2,

y = (0,21 ∙ 1) / 2 = 0,105 моль.

Итак, [O2]изр = 0,105 моль/л. 
Тогда [O2]исх = [O2]равн + [O2]изр = 0,24 + 0,105 = 0,345 моль/л.

Упражнения и задачи

1. Во сколько раз изменится скорость реакции, протекающей в 
газовой фазе, если понизить температуру от 100 до 50 ÀС? Темпера-
турный коэффициент скорости реакции равен 2. Привести пример 
гомогенной реакции.

2. В гомогенной системе СО + Сl2 = СОСl2 равновесные кон-
центрации реагирующих веществ при некоторой температуре рав-
ны: [СО] = 0,4 моль/л; [Сl2] = 0,6 моль/л; [СОСl2] = 1,2 моль/л. Вы-
числите константу равновесия и исходные концентрации Cl2 и CO.

3. Константа равновесия гомогенной системы СО(г) + Н2О(г) =
СО2(г) + Н2(г) при некоторой температуре равна 1. Вычислить равно-
весные концентрации всех реагирующих веществ, если исходные 
концентрации: [СО]исх = 0,30 моль/л; [Н2О]исх = 1,20 моль/л.

4. В системе СO(г) + Cl2(г) = СОCl2(г) начальная концентрация 
СО и Cl2 была равна 0,28 моль/л и 0,09 моль/л; равновесная концен-
трация СО равна 0,20 моль/л. Найти константу равновесия.

5. Куда сместится равновесие системы 4НСl(г) + О2(г) = 2Сl2(г) + 
2Н2О(г), если: а) увеличить концентрацию О2; б) понизить давление; 
в) увеличить объем реакционного сосуда; г) понизить концентра-
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цию Н2О; д) повысить концентрацию Cl2? Написать выражение 
константы равновесия.

Задачи и упражнения для самостоятельного решения

1. Разберите за-
дачи с реше-
ниями

Глинка, Н. Л. Задачи и упражнения по общей 
и неорганической химии / Н. Л. Глинка. – М. : 
Интеграл-Пресс, 2008. – 240 с.
Пример 1–10 стр. 80–88

2. Решите зада-
чи

Глинка, Н. Л. Задачи и упражнения по общей 
и неорганической химии / Н. Л. Глинка. – М. : 
Интеграл-Пресс, 2008. – 240 с.
№ 325, 326, 327, 339, 335, 341, 343, 354, 362, 
364 стр. 88–93.  

Для подготовки к занятию рекомендуется следующая литера-
тура: [1, с. 216–231; 3, с. 12–17; 4, с. 167–201; 6, с. 197–225].

Занятие 4 Растворы. Способы выражения состава растворов

Цели занятия:

1) приобретение расчетных умений по выражению концентра-
ций веществ в растворах разными способами (массовая доля, моль-
ная доля, молярная, эквивалентная, моляльная концентрации); 

2) формирование практических навыков самостоятельной ра-
боты с учебной и справочной литературой (приложение 3, 5).

Теоретические вопросы для подготовки к занятию

Понятия: массовая доля, моляльная, эквивалентная, молярная 
концентрации, мольная доля; математическая связь между различ-
ными способами выражения концентрации вещества в растворе. 

Примеры решения типовых задач

Пример 1. Определите массу кристаллогидрата хлорида желе-
за(III) FeCl3∙6H2O и массу воды, необходимые для приготовления 
250 г раствора с массовой долей хлорида железа(III) 15%. Рассчи-
тайте моляльность FeCl3 в полученном растворе.
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Решение: Определяем массу безводного хлорида железа(III), 
необходимую для приготовления 250 г раствора с массовой долей 
FeCl3 15%:

 
ра-p

3
3 m

100)m(FeCl
FeClω


 ,

откуда   г37,5
100

25015
100

m)(FeClω
FeClm ра-p3

3 


 .

Исходя из того, что М(FeCl3∙6H2O) = 270,5 г/моль и М(FeCl3) = 
162,5 г/моль, определяем массу кристаллогидрата хлорида 
железа(III), соответствующую найденной массе безводной соли:

270,5 г FeCl3 ∙ 6Н2О содержат 162,5 г FeCl3
m г FeCl3 É 6Н2О содержат 37,5 г   FeCl3

  г62,42
162,5

37,5270,5O6HFeClm 23 


 .

Определяем массу воды, необходимую для приготовления 
250 г раствора FeCl3: 

m(H2O) = mp-ра – m(FeCl3É6Н2О) = 250 – 62,42 = 187,58 г.

Определяем массу воды, содержащуюся в 250 г раствора 
FeCl3:

m(H2O) = mp-ра – m(FeCl3) = 250 – 37,5 = 212,5 г = 0,212 5 кг.

Находим моляльность FeCl3 в полученном растворе:

  ОНкгмоль1,086
50,212162,5

37,5
O)m(H)M(FeCl

)m(FeCl
FeClС 2

23

3
3m 





 .

Пример 2. Определите, какой объем 0,8 М раствора щелочи 
КОН необходим для полного взаимодействия КОН с кислотой 
H2SO4, содержащейся в 40 мл 0,13 М раствора кислоты H2SO4, с 
превращением ее в среднюю соль.

