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ÏîâòîðÅíèÅ

ñòðîåíèå àòîìàI.

Атом – это мельчайшая частица химического эле мента, но си тель его
свойств. 

Атом – сложная частица, состоящая из ядра и электронов. Ниже, на схе ме,
представлено строение атома в общем виде.

1 ñëîé ìàêñ. 2e–

2 ñëîé ìàêñ. 8e–

3 ñëîé ìàêñ. 18e–

4 ñëîé ìàêñ. 32e–

ñòðîåíèå àòîìà

Ïðîòîíû Íåéòðîíû
1

+1
p 1

0
n

ìàññà = 1
çàðÿä = +1
îáùåå ÷èñëî = Z
îáùèé çàðÿä = +Z

ìàññà = 1
çàðÿä = 0
oáùåå ÷èñëî = Nn

Nn = Ar – Z

Ýëåêòðîíû

Àòîì
ìàññà Ar = Nn + Z
çàðÿä = 0
 ïîðÿä êîâûé íîìåð
ýëåìåíòà = Z

ìàññà Ar = Nn + Z
çàðÿä = +Z

ìàññà = 0,0005
çàðÿä = –1
îáùåå ÷èñëî = Z
îáùèé çàðÿä = –Z

ßäðî

n                 Ne– = 2n
2

×èñëî ýëåêòðîíîâ è ðàñ -
ïðåäåëåíèå èõ ïî ñëîÿì

Материал 9�го класса включает в себя изучение периодического закона и
периодической системы химических элементов, металлов, неметаллов и их
соединений, газо образного состояния веществ, а также органических сое ди -
нений угле рода. Учебник завершается обсуждением роли химических веществ в
жизни человека и роли химии в охране окружающей среды.

Для начала вспомним основные темы, изученные ранее.

Õèìè÷åñêàÿ ñâÿçü

Связь между атомами называется химической связью.

Ковалентная связь – это связь между атомами, образованная за счет
об щих элек тронных пар.

Валентность элемента в ковалентном соединении равна числу общих
элек тронных пар или числу связей. 

II.

* *

e–



6 Ïîâòîðåíèå

Заряженные частицы, образующиеся в результате приема или по тери
электронов атомом, называются ионами.

Ионная связь – это связь за счет притяжения поло жи тель ного и
отрицательного ионов:

Металлическая связь – это связь между атомами ме тал лов за счет
обобществленных валентных электронов.

Водородная связь – это связь между положительно поля ри зо ванным
атомом водорода и сильно электроотрицательным атомом (F, O, N):

Валентность элемента в ионном соединении равна заряду иона.

Õèìè÷åñêèå ðåàêöèè

Явления, при которых проис ходит превращение одних ве ществ в
другие, называются хи ми ческими явлениями, или химическими
реакциями.

Вещества, которые вступают в реакцию, называются исход ны ми, а те,
что получаются в ре зуль тате реакции, – продуктами реакции.

III.

H    : H      или H – H
Ковалентная неполярная связь

электронная графическая
формула (структурная) 

формула

..
Na . + .Cl:..

+    .. –
Na [:Cl:]..

d+                     d–..
H    :Cl: или..

d+                d–

H  – Cl

Ковалентная полярная связь

d+        d- d+       d-

H — O... H — O...       
| |
H

d+
H

d+

При взаимодействии двух атомов разных элементов один из них при тягивает
общую электронную пару больше, чем другой.

Свойство атомов элемента притягивать электроны от атомов других
элементов называется электроотрицательностью.

Принято считать электроотрицательность (ЭО) лития равной 1. Самая
высокая электроотрицательность, равная 4, – у фтора. 
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Õèìè÷åñêèå ñâîéñòâà êèñëîò Õèìè÷åñêèå ñâîéñòâà îñíîâàíèé

Химическое уравнение – это
условная запись химичес кой ре -
акции с помощью химических
знаков, формул и ко эф фи циентов.

Реакции, которые одновременно протекают в двух направлениях,
называются обратимыми: N2 + 3H2  2NH3.

Êëàññû íåîðãàíè÷åñêèõ ñîåäèíåíèéIV.

Õèìè÷åñêîå óðàâíåíèå
Êîýôôèöèåíòû

2Cu   +   O2   =   2CuO
2.1=2(Cu)       1.2=2(O)           2.1=2(Cu)