Решение: Для реакции между кислотой H2SO4 и щелочью 
КОН, протекающей в растворе по уравнению:

H2SO4 + 2КОН = К2SO4 + Н2О.
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Закон эквивалентов можно записать в виде:

V(H2SO4) ∙ Сэк(H2SO4) = V(KOH) ∙ Сэк(КОН),

откуда     КОНC
)SO(HC)SOV(H

KOHV
эк

42эк42 
 .

Молярная концентрация и молярная концентрация эквивален-
тов вещества В связаны соотношением: Сэк(В) = z ∙ СМ(В), прини-
мая z(H2SO4) = 2, а z(KOH) = 1, находим Сэк(H2SO4) = 2 ∙ 0,13 = 0,26 
моль/л, Сэк(КОН) = 1 ∙ 0,8 = 0,8 моль/л.

Определяем искомый объем 0,8 М раствора КОН:

  .см13
0,8

0,2640KOHV 3




Пример 3. Выразите состав полученного раствора через мо-
лярную концентрацию, молярную концентрацию эквивалентов, ес-
ли 5,6 л SO2, измеренного при н.у., растворили в 25 л воды.

Решение: При растворении газа SO2 в воде происходит его хими-
ческое взаимодействие с водой с образованием сернистой кислоты:

SO2 + H2O = H2SO3.

Определяем количество растворенной H2SO3 в растворе.
Молярный объем любого газа при нормальных условиях равен

22,4 л/моль. В соответствии с уравнением реакции из 1 моль SO2

образуется 1 моль H2SO3, тогда n(SO2) = n(H2SO3) = 
4,22

6,5

0,25 моль.
Считаем полученный раствор H2SO3 разбавленным и прини-

маем его плотность равной плотности воды, а объем раствора рав-
ным объему воды. Находим молярную концентрацию полученного 
раствора H2SO3:

СМ(H2SO3) = 
25

0,25
V

)SOn(H

ра-p

32 0,01 моль/л.

Принимаем число эквивалентности z(H2SO3) равным 2 и рас-
считываем молярную концентрацию эквивалентов Сэк(H2SO3) по 
формуле:
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Сэк(H2SO3) = 2 ∙ СМ(H2SO3) = 0,01 ∙ 2 = 0,02 моль.

Упражнения и задачи

1. Сколько граммов кристаллогидрата Na2SO4∙10H2O нужно 
взять для приготовления 600 см3 раствора с массовой долей Na2SO4, 
равной 10%?

2. Рассчитайте массы воды и медного купороса CuSO4∙5H2O, 
необходимые для приготовления 1 л раствора с массовой долей 
безводной соли CuSO4 8% и плотностью 1,084 г/см3.

3. Чему равна молярная концентрация раствора, который со-
держит в 3 л 175,5 г поваренной соли?

4. Сколько граммов (NH4)2SO4 нужно взять для приготовления 
2 л 0,05 М раствора? Какова эквивалентная концентрация такого 
раствора?

5. Определите молярную и эквивалентную концентрации, а 
также мольную долю вещества в водном растворе с массовой долей 
сульфата алюминия Al2(SO4)3 25%. Плотность раствора 1,26 г/см3.

Задачи и упражнения для самостоятельного решения

1. Разберите за-
дачи с реше-
ниями

Глинка, Н. Л. Задачи и упражнения по общей 
и неорганической химии / Н. Л. Глинка. – М. : 
Интеграл-Пресс, 2008. – 240 с.
Пример 1−11 стр.  96−99 

2. Решите зада-
чи

Глинка, Н. Л. Задачи и упражнения по общей 
и неорганической химии / Н. Л. Глинка. – М. : 
Интеграл-Пресс, 2008. – 240 с.
№ 391, 392, 396, 400, 406, 414, 427, 429, 436, 
443 стр. 99−103

Для подготовки к занятию рекомендуется следующая литера-
тура: [1, с. 231–245; 3, с. 17–21].

Занятие 5 Электролитическая диссоциация. Гидролиз солей

Цели занятия:

1) обобщение знаний о растворах электролитов и неэлектроли-
тов, водородном показателе (рН), кислотно-основных индикаторах, 
гидролизе солей;
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2) продолжение формирования умений работать с учебной и 
справочной литературой (приложение 2, 5, 7).

Теоретические вопросы для подготовки к занятию

Понятия: теория электролитической диссоциации Аррениуса, 
свойства электролитов, осмотическое давление, закон Вант-Гоффа, 
его математическое выражение; температура замерзания и кипения, 
физический смысл криоскопической и эбулиоскопической констант;
понятия о степени и константе диссоциации; понятие о водородом 
показателе (рН); гидролизе солей, константе и степени гидролиза.

Примеры решения типовых задач

Пример 1. В каком количестве воды следует растворить 20 г 
глюкозы, чтобы получить раствор с температурой кипения 
100,2 ÀС?

Решение: Температура кипения воды 100 ÀС. Повышение тем-
пературы кипения раствора Δtкип = 100,2 − 100 = 0,2 ÀС. Молярная 
масса глюкозы М(C6H12O6) = 180 г/моль.

Из формулы 














водыв

в
кип mМ

1000m
ЕtΔ находим массу воды, в 

котором нужно растворить 20 г глюкозы, чтобы получить раствор с 
температурой кипения 100,2 ÀС:

г.289
1800,2

1000200,52
МtΔ

1000m
m

кип

в
воды 










Пример 2. Рассчитайте, при какой температуре осмотическое 
давление раствора, содержащего в 100 см3 раствора 7 г глицерина 
(С3Н8О3), составит 1750 кПа.