2.1=2(O)
ïðàâàÿ ÷àñòü

ïðîäóêòû ðåàêöèè

ÊËàññû íÅîðÃàíè×ÅñÊèÕ ñîÅÄèíÅíèé

ñîëåîáðà-
çóþùèå

ñîËè
ñðåäíèå NaCl,
Na2SO4

êèñëûå NaHCO3

ÊèñËîòû
áåñêèñëîðîäíûå HCl
êèñëîðîä-
ñîäåðæàùèå H2SO4

ñèëüíûå HCl, HNO3,
H2SO4

ñðåäíèå H2SO3,
H3PO4

ñëàáûå H2S, H2CO3

îñíîâàíèß
ðàñòâîðèìûå NaOH
íåðàñòâîðèìûå Fe(OH)3

ñèëüíûå NaOH
ñëàáûå Fe(OH)2

íåñîëåîáðà-
çóþùèå
NO, CO

îñíîâíûå
CaO

*àìôî-
òåðíûå

Al2O3

êèñëîò-
íûå
SO3

îÊñèÄû

Вытеснительный ряд металлов
Li, K, Ba, Ca, Na, Mg, Al, Zn, Cr, Fe, Ni, Sn, Pb,  H , Cu, Hg, Ag, Pt, Au

Âûòåñíÿþò âîäîðîä èç êèñëîò Íå âûòåñíÿþò 
âîäîðîä èç êèñëîò

Металл ® основный оксид® основание ® соль

3       2       1         4

Неметалл ® кислотный оксид ® кислота ® соль

Металл ® основный оксид® основание ® соль

4* 2            1       3

Неметалл ® кислотный оксид ® кислота ® соль

òèïû ðåàêöèé

Соединения: CaO + H2O = Ca(OH)2

Разложения: Cu(OH)2 = CuO + H2O
Замещения: Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2

Обмена: CuO + 2HCl = CuCl2 + H2O
Нейтрализации: NaOH + HCl = NaCl + H2O 

¯

®®

ñ âûäåëåíèåì òåïëà; + Q (ýêçîòåðìè÷åñêàÿ):    Fe + S = FeS + Q

ñ ïîãëîùåíèåì òåïëà; – Q (ýíäîòåðìè÷åñêàÿ):    2H2O    ® 2H2 + O2 – Q

¯ ¯

òåïëîâûå ýôôåêòû õèìè÷åñêèõ ðåàêöèé
to

Электр.
ток

ëåâàÿ ÷àñòü
ðåàãèðóþùèå âåùåñòâà

èñõîäíûå âåùåñòâà 
to
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Õèìè÷åñêèå ñâîéñòâà îêñèäîâ Õèìè÷åñêèå ñâîéñòâà ñîëåé

Металл ® основный оксид ® основание ® соль

Неметалл ® кислотный оксид ® кислота® соль

1
2

3

Металл ® основный оксид ® основание ® соль

Неметалл ® кислотный оксид ® кислота® соль
5*

1
3 2

4

ðàñòâîðû. Ýëåêòðîëèòè÷åñêàÿ äèññîöèàöèÿ

Раствор – это однородная смесь, в которой частицы рас творенного
вещества не видны даже под ми крос ко пом.

Массовая доля растворенного вещества в растворе рав на отношению
массы растворенного вещества к массе раствора:

V.

m (р�рен. в�ва)
w (р�рен. в�ва) =

m (р�ра)

В процентах:

m (р�рен. в�ва)
w (р�рен. в�ва) = × 100%

m (р�ра)

Вещества, растворы или расплавы которых не про   водят электри -
ческий ток, называются неэле ктро литами.

Электролитическая диссоциация вещества – это об ра зо вание под -
вижных ионов в растворе или расплаве данного вещества:

NaCl    =    Na+ +     Cl–
катион           анион хлора

натрия              хлорид-ион

Вещества (кислоты, основания, соли), растворы или расплавы кото -
рых про во дят электрический ток, называются электро ли  тами.

ñèëüíûå ýëåêòðîëèòû ñëàáûå ýëåêòðîëèòû 

Êèñëîòû 
HCl, HBr, HI, HNO3, H2SO4 H2S, H2CO3, H2SiO3, HClO, CH3COOH 

H2SO3

H3PO4

îñíîâàíèÿ

LiOH, NaOH, KOH, RbOH, CsOH, âñå íåðàñòâîðèìûå îñíîâàíèÿ è NH4OH
Ba(OH)2, Sr(OH)2, Ca(OH)2

14442443

â ðàñòâîðå 

ñîëè: H2O
âñå ðàñòâîðèìûå ñîëè

Ïðèìåðû ñèëüíûõ è ñëàáûõ ýëåêòðîëèòîâ
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Кислоты – это электролиты, которые диссо ции -
руют с образованием катионов водорода (H+) и
анио  нов кислотных остатков.

Соляная кислота HCl  =  H+ +  Cl–

Число ионов водорода, которое образуется при
диссо циа ции одной молекулы кислоты, назы -
вается основ нос тью кислоты.

Ион водорода (H+) определяет общие свойства
кислот. 

Щелочи – это электролиты, которые диссоции -
руют с об ра зованием анио нов OH– и катионов
металла.

Гидроксид натрия NaOH = Na+ + OH–

Средние соли – это электролиты, которые дис соции ру ют на катионы
металла и анионы кислотного остатка.