Решение: Рассчитаем молярную массу глицерина и молярную 
концентрацию раствора: 

Мв = 3 . 12 + 8 . 1 + 3 . 16 = 92 г/моль,

моль/л0,76
0,192

7
VM

m
C

в

в
М 





 ,
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C4277K
8,3140,76

1750
RC

P
T

М

осм. 





 .

Пример 3. Вычислить рН 0,01н. раствора уксусной кислоты, в 
котором степень диссоциации кислоты равна 0,042.

Решение: Поскольку уксусная кислота СН3СООН является 
одноосновной, ее эквивалентная концентрация равна молярной
Сэк = СM = 0,01 моль/л.

Концентрация ионов Н+ в растворе составит:

[H+] = α ∙ CM = 0,042 ∙ 0,01 = 4,2∙10ˉ4.

Отсюда рН = –lg ∙ [H+] = – lg 4,2 ∙ 10ˉ4 = 3,38.

Пример 4. Какие из солей Fe2(SO4)3, NaCl, K3AsO4 подверга-
ются гидролизу? Составьте молекулярные и ионные уравнения 
гидролиза соответствующих солей.

Решение: Соли, образованные сильным основанием и сильной 
кислотой, не подвергаются гидролизу. К ним относятся NaCl, 
K3AsO4.

Для остальных солей составим уравнения гидролиза:
Fe2(SO4)3 – соль, образованная слабым основанием и сильной 

кислотой, она подвергается гидролизу по катиону:

Fe2 (SO4)3 + 2Н2О = 2(FeОН)SO4 + H2SO4

2Fe3+ + 3SO4
2- + 2Н2О = 2FeОН2+ + 3SO4

2- + Н+

Fe3+ + Н2О = FeОН2+ + Н+ − кислая реакция среды, рН < 7.

Упражнения и задачи

1. Температура кипения водного раствора сахарозы C12H22O11
равна 101,4 ÀС. Вычислите моляльную концентрацию и массовую 
долю сахарозы в растворе. При какой температуре замерзнет этот 
раствор?

2. Вычислить рН 3,12%-ого раствора НCl, плотность которого 
равна 1,015 г/см3.

3. Понижение температуры замерзания раствора, содержащего 
0,052 г камфоры в 26 г бензола равно 0,067À. Какова молярная мас-
са камфоры?
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4. Сколько воды нужно прибавить к 300 см3 0,2 М раствора  
уксусной кислоты CH3COOH, чтобы степень диссоциации кислоты 
удвоилась?

5. Какая из солей при равных условиях в большей степени 
подвергается гидролизу: Na2CO3, Na2SeO3, Na2TeO3 или Na2SO3; 
FeCl2, NiCl2, CuCl2 или FeCl3? Почему? Составить молекулярные и 
ионно-молекулярные уравнения гидролиза этих солей.

6. Степень диссоциации угольной кислоты H2CO3 по первой 
ступени в 0,1н. растворе равна 2,11∙10–3. Вычислите К1.

Задачи и упражнения для самостоятельного решения

1. Разберите за-
дачи с реше-
ниями

Глинка, Н. Л. Задачи и упражнения по общей 
и неорганической химии / Н. Л. Глинка. – М. : 
Интеграл-Пресс, 2008. – 240 с.
Пример 1–4 стр. 105–106
Пример 1–4    стр. 111–116
Пример 1–5    стр. 120–123

2. Решите зада-
чи

Глинка, Н. Л. Задачи и упражнения по общей 
и неорганической химии / Н. Л. Глинка. – М. : 
Интеграл-Пресс, 2008. – 240 с.
№  463, 464, 468, 477, 480 стр. 197–109
№ 503, 505, 506     стр.116–118
№ 536, 538, 543, 538а, 539б, 541 стр.123–124
№ 559, 563     стр. 128–129
№ 585, 586, 598    стр. 136–137

Для подготовки к занятию рекомендуется следующая литера-
тура: [1, с. 245–247, с. 249–251, с. 254–259; 3, с. 20–28; 6, 
с. 225–234].

Занятие 6 Составление уравнений окислительно-
восстановительных реакций. Направление окислительно-
восстановительных процессов

Цели занятия:

1) углубление знаний по методам составления уравнений ОВР 
и о влиянии различных факторов на протекания ОВР;
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2) формирование расчетных умений прогнозирования само-
произвольного направления протекания ОВР на основе значений 
окислительно-восстановительных потенциалов;

3) продолжение формирования навыков работы со справочной 
литературой (приложение 8).

Теоретические вопросы для подготовки к занятию

Понятия: степень окисления, окислитель, восстановитель, 
процессы окисления, восстановления; окислительно-
восстановительный потенциал; метод электронного баланса; типы 
ОВР, факторы, влияющие на характер их протекания; зависимость 
окислительно-восстановительных свойств соединений от степени 
окисления элементов; направление ОВР реакции.

Примеры решения типовых задач

Пример 1. Исходя из степени окисления азота, серы и мар-
ганца в соединениях NH3, HNO2, HNO3, H2S, H2SO3, H2SO4, Cr2O3, 
K2Cr2O7, определите, какие их них могут быть только восстанови-
телями, только окислителями и какие проявляют как окислитель-
ные, так и восстановительные свойства.

Решение: Степень окисления азота (N) в указанных соедине-
ниях соответственно равна: − 3 (низшая), + 3 (промежуточная), + 5 
(высшая); степень окисления серы (S) соответственно равна: – 2 
(низшая), + 4 (промежуточная), + 6 (высшая); степень окисления
хрома (Cr) соответственно равна: + 3 (промежуточная), + 6 (выс-
шая). Отсюда: NH3, H2S − только восстановители; HNO3, H2SO4, 
K2Cr2O7 − только окислители; HNO2, H2SO3, Cr2O3 − могут быть и 
окислителями и восстановителями.

Пример 2. Составьте уравнение реакции взаимодействия цин-
ка с концентрированной серной кислотой, учитывая максимальное 
восстановление последней.

Решение: Цинк − проявляет восстановительные свойства 
(ZnÀ). H2SO4 − проявляет окислительные свойства (S+6). Макси-
мальное восстановление серы означает, что она приобретает мини-
мальную степень окисления. Минимальная степень окисления серы 
как р-элемента VIA группы равна –2. Цинк как металл IIВ группы 
имеет постоянную степень окисления +2.

Отражаем сказанное в электронных уравнениях:
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восстановитель 4 ZnÀ – 2ē = Zn+2 процесс окисления

окислитель 1 S+6 + 8ē = S–2 процесс восстановления

Составляем уравнение реакции:

4Zn + 5H2SO4 → 4ZnSO4+ H2S + 4H2O.

Перед H2SO4 стоит коэффициент 5, а не 1, т.к. четыре молеку-
лы H2SO4 идут на связывание четырех ионов Zn2+.

Пример 3. Пользуясь таблицей потенциалов, определите, будет 
ли протекать следующая окислительно-восстановительная реакция:

2FeCl3 + 2KI → 2FeCl2 + I2 + 2KCl.
Решение:

окислитель 1 2Fe+3+ 2ē = 2Fe+2 процесс восстановления

восстановитель 1 2Iˉ – 2ē = I2 процесс окисления

0,77 ВЕ
Fe

Fe
2

3 


 ; 0,53 В
-

Е
I

I2
 .

00,240,530,77ЕЕ о
львосо ль-ок   − реакция воз-

можна.

Упражнения и задачи

1. Составить электронные уравнения и указать, какой процесс: 
окисление или восстановление происходит при следующих пре-
вращениях:

а) Аs–3 → As+5; б) N+3 → N–3; в) S–2 → SÀ.
2. Реакции выражаются схемами:

1) K2Cr2O7 + HJ → J2 + KJ + CrJ3 + H2O;
2) I2 + 5H2O2 → 2HIO3 + 4H2O;
3) KClO3 → KCl + KCIO4; 
4) C6H12O6 + KMnO4 + H2SO4 → CO2 + MnSO4 + K2SO4 + H2O;
5) P + H2O → H3PO3 + PH3;
6) HIO3 + H2O2 → I2 + O2 + H2O;
7) J2 + Ba(OH)2 → Ba(JO3)2 + BaJ2 + H2O;
8) MnSO4 + PbO2 + HNO3 → HMnO4 + PbSO4 + Pb(NO3)2 + H2O.

Расставить коэффициенты, пользуясь методом электронно-
го баланса. Указать окислитель и восстановитель, что окисляется 
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и что восстанавливается? К каким классам ОВР относятся ука-
занные реакции?

3. Какое из веществ: K2Cr2O7, KJ и H2SO3 – является только 
окислителем, только восстановителем и какое может проявлять как 
окислительные, так и восстановительные свойства. Почему? Рас-
ставить коэффициенты в уравнении окислительно-
восстановительной реакции, идущей по схеме:

Na2C2O4 + KBrO3 + H2O → CO2 + KBr + NaOH.
4. Пользуясь таблицей стандартных электродных потенциа-

лов, указать, в каком направлении будут самопроизвольно проте-
кать реакции:
а) Ca(ClO)2 + Na2S + H2O → CaCl2 + S + NaOH;
б) Cr + O2 + H2SO4 → Cr2(SO4)3 + H2 + H2O;
в) P + H2O → H3PO3 + PH3.

Задачи и упражнения для самостоятельного решения

1. Разберите за-
дачи с реше-
ниями

Глинка, Н. Л. Задачи и упражнения по общей 
и неорганической химии / Н. Л. Глинка. – М. : 
Интеграл-Пресс, 2008. – 240 с.
Пример 1–3  стр. 149–151
Пример 1−2   стр. 154–155
Пример 1–3  стр. 164–166

2. Решите зада-
чи

Глинка, Н. Л. Задачи и упражнения по общей 
и неорганической химии / Н. Л. Глинка. – М. : 
Интеграл-Пресс, 2008. – 240 с.
№ 612, 614, 625, 626, 628, 631 стр. 143–153
№  642, 646 стр. 156
№ 672, 677  стр. 166–167

Для подготовки к занятию рекомендуется следующая литера-
тура: [1, с. 259–273; 3, с. 28–32; 4, 251–260; 6, с. 234–240].

Занятие 7 Гальванические элементы. Законы Фарадея

Цели занятия:

1) закрепить знания, а также проверить и скорректировать ус-
воение разделов: электрическая проводимость растворов электроли-
тов, электродные и окислительно-восстановительные потенциалы; 

2) закрепить знания: электролиз расплавов и водных растворов.
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3) продолжение формирования навыков работы со справочной 
литературой (приложение 8).