Хлорид натрия NaCl = Na+ + Cl–

* Кислые соли состоят из атомов металла и кислотных ос татков с одним
или двумя атомами водорода, остав ши мися от соответ ствую щей кислоты.

Гидрокарбонат Ca(HCO3)2 = Ca
2+ + 2HCO3

–

кальция HCO3
– ® H+ + CO3

2–®

Ионные уравнения. При переходе от молекулярного уравнения к ионным
соблюдаем следующее правило:

в ионных уравнениях сильные электролиты записываем в виде ионов, а
слабые электролиты, нерастворимые в воде вещес тва и газы оставляем в
моле кулярной форме.

Пример:
а) Молекулярное уравнение (МУ):

(МУ) CaCl2 + Na2CO3 = CaCO3¯ + 2NaCl

б) Полное ионное уравнение (ПИУ):

(ПИУ) Ca2+ + 2Cl– +  2Na+ + CO3
2– = CaCO3¯ + 2Na

+ + 2Cl–

в) Сокращенное ионное уравнение (СИУ):

(СИУ) Ca2+ + CO3
2– = CaCO3¯

Среда растворов
опре    деляется с по -
мощью индикато ров:



Legea periodicitãþii ºi sistemul periodic
ÏÅðèîÄè×ÅñÊèé ÇàÊîí è
ÏÅðèî Äè ×ÅñÊàß ñèñòÅÌà 

Уважаемые ученики! Вам нравится таблица Менде -
ле е ва? Думаем, да!

Вы постоянно пользуетесь ею, когда требуется опр е  де -
лить относительную атомную массу, строение ато ма, ва -
лент ность любого элемента.

Однако периодическая система – это только граф и -
чес кое изображение очень важного общего закона при -
роды – пе риодического закона.

1.1. Ïåðèîäè÷åñêèé çàêîí 
è ïåðèîäè÷åñêàÿ ñèñòåìà

Ïîñëå èçó÷åíèÿ 
ýòîé ãëàâû òû

áóäåøü ñïîñîáåí:

– îáúÿñíÿòü ïåðèî äè -
÷åñ êèé çàêîí è ïåðèî -
äè ÷åñêóþ ñèñòåìó
(Ïñ) Ä. è. Ìåíäå ëåå -
âà, ðàç ëè÷àòü ïåðèî -
äè ÷åñêèå è íåïåðèî -
äè÷åñêèå õàðàêòåðèñ -
òèêè ýëåìåíòîâ;
– óñòàíàâëèâàòü ñâÿçü
ìåæäó ñòðîåíèåì àòî -
ìîâ ýëåìåíòîâ I–III
ïå ðèîäîâ è èõ ïîëî -
æåíèåì â Ïñ, õàðàê òå -
ðèçîâàòü ýëå ìåíò ïî
åãî ïîëîæåíèþ â Ïñ;
– îöåíèâàòü ïðè÷èíó
ïåðèîäè÷íîñòè
èçìåíå íèÿ ñâîéñòâ
ýëå ìåí òîâ, îáúÿñíÿòü
ïå ðèîäè÷íîñòü èç ìå -
íå íèÿ ðàçìåðîâ àòî -
ìîâ, ìåòàëëè÷åñ êèõ è
íåìåòàëëè÷åñ êèõ
ñâîéñòâ ýëåìåíòîâ.

К 1868 г. было известно 63 химических эле мента.
Для всех них были определены атомные массы.

Перед русским ученым Д. И. Менделеевым, как и
перед его пред шес твен ни ками, встал вопрос, какой
признак или свой ство хими чес ких элементов взять за
основу их класси фи ка ции? Мен  делеев, независимо от
предшественников, вы брал атомную массу (атом ный вес)
элемента, по его вы ра жению, как “точное, из ме римое
свойство каждого элемента”.

На отдельных карточках он записал каждый эле -
мент, его атомный вес, валентность, плотность прос того
вещес т ва, форму и характер оксида и гидроксида (основ -
ной, кис лот ный или амфотерный), а также водородные

соединения неметаллов. Эти карточки он расположил в непрерывный ряд в по -
ряд  ке возрастания их атомных масс. В результате обна ру  жи  лось, что через
определенное число элемен тов, то есть пе  рио дически, повто ряются элементы со
сходными свойс твами. Эти элементы со сходными свойствами были расположе-
ны друг под другом в виде таблицы (см. обложку).

Рассмотрим характеристики элементов от лития (№ 3) до хло ра (№ 17)
(исклю чая неон), а та кже характеристики их сое дине ний. 

1. В горизонтальных рядах от лития до фтора и от натрия до хлора с воз рас -
танием атомных масс элементов метал ли ческие свой ства уменьшаются, а
неметалли ческие усиливаются. Такое повторение является периодическим.

2. Форма или состав высших оксидов изменяется периоди чески. Их можно
предста вить в общем виде: R2O, RO, R2O3, RO2, R2O5, RO3, R2O7 (см. обложку).

3. Свойства оксидов в горизонтальных рядах изменяются от ос нов ных к
кис лот ным также периодически.

4. Формы гидроксидов и их свойства тоже изме няют ся пе риодически. От
сильных оснований – щело чей, к сла бым и к кис лотам. При этом кислотные
свойс тва гидроксидов уси ли ваются при возрастании атомной мас сы элемента
одно временно с усилением неметалли ческих свойств элементов.

1.1.1. îòêðûòèå ïåðèîäè÷åñêîãî çàêîíà
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5. Формы и свойства водородных соединений также
из ме няются периоди чески. Например, в ряду RH4, RH3,
RH2 и RH вещество CH4 не про  являет ни кислотных, ни
основных свойств; NH3 проявляет основ ные свойства при
растворении в воде, а HF – кислотные. Таким же образом
меняются свойства водородных соединений элементов,
расположенных в следующем периоде.

Д. И. Менделеев сделал первое сообщение о перио ди -
чес ком законе 17 февраля 1869 г. и дал в нем форму ли -
ровку пе ри одического закона.

Свойства элементов, а также формы и свойства их сое  ди -
нений находятся в периодической зависи мос ти от атом ных
весов* этих элементов.

Элементы со сходными свойствами Менделеев распо ло -
жил друг под другом, получив таблицу. При этом обра зо -
вались вертикальные столбцы – группы и гори  зон тальные
ряды, которые позже бы ли объеди нены им в периоды. Эта
таблица была названа периодической системой.

Малые периоды (I, II и III) содержат типические эле -
менты и состоят из одного ряда. Большие пе  ри о ды (IV, V,
VI, VII) состоят из двух рядов.

По вертикали таблица разделена на группы. Каждая
груп па делится на две подгруппы – главную и побочную.
Главные подгруппы включают элементы всех периодов
(малых и больших). Побочные подгруп пы образованы
только элементами больших периодов (рис. 1.1 и 1.2).

Сходство элементов между собой проявляется
отдельно в каждой подгруппе. А вот между подгруп пами
сходство очень мало, имеются только сходные значения
валентнос тей.

Так, в I группе все щелочные металлы, образующие
глав  ную подгруппу, очень похожи друг на друга, а медь,
се ре бро и золото имеют сходство между собой, хотя и зна -
чи тельно меньшее, чем у элементов главной подгруппы.
Но ве дь элементы этих двух подгрупп совершенно не
похожи друг на друга. Действительно, Менделеев соеди -
нил в одну груп пу несходные элементы – это одна из его
важ нейших зас луг, но не единственная. Он сумел выде -
лить тот общий факт, что элементы обеих подгрупп мо гут
быть одно ва лен тными и поэтому свел их в одну группу.

Каждому элементу системы был присвоен поряд ко вый
но мер (атомный номер), которому сам Менделеев придавал

Рис. 1.1. Фрагмент
периодической системы; 
I и II группы* Сейчас мы применяем понятие “относительная атомная масса”.

Äìèòðèé èâàíîâè÷
Ìåíäåëååâ

(1834–1907)
Русский химик. В фе вра ле
1869 г. опу бли ко вал пе -
рио дический закон и пре -
дложил пер вую полную
перио ди чес кую систему
элементов.

Âîäîðîäíûå 

ñîåäèíåíèÿ

Âûñøèå

îêñèäû

 

1.1.2. ñòðóêòóðà ïåðèîäè÷åñêîé ñèñòåìû
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Рис. 1.2. Фрагмент периодической системы; периоды I–IV

Поэтому современная формулировка периодичес -
кого за кона Д. И. Менделеева такова:

Свойства элементов, а также формы и свойства их со е ди   -
нений находятся в периодической зависимости от за ря да
ядра или порядкового (атомного) номера элемента.

Таким образом, все периодически изменяющиеся
свойс тва мы должны рассматривать по возрастанию по -
рядкового но мера элемента. Порядковый номер, заряд
ядра – это не пе рио дические характеристики. А метал -
лические и неметаллические свойства, число электронов
на внеш нем слое, формы и свой с тва оксидов и гид рок -
сидов – это периодически изменяю щи е ся характеристи-
ки. Их изменение следует рассматривать по пе риодам и
группам с воз растанием порядкового номера.

 Почему формули-
ровка перио дичес- 

кого закона, данная
Менделеевым,

отли чается 
от совре менной?   

1. Что такое периодичность?
2. Какое свойство элементов было выбрано Менделеевым как наиважнейшее для

классификации элементов? Почему?
3. Что такое группа, подгруппа? На примере I группы покажи сходство и раз личие

элементов главной и побочной подгрупп.
4. Что такое период? Какие периоды являются малыми, а какие – большими?
5. Элементы каких периодов составляют побочные подгруппы, а каких – главные?
6. Какой из элементов: C, N, Si, P, As – образует самое легкое водородное сое ди -

нение?
7. Химический элемент образует водородное соединение состава H2R и находится в

III пе риоде. Назови элемент.
8. Какие свойства изменяются одновременно в группах и периодах?