Теоретические вопросы для подготовки к занятию

Понятия: стандартный водородный электрод и стандартные 
водородные и окислительно-восстановительные потенциалы, урав-
нение Нернста, гальванические элементы, ЭДС; электролиз распла-
вов и водных растворов, законы электролиза.

Примеры решения типовых задач

Пример 1. Стандартный электродный потенциал никеля боль-
ше, чем кобальта. Изменится ли это соотношение, если измерить по-
тенциал никеля в растворе его ионов с концентрацией 0,001 моль/л, а 
потенциал кобальта – в растворе с концентрацией 0,1 моль/л?

Решение: Электродный потенциал металла о

Me
МеЕ n


 зависит 

от концентрации его ионов в растворе. Эта зависимость выражается 
уравнением Нернста:

Clgn
0,059ЕЕ Men

Me
Me

Me
Me

o

n
o

n
 

 ,

где 




Me
МеЕ n – стандартный электродный потенциал, В; n – число 

электронов, принимающих участие в процессе; nMeC – концентра-
ция гидратированных ионов металла в растворе, моль/л.

о

Me
МеЕ n


 для никеля и кобальта соответственно равны –

0,250 и – 0,277 В. Определим электродные потенциалы этих метал-
лов при данных в условии концентрациях:

В,0,33910lg
2

0,0590,25lgCn
0,059ЕЕ 3

222 Ni
Ni

Ni
Ni

Ni  
 









В0,30710lg2
0,0590,277lgCn

0,059ЕЕ 1
222 Со

Со
Со

Со
Со 



 




.

Таким образом, при изменившейся концентрации потенциал 
кобальта стал больше потенциала никеля.
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Пример 2. При электролизе раствора CuSO4 на угольном ано-
де выделилось 350 см3 кислорода при нормальных условиях. 
Сколько граммов меди выделилось на катоде? Приведите уравне-
ния электродных процессов, определите продукты электролиза.

Решение: В водном растворе сульфат меди(II) диссоциирует 
по схеме: CuSO4 = Cu2+ + SO4

2ˉ. 
Катионы меди имеют значение электродного потенциала 

(+0,337 В) значительно большее, чем ионы водорода. Поэтому на 
катоде происходит процесс восстановления ионов Cu2+. При элек-
тролизе водных растворов сульфат-анионы не окисляются на аноде. 
На нем происходит окисление воды. 

Катод  Cu2+, Н2О Анод  SO4
2-, Н2О

На катоде: Cu2+ + 2ē = Сu На аноде: 2Н2О − 4ē = 4Н+ + О2.

Продукты электролиза − Сu, О2. 

У анода: 4Н+ + 2SO4
2- = 2Н2SO4.

Один моль эквивалентов кислорода при н. у. занимает объем 
5,6 л. Следовательно, 350 см3 составляют 0,35/5,6 = 0,0625 моль. 
Столько же молей эквивалентов выделилось на катоде. Отсюда 
масса меди (63,54/2)  0,0625 = 1,98 г.

Пример 3. Ток силой 2,5 А, проходя через раствор электроли-
та, за 30 мин выделяет из раствора 2,77 г металла. Найти эквива-
лентную массу металла.

Решении:. Согласно законам Фарадея:

F
τIM

m эк 
 ,

где m – масса вещества, выделившегося на электроде, г; Mэк. – мо-
лярная масса эквивалентов вещества, выделившегося на электроде,
г/моль; I – сила тока, А; τ – время электролиза, с; F − число Фарадея 
равное 96500, Кл.

Решим уравнение Фарадея относительно эквивалентной массы 
металла и подставим в него данные задачи (m = 2,77 г; I = 2,5 A; τ = 
30 мин = 1800 с):

г/моль59,418002,5
965002,77

τI
Fm

Мэк 




 .
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Упражнения и задачи

1. Вычислить ЭДС гальванического элемента, образованного со-
четанием цинкового электрода в растворе ZnSO4, [Zn2+] = 0,2 моль/л и 
свинцового электрода в растворе Pb(NO3)2, [Pb2+] = 0,012 моль/л.

2. Хромовая и серебряная пластины соединены внешним про-
водником и погружены в раствор серной кислоты. Составить схему
гальванического элемента и написать электронные уравнения про-
цессов, происходящих на аноде и катоде.

3. Вычислить ЭДС гальванического элемента, образованного со-
четанием кадмиевого электрода в растворе CdCl2, [Cd2+] = 0,01 моль/л 
и цинкового электрода в растворе ZnCl2, [Zn2+] = 4∙10ˉ3 моль/л.

4. Проходя через раствор электролита, ток силой 2 А за 44 ми-
нуты выделяет 2,3 г металла. Определить эквивалентную массу и 
электрохимический эквивалент этого металла.

5. Составить уравнения реакций электролиза водных раство-
ров следующих веществ: а) AlCl3; б) K3PO4; в) Pt(NO3)2. Электролиз 
ведется с инертными электродами.

Задачи и упражнения для самостоятельного решения

1. Разберите за-
дачи с реше-
ниями

Глинка, Н. Л. Задачи и упражнения по общей 
и неорганической химии / Н. Л. Глинка. – М. : 
Интеграл-Пресс, 2008. – 240 с.
Пример 1–4 стр. 156–161
Пример1–3   стр. 168–171

2. Решите зада-
чи

Глинка, Н. Л. Задачи и упражнения по общей 
и неорганической химии / Н. Л. Глинка. – М. : 
Интеграл-Пресс, 2008. – 240 с.
№ 650, 651, 654, 661 стр. 162–163
№ 686, 688, 690, 699, 706 стр. 171–173

Для подготовки к занятию рекомендуется следующая литера-
тура: [1, с. 273–289, с. 685–694; 3, с. 32–38, с. 44–55; 4, 
c. 260–278, 284–292, 310–338; 6, с. 245–248].