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

 

 

большое значе ние. И как мы уже знаем из строения атома,
поряд ковый но мер оказался важнее, чем атомная масса,
так как означает заряд ядра атома данного эле мен та –
главную и неиз мен ную характеристику элемента.
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Причины периодичности скрыты в строении ато мов.
Рас смотрим рис. 1.3 с рас пре делением эле к тронов в
атомах первых 36 элементов. Из рисунка вид но, что по
мере увеличения поряд ко во го номера (заряда яд ра
атома) происходит периодичес кое повторение числа
внеш них электронов: от одного у Li до восьми у Ne и
снова от одно го у Na до восьми у Ar.

Как видим, число электронов на внешнем слое равно
но  меру группы элементов главных подгрупп.

Таким образом, число внешних электронов изме -
няется периодически: одинаковое число электронов
повторяется через определенное число элементов.

Металлические, неметаллические, окислительные и
восстановительные свойства элементов связаны с числом
внешних электронов.

1. Металлические свойства элемента – это спо -
собность его атома отдавать электроны. Атом будет
отдавать элек тро   ны тем легче, чем их меньше на внешнем
слое. При уве ли  чении размеров атомов отрыв электронов
также о блег чается.

1.2. Ïðè÷èíà ïåðèîäè÷íîñòè. Ïåðèî äè -
÷åñêîå èçìåíåíèå ìåòàëëè÷åñêèõ 
è íåìåòàëëè÷åñêèõ ñâîéñòâ

Как ты думаешь, в
чем причина
пе рио дического из -
ме нения свойств
эле мен тов и их
соединений?

Рис. 1.3. Строение элек тронных оболочек атомов элементов I–IV периодов

Таблица химических
элементов была наз -
вана периодической
системой, потому что
это не обычная табли-
ца, а функциональная:
она содержит инфор-
мацию для ха ракте -
рис тики элементов,
прогнозирования
существования неко-
торых новых элемен-
тов, коррекции
экс пе риментальных
данных и т. д. 

В последние годы были
открыты (получены в лабо-
ратории) четыре новых
химических элемента с
порядковыми номерами
113, 115, 117 и 118.
Известно, что новые 
элементы не могут быть
включены в таблицу до 
тех пор, пока не будут
признаны официально

Международным союзом
теоретической и при-
кладной химии (IUPAC).
Получение этих четырех
элементов было подтвер-
ждено 30 декабря 2015 г.
Названия этих элементов
обнародуют в 2016 г. 
авторы открытий – коман-
ды ученых из Японии,
России и США.

Ãîðèçîíòû 
õèìèè



14 Ïåðèîäè÷åñêèé çàêîí è ïåðèî äè ÷åñêàÿ ñèñòåìà

Изменение металлических свойств в главных подгруппах. Рассмотрим это
на примере щелочных металлов – элемен тов главной подгруппы I группы (Li,
Na, K, Rb, Cs, Fr). У этих элементов по одному элек трону на внешнем слое. Они

легко теряют его в химических реакциях, например, Na0 – 1e– = Na+, проявляя
металлические свойства. Мы знаем, что число элек трон ных слоев равно номеру
периода. Поэ то му с ростом по ряд кового номера сверху вниз в атомах уве ли -
чивается число электронных слоев, а значит, и размеры ато мов также уве ли чи -
ваются от лития Li к францию Fr. Таким обра зом, лег че все го внешний электрон
оторвется от атома франция Fr. Значит, у фран  ция сильнее всего выражены ме тал -
личес кие свойства. Мож но сделать вывод:

В главных подгруппах с увеличением зарядов ядер (порядковых номеров) уве ли чи -
ваются размеры ато мов сверху вниз и усиливаются металлические свойства.

Это правило действительно для всех главных подгрупп. 
2. Неметаллические свойства элемента – это спо соб ность его атома при -

нимать и удерживать электроны.
Изменение неметаллических свойств в главных под груп пах рассмотрим на

примере галогенов – элементов глав ной подгруппы VII группы (F, Cl, Br, I, At). У
всех этих эле мен тов на внешнем слое по 7 электронов. Атомы галогенов охо тно
принимают один электрон до завершения вось ми  элек трон  ного слоя, например:

F0 +   1e– =   F
—

)  )                )  )
2e– 7e– 2e– 8e–

+9+9

ì
å
òà

ë
ë
è
÷
å
ñ
ê
è
å
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î
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à
 ó
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ì
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ø

à
þ

òñ
ÿ

Сверху вниз размеры атомов галогенов увели чи -
вают ся, поэтому принять и удер жать электрон стано -
вится все труднее при переходе от фтора к хлору, от
хлора к брому, от брома к йоду, от йода к астату. Сле -
довательно, у гало ге нов неметаллические свойства
сверху вниз уменьшают ся. Самые сильные неметалли -
ческие свойства из всех известных эле мен тов – у фтора.
У него самая высокая электроотрицательность.

Можно сделать вывод:

В главных подгруппах с увеличением по ряд кового номера
(заряда ядра) неметаллические свойства уменьшаются
(сверху вниз).

Общий вывод:

В главных подгруппах с ростом поряд кового но мера (за ряда
ядра) металлические свойства увели чи ваются, а неметалли -
ческие уменьшаются (сверху вниз).

Таким образом, главная причина периодичности –
пе  ри о    дическое повторение сходного строения внешнего
электронного слоя у элементов главных подгрупп.

У элементов побочных подгрупп валентные элек тро -
ны рас полагаются на внешнем и предпоследнем слое. 
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Изменение свойств элементов в периодах. Рас -
смотрим, как изменяются свойства в периодах. В
периоде у всех атомов одинаковое число электронных
слоев. Заряд ядра в периоде растет, и электронная обо -
лочка стягивается, уплотняется. Следовательно, разме -
ры атомов по периоду уменьшаются.

Число внешних электронов в периоде растет, а раз -
ме ры ато мов умень шают ся. Значит, атомы элементов
легче присоединяют электроны и труднее отдают. 

В периоде металли чес кие свойс тва уменьшаются и воз рас -
тают неметаллические.

На основании изученного можно использовать пред -
ска зательные возмож нос ти периодического закона и сис -
темы для характеристики отдельных элементов главных
подгрупп, в том числе и тех, чье строение атомов вы не
изучали.

1. Определи число электронов в атомах элементов: 
a) K, Ar; б) Co, Ni; в) Te, I. 

2. Составь электронные схемы атомов элементов:
а) Li, Na, K;   б) Be, Mg, Ca;  
в) B, Al;  г) C, Si;  
д) N, P; е) O, S;  
ж) F, Cl;  з) He, Ne, Ar.

3. Выбери правильные утверждения:
а) номер периода соответствует числу электронных слоев в атоме;
б) у элементов главных подгрупп номер группы равен числу электронов на
внешнем слое;
в) у элементов побочных подгрупп номер группы равен числу электронов на
внешнем слое.

4. Составь формулы высших оксидов для элементов VI группы. Почему эти  столь
различные элементы были объединены в одну группу?

5. Выбери правильное утверждение:
а) каждый период начинается щелочным металлом; 
б) каждый период завершается инертным га зом; 
в) 1, 2, 3 периоды – это большие периоды; 
г) номер периода равен числу элек тро нов на внешнем слое.

6. Выбери правильные выражения:
а) все элементы в ПС расположены в порядке возрастания атомных масс; 
б) заряд ядра меняется периодически; 
в) заряд ядра равен порядковому номеру; 
г) все элементы в ПС расположены с увеличением заряда ядра.

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

• До настоящего времени
были открыты или полу-
чены искусственно 118
химических элементов.
Но сколько новых эле-
ментов мож но еще
открыть? Где им будет
отведено место в
периодической сис -
теме? Ученые, изучив
строение и свойства
известных эле ментов,
пришли к выводу, что
вероятность существо-
вания новых элементов
значительно снижается,
так как, чем больше
протонов, нейронов и
электронов находится в
атоме, тем труднее они
удерживаются вместе.
Таким образом, стано-
вится почти невозмож-
ным существование
таких атомов.

Ãîðèçîíòû 
õèìèè
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1. Ïîëîæåíèå ýëåìåíòà â ïåðèîäè÷åñêîé

ñèñ òåìå: à) ïîðÿäêîâûé íîìåð, á) ïåðè -

îä, â) ãðóïïà, ã) ïîäãðóïïà.

2. Ìåòàëë èëè íåìåòàëë (ïî ïîëîæåíèþ îò -

íîñèòåëüíî äèàãîíàëè Â–Àt).

3. Ñòðîåíèå àòîìà ýëåìåíòà:

à) çàðÿä ÿäðà (ðàâåí ïîðÿäêîâîìó íî ìå -

ðó),  á) îá ùåå ÷èñëî ýëåêòðîíîâ, â) ÷èñëî

ýëåê  òðîííûõ ñëî åâ (ðàâ íî íîìåðó ïå ðè -

îäà), ã) ðàñ ïðå äåëå íèå ýëåê òðîíîâ ïî

ñëîÿì (÷èñëî ýëåê òðîíîâ íà âíåøíåì

ñëîå ðàâíî íî ìåðó ãðóïïû äëÿ ýëåìåí -

òîâ ãëàâíûõ ïîäãðóïï).

4. Âàëåíòíîñòü:

à) âûñøàÿ âàëåíòíîñòü – ðàâíà íîìåðó

ãðóïïû;

á) äðóãèå âàëåíòíîñòè – ÷åòíûå â ÷åòíîé

ãðóïïå, íå ÷åò íûå â íå÷åòíîé.