Занятие 8 Коррозия металлов

Цели занятия:

1) закрепить знания: коррозия металлов, типы и виды коррозии;
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2) продолжение формирования навыков работы со справочной 
литературой (приложение 8).

Теоретические вопросы для подготовки к занятию

Понятия: ряд напряжения металла; коррозия; типы и виды кор-
розии, коррозия металлов в различных условиях; защита от коррозии.

Примеры решения типовых задач

Пример 1. Как происходит коррозия цинка, находящегося в 
контакте с кадмием, во влажном воздухе и в кислом растворе 
(НС1)? Составьте уравнения анодного и катодного процессов. Оп-
ределите состав продуктов коррозии.

Решение: Цинк имеет меньшее значение потенциала (−0,763 В),
чем кадмий (−0,403 В), поэтому он является анодом, а кадмий – ка-
тодом. Следовательно, цинк растворяется, а на поверхности кадмия 
идет восстановление окислителя. В кислом растворе коррозия про-
текает с водородной деполяризацией, во влажном воздухе – с ки-
слородной деполяризацией.

Анодный процесс: Zn − 2ē = Zn2+

Катодный процесс: в кислом растворе  2Н+ +  2ē  Н2

во влажном воздухе  Í О2 +  Н2О  +  2ē  2ОНˉ

Во влажном воздухе ионы Zn2+ с гидроксильными группами, 
выделяющимися на катоде, образуют малорастворимый гидроксид 
цинка Zn(ОН)2, который и является продуктом коррозии.

В кислой среде на поверхности кадмия выделяется газообраз-
ный водород. В раствор переходят ионы Zn2+.

Пример 2. Хром находится в контакте с медью. Какой из ме-
таллов будет окисляться при коррозии, если эта пара металлов по-
падает в кислую среду (НС1)? Приведите уравнения анодного и ка-
тодного процессов. Каков состав продуктов коррозии?

Решение: По положению в ряду напряжений металлов видно, 

что хром более активный металл ( 0,74ВЕ
o

3
Cr

Cr 
 ), чем медь 

( 0,34ВЕ
o

2
Сu

Сu 
 ). В образованной гальванической паре Cr –



26

анод, он окисляется, а Cu – катод, на ее поверхности выделяется 
(восстанавливается) водород из НС1. 

Анодный процесс: Cr − 3ē = Cr3+

Катодный процесс в кислой среде: 2Н+ + 2ē  Н2

Появляющиеся ионы Cr3+ образуют с хлорид-анионами (из 
НС1) растворимое соединение − CrC13, на поверхности меди выде-
ляется Н2.

Упражнения и задачи

1. Какие электродные процессы будут происходить на элек-
тродах при коррозии алюминия с примесью железа в щелочной 
среде? Какая химическая реакция при этом протекает?

2. К какому типу покрытий относятся олово на меди и на же-
лезе? Какие процессы будут протекать при атмосферной коррозии 
указанных пар в нейтральной среде? Напишите уравнения катод-
ных и анодных реакций.

3. Какая из примесей — магний или олово более опасна для 
алюминиевого изделия с точки зрения коррозии в агрессивной сре-
де (HCl) и во влажном воздухе? Напишите возможные процессы в 
этих случаях.

4. Как происходит атмосферная коррозия луженого и оцинко-
ванного железа при нарушении покрытия? Составьте уравнения 
анодного и катодного процессов. Приведите схемы образующихся 
гальванических элементов.

5. Какой металл целесообразнее выбрать для протекторной 
защиты железного изделия: цинк, никель или кобальт? Почему? 
Составьте уравнения анодного и катодного процессов атмосферной 
коррозии таких изделий. Каков состав продуктов коррозии?

Задачи и упражнения для самостоятельного решения

Решите зада-
чи

Глинка, Н. Л. Задачи и упражнения по общей и не-
органической химии / Н. Л. Глинка. – М. : Инте-
грал-Пресс, 2008. – 240 с.
№  1119, 1125  стр.  218-219

Для подготовки к занятию рекомендуется следующая литерату-
ра: [1, с. 685–694; 3, с. 32–48; 4, с. 245–248; 6, с. 260–278, с. 284–292].
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Основная литература
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Приложение 1
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Приложение 2
Растворимость кислот, оснований и солей в воде

H+ Li+ K+ Na+ NH4
+ Ba2+ Ca2+ Mg2+ Sr2+ Al3+ Cr3+ Fe2+ Fe3+ Ni2+ Co2+ Mn2+ Zn2+ Ag+ Hg2+ Hg2

2+ Pb2+ Sn2+ Cu+ Cu2+

OH− P P P — P М Н М Н Н Н — Н Н Н Н — — — Н Н — Н

F− P Н P P Р М Н Н М Р Н Н Н Р Р М Р Р М М Н Р ? Р

Cl− P P P P Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Н Р Н М — Н Р

Br− P P P P Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Н М Н М Р H Р

I− P P P P Р Р Р Р Р Р ? Р — Р Р Р Р Н Н Н Н М Н —

S2− P P P P — Р М Н Р — — Н — Н Н Н Н Н Н — Н Н Н Н

SO3
2− P P P P Р М М М Н ? ? М ? Н Н Н М Н Н Н Н ? Н ?

SO4
2− P P P P Р Н М Р Н Р Р Р Р Р Р Р Р М — Н Н Р Р Р

NO3
− P P P P Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р — Р — Р Р

NO2
− P P P P Р Р Р Р Р ? ? ? ? Р М ? ? М ? ? ? ? ? ?

PO4
3− P Н P P — Н Н Н Н Н Н Н Н Н Н Н Н Н Н ? Н Н Н Н

CO3
2− М Р P P Р Н Н Н Н — — Н — Н Н — — Н — Н — — ? —

CH3COO− P Р P P Р Р Р Р Р — Р Р — Р Р Р Р Р Р М Р — Р Р

CN− P Р P P Р Р Р Р Р ? Н Н — Н Н Н Н Н Р Н Р — — Н

SiO3
2− H Н P P ? Н Н Н Н ? ? Н ? ? ? Н Н ? ? ? Н ? ? ?
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Приложение 3

Основные физические постоянные

Постоянная Авогадро, NA = 6,021023 мольˉ1. 
Универсальная газовая постоянная, R = 8,31 Дж/(моль∙К) или 
кПа∙л∙Кˉ1∙мольˉ1. 
Постоянная Больцмана, k = R/NA = 1,3810–23 Дж/К. 
Нормальный молярный объем газа, VM = 22,4 л/моль. 
Постоянная Планка, h = 6,6310–34 Дж∙с. 
Заряд электрона, е = 1,6010–19 Кл
Постоянная Фарадея, F = 9,65104 Кл/моль.

Приложение 4

Названия кислот и анионов их солей

Кислота Название кислоты Название соли

H2Cr2O7 Двухромовая Дихромат
H2CrO4 Хромовая Хромат
H3BO3 Ортоборная Ортоборат
HCl Хлороводородная Хлорид
HClO Хлорноватистая Гипохлорит
HClO3 Хлорноватая Хлорат
HClO4 Хлорная Перхлорат
HClO2 Хлористая Хлорит
HBr Бромоводородная Бромид
HF Фтороводородная Фторид
HI Иодоводородная Иодид
HCOOH Муравьиная Формиат
CH3COOH Уксусная Ацетат
H2CO3 Угольная Карбонат
HMnO4 Марганцовая Перманганат



31

HNO2 Азотистая Нитрит
HNO3 Азотная Нитрат
H3PO4 Ортофосфорная Ортофосфат
HPO3 Метафосфорная Метафосфат
H2S Сероводородная Сульфид
H2SO3 Сернистая Сульфит
H2SO4 Серная Сульфат
H2SiO3 Метакремниевая Метасиликат
H4SiO4 Ортокремниевая Ортосиликат

Приложение 5

Термодинамические свойства некоторых веществ

Вещество ΔНо
f

кДж/моль
ΔGо

f
кДж/моль

ΔSо
f

Дж/(мольÉК)
Al2(SO4)3 (т) –3444 –3103 239
Al2O3 (т) –1676 –1580 50,9
BaCO3 (т) –1235 –1134 103
BaO (т) –548 –518 70,4
Mg3N2 (т) –461,1 –400,9 87,9
Mg(OH)2 (т) –924,7 –833,7 63,14
C (т) 0 0 5,74
C2H4 (г) 52 68 219,4
C2H5OH (ж) –277 –175 160,7
CaCO3 (т) –1207 –1128 89
CaO (к) –636 –603 40
CaSiO3 (к) –1562 –1550 82
CH3OH (ж) –239 –166,2 126,8
CH4 (г) –74,85 –50,79 186,19
Cl2 (г) 0 0 222,96
CO (г) –110,5 –137,14 197,54
CO2 (г) –394 –394,4 214
С (графит) 0 0 5,7
С (алмаз) 1,828 2,883 2,36
Fe (т) 0 0 27,3
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Fe2O3 (т) –823 –740 87,9
H2 (г) 0 0 130
H2O (г) –242 –229 189
H2O (ж) –286 –237 70
Н2О2(ж) –187,8 –120,4 109,5
H2S (г) –21 –33,8 206
HСl (г) –93 –95,3 187
N2O (г) 82 104 220
Na2CO3 (т) –1138 –1048 136
Na2O (т) –416 –378 75,5
NaOH (т) –427,8 –381,1 64,16
NH3 (г) –46 –16,7 193
NH4Cl (т) –314 –203 96
NH4NO3 (т) –365 –184 151
NO (г) 90,37 86,71 210,62
NO2 (г) 33 51,5 240,2
N2(г) 0 0 199,9
N2O(г) 82,0 104,1 219,9
O2 (г) 0 0 205
P2O5 (т) –1492 –1348,8 114,5
РН3(г) 5,4 13,4 210,1
РН5(г) –366,9 –297,1 364,4
SiO2 (т) –908,3 –854,2 42,7
S ромб. 0 0 31,88
SO2 (г) –297 –300 248
SO3 (г) –395,2 –370,4 256,23
Zn (т) 0 0 41,59
ZnO (т) –349 –318,2 43,5

т – кристаллическое состояние; ж – жидкое состояние; г – газооб-
разное состояние.
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Приложение 6