5. Âûñøèé îêñèä è ãèäðîêñèä, èõ õàðàêòåð.

6. Äðóãèå îêñèäû è ãèäðîêñèäû.

7. Ëåòó÷åå âîäîðîäíîå ñîåäèíåíèå (äëÿ íå -

ìå òàëëîâ).

8. Âîäíûé ðàñòâîð âîäîðîäíîãî ñîåäè íå íèÿ.

1. S – ïîðÿäêîâûé íîìåð 16, ðàñ -

ïî ëî æåíà â òðåòüåì ïåðèîäå, â

ãëàâ íîé ïîäãðóïïå VI ãðóïïû

2. Íåìåòàëë

3. 16 S  +16 

16e
–

2e
–

8e
–

6e
–

à) +16

á) 16

â) 3

ã) 2, 8, 6

4. à) Âûñøàÿ âàëåíòíîñòü (S);

IV    II 

á) S, S 

5. SO3 – îêñèä ñåðû (VI), êèñëîò -

íûé îêñèä;

H2SO4 – ñåðíàÿ êèñëîòà, ñèëüíàÿ

6. SO2 – îêñèä ñåðû (IV), êèñëîò -

íûé îêñèä;

H2SO3 – ñåðíèñòàÿ êèñëîòà

7. H2S – ñåðîâîäîðîä

8. H2S – ñåðîâîäîðîäíàÿ êèñëîòà

)  )  )

VI

1.3. Õàðàêòåðèñòèêà ýëåìåíòîâ â çàâèñèìîñòè îò èõ
ïîëîæåíèÿ â ïåðèîäè÷åñêîé ñèñòåìå

Пользуясь периодической системой, можно описать свойство любого эле -
мента главной подгруппы.

Для характеристики элемента, например, серы (S) можно исполь зо вать
сле дую щий план:
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1.4. ñòåïåíü îêèñëåíèÿ. îïðåäåëåíèå ñòåïåíè
îêèñëåíèÿ ïî õèìè÷åñêîé ôîðìóëå

Степень окисления (СО) – это формальный заряд, который при ходится на один атом
элемента в молекуле, если допустить, что про изошел полный переход элек тро нов от
элемента с меньшей электроотрицательностью (ЭО) к элементу с большей ЭО.

Числовые значения степени окисления и валентности час то совпадают, но
валентность не имеет заряда, а степень оки сления может быть отрица тель ной,
поло жи тель ной или равной нулю. Она обозначается арабской цифрой со знаком
“+” или “–”. В простых веществах степень оки сления равна нулю

(например, H2, C, O2, Na), в сложных – по ло жи тельная или отрицательная.
Степень окисления может быть постоянной и переменной. Для различных

элементов она может при ни мать значения в интервале от –4 до +8 (табл. 1.1).

Алгоритм вычисления сте пе ни
окисления элемента по формуле.

1. Записываем молекулярную фор -
мулу и простав ляем известную
степень окис ления.

2. Умножаем степень окисления на
ин декс и получаем общий заряд
ато мов данного элемента.

3. Правило: сумма всех зарядов в
формуле должна быть равна ну -
лю. На основании этого пра  ви ла
вы числяем заряд всех атомов
остав шегося элемента.

4. Делим полученное число на
индекс и проставляем степень
окисления над каждым атомом.

+1 –2

–2 +1 –2

–2 +1 –2

Примеры

1. P2O5 H2SO4

2. P2 O5 H2 S     O4
–2× 5=–10  +1× 2=+2      –2× 4=–8

3. P2 O5 H2 S     O4
+10    –10 +2       +6    –8

4. P2 O5 H2 S         O4

+10:2=+5 –10  +2  +6:1=+6 –8

–2

–2 +6 –2+5 +1

Значения степени окисления фос  фора +5 в P2O5 и серы +6 в H2SO4
совпадают со зна чениями их высшей валентности, равной V и VI.

Òàáëèöà 1.1. Çíà÷åíèå ñòåïåíè îêèñëåíèÿ ðàçëè÷íûõ ýëåìåíòîâ â ñëîæíûõ
âåùåñòâàõ

–8 + 2 = –6, чтобы
получить 0, надо

взять +6. 

Элемент Степень окисления

Li, Na, K, H +1

Mg, Ca, Ba, Zn +2

Al +3

F –1

O –2

Элемент Степень окисления 

Fe +2, +3

C –4, +2, +4

N –3, +1, +2, +3, +4, +5

P –3, +3, +5

S –2, +4, +6

Cl –1, +1, +3, +5, +7

0 0 0 0
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3+    1– 1+      2– 2+      3–

3+    1– 1+      2– 2+      3–

3 2 6

3+     1– 1+           2– 2+              3–

3 2 6

3+           1– 1+           2– 2+             3–

3 2 6

Порядок действий

1. Записываем символы элементов
или групп (OH1–; SO4

2–; PO4
3– и т. д.)