Константы некоторых жидкостей, применяемых в качестве 
растворителей

Вещество tзам, ÀС

Криометриче-
ская постоян-

ная, К
кг/моль

tкип, ÀС

Эбулиомет-
рическая по-
стоянная, Е

кг/моль
Вода 0,00 1,86 100,0 0,52
Бензол 5,45 5,07 80,2 2,57
Нитробензол 5,85 6,9 211,03 5,27
Циклогексан 6,2 20,2 81,5 2,75
Диоксан 12,34 4,72 100,8 3,2
Диэтиловый эфир –177,0 1,79 34,6 2,02
Уксусная кислота 16,64 3,9 117,8 3,1
Камфора 178,4 39,8 204,0 6,09

Приложение 7

Константы диссоциации кислот в водном растворе при 25 µС

Кислота К1 К2 К3
HI 1∙1011

HBr 1∙109

HCl 1∙107

H2SO4 1∙103 1,2∙10-2

HNO3 4,36∙10 
HClO4 3,8∙10 

CCl3COOH 2,2∙10-2

H2SO3 1,58∙10-2 6,31∙10-8

H3PO4 7,52∙10-3 6,31∙10-8 1,26∙10-12

HF 6,61∙10-4

HNO2 4∙10-4

HCOOH 1,77∙10-4

CH3COOH 1,754∙10-5

H2CO3 4,45∙10-7 4,69∙10-11

H2S 6∙10-8 1∙10-14

HClO 5,01∙10-8

HCN 7,9∙10-10
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H4SiO4 1,6∙10-10 1,9∙10-12

C6H5OH 1,0∙10-10

H2O 1,8∙10-16

Константы диссоциации оснований в водном растворе 
при 25 µС

Основание К1 К2 К3
KOH 2,9
NaOH 1,5 
LiOH 0,44 

Ba(OH)2 0,23 
Sr(OH)2 0,15 
Ca(OH)2 4,3∙10-2

Mg(OH)2 2,5∙10-3

Fe(OH)2 1,2∙10-2 5,5∙10-8

CH3NH2 4,2∙10-4

NH3 1,7∙10-5

Zn(OH)2 1,3∙10-5 4,9∙10-7

Al(OH)3 8,3∙10-9 2,1∙10-9 1,0∙10-9

C6H5NH2 3,8∙10-10

Fe(OH)3 4,8∙10-11 1,8∙10-11 1,5∙10-12

Приложение 8

Стандартные электродные потенциалы

Электродная реакция Потенциал (в В)
Li+ + e- → Li -3,045
K+ + e- → K -2,92
Ba2+ + 2e- → Ba -2,905
Ca2+ + 2e- → Ca -2,866
Cd2+ + e- → Cd+ -1,8
Al3+ + 3e- → Al -1,663
Al(OH)3 + 3H+ + 3e- → Al + 3H2O -1,471
Mn2+ + 2e- → Mn -1,179
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Zn2+ + e- → Zn -0,76
Fe2+ + 2e- → Fe -0,44
Cd2+ + 2e- → Cd -0,403
Co2+ + 2e- → Co -0,277
Ni2+ + 2e- → Ni -0,25
Mo3+ + 3e- → Mo -0,2
BO3

3- + 6H+ + 3e- → B + 3H2O -0,165
Sn2+ + 2e- → Sn -0,136
2H+ + 2e- → H2 0
Sn4+ + 2e- → Sn2+ 0,151
Cu2+ + e- → Cu+ 0,153
Bi3+ + 3e- → Bi 0,215
Co3+ +3e- → Co 0,33
Cu2+ + 2e- → Cu 0,338
[Fe(CN)6]3- + e- → [Fe(CN)6]4- 0,36
I2(ж.) + 2e- → 2I- 0,536
MnO4

- + e- → MnO4
2- 0,558

MnO4
- + 2H2O + 3e- → MnO2 + 4OH- 0,621

NO3
- + 2H+ + e- → NO2(газ) + H2O 0,775

Ag+ + e- → Ag 0,7996
NO3

- + 2H+ + 2e- → NO2
- + H2O 0,835

Hg2+ + 2e- → Hg 0,854
HNO2 + H+ + e- → NO + H2O 1,004
NO2(газ) + 2H+ + 2e- → NO + H2O 1,049
Br2(ж.) + 2e- → 2Br- 1,065
2HNO3 + 10H+ + 10e- → N2 + 6H2O 1,246
2HNO2 + 4H+ + 4e- → N2O + 3H2O 1,297
Cl2 + 2e- → 2Cl- 1,34
NO2 + 8H+ + 8e- → N2 + 4H2O 1,363
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2HIO + 2H+ + 2e- → I2 + 2H2O 1,45
2HNO2 + 6H+ + 6e- → N2 + 4H2O 1,454
Au3+ + 3e- → Au 1,498
2BrO3

- + 12H+ + 10e- → Br2 + 6H2O 1,52
MnO4

- + 8H+ + 5e- → Mn2+ + 4H2O 1,531
2HBrO + 2H+ + 2e- → Br2 + 2H2O 1,59
2NO + 4H+ + 4e- → N2 + 2H2O 1,678
Pb4+ + 2e- → Pb2+ 1,694
Co3+ + e- → Co2+ 1,808
Ag2+ + e- → Ag+ 1,98
MnO4

2- + 4H+ + 2e- → MnO2 + 2H2O 2,257
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