и указываем над ними сте пень оки -
сления или заряд иона.

2. Находим наименьшее общее
кратное (НОК) для зарядов обеих
час тей формулы.

3. Делим НОК на значение заряда
каж дого атома (иона) и получаем
его индекс (единицу не пишем!)
Слож  ный ион заключаем в скоб ки,
если индекс больше единицы.

4. Проверка: умножаем индекс на за -
ряд. 

Примеры

1. Fe Cl           Na SO4          Ca PO4

2. Fe Cl Na SO4 Ca PO4

3. Fe Cl3 Na2    SO4         Ca3     (PO4)2
3:3=1  3:1=3    2:1=2   2:2=1   6:2=3    6:3=2

4. Fe     Cl3 Na2   SO4         Ca3    (PO4)2
+3× 1=+3 –1× 3=–3   +1× 2=+2  –2× 1=–2  +2× 3=+6 –3× 2=–6

ñîñòàâëåíèå õèìè÷åñêèõ ôîðìóë ïî ñòåïåíè îêèñëåíèÿ ýëåìåíòîâ
èëè çàðÿäó èîíà

Для веществ, в которых связаны металлы с неметаллами, молекулярные
фор мулы составляют по степени окисления или чаще всего по заряду иона.
Заря ды ионов ме таллов (положительные) и неметаллов (отрицательные) ука -
заны в таблице растворимости (см. при ло же ние 2).

После составления  химической формулы читаем ее и называем вещество,
ука зывая валентность элемента, если она переменная:

Химическая фор� Чтение химической Запись названия Чтение названия
мула вещества формулы вещества вещества

FeCl3 ферум�хлор�три хлорид железа (III) хлорид железа�три
Na2SO4 натрий�два�эс�о�четыре сульфат натрия сульфат натрия

Ca3(PO4)2 кальций�три�пэ� фосфат кальция фосфат кальция
о�четыре�дважды

1. Что предсталяет собой химическая формула? Что она означает: 
а) Н2О; б) P2O5; в) H2SO4?

2. Что означают числа 2 и 3 в записях:
а) 3O2; б) 2O3?
Сколько атомов кислорода в обоих случаях?

3. Прочти записи:
a) 4HCl;      б) CO2;      в) 6H2O;      г) 2P2O5;      д) 3NaOH;      е) 5H2SO4.
Вычисли число атомов каждого элемента.

4. Для веществ, указанных в задании 3, вычисли:
а) количество вещества (моль); б) молярную массу; 
в) массу в соответствии с количес т вом каждого вещества.

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

В молекулярной формуле число положительных и отри  ца тельных зарядов должно быть
одинаково и в сумме равно нулю.
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â) C H;  N H;  P H;  As H;  H O;  H S;  H Se;  H F;  H Cl;  H Br;  H I;

*ã) H NO3;   H SO3;  H SO4;   H CO3;    H SiO3;   H PO4;

*ä) Na OH;   K OH;   NH4OH;   Ba OH;   Ca OH;   Mg OH.

ñîñòàâüòå ôîðìóëû ïî âàëåíòíîñòè, ñòåïåíè îêèñ ëåíèÿ
èëè *çàðÿäàì èîíîâ, óêàçàííûõ íàä ôîðìóëàìè:

à) Na O;  Mg O;  Al O;  Si O;  P O;  S O;  Cl O;

á) B O;   C O;  C O;  N O;  N O;  P O;  P O;  S O;  S O;

I       II II       II III    II IV     II V    II VI   II VII    II

+3  –2 +4  –2 +2  –2 +5   –2 +2  –2 +3   –2 +5  –2 +4  –2 +6   –2

IV  I III   I III   I III    I I     II I    II I       II I    I I      I I       I I    I

1+    1– 1+    2– 1+    2– 1+    2– 1+     2– 1+    3–

1+         1– 1+    1– 1+         1– 2+      1– 2+        1– 2+        1–

1.5. Ïîíÿòèå îá îêèñëèòåëå è âîññòàíîâèòåëå 

Проследим, какие изменения претерпевает каждый атом в ходе реакции. В
качестве примера рассмотрим реакцию магния с кислородом.

2Mg + O2 ® 2MgO
1. Посчитаем и отметим степень окисления атомов каждого элемента в

этой реакции:
Mg + O2 ® MgO
0 0 +2 –2

0

+2

0 0 +2 –2

0

0

+2

–2

0 +2

Mg  +12       )  )  )
12e– 2e– 8e– 2e–

Mg  +12       )  )
10e– 2e– 8e–

é
ê
ë

é
ê
ë+2

¾®
–2e–

Здесь на два электрона
меньше, чем в атоме.

2. Подчеркнем элементы, которые изменили степень окисления после
реак ции:

Mg + O2 ® MgO
3. Запишем эти элементы попарно:

Mg ® Mg

O ® O
Рассмотрим изменения, которым подвергся каждый атом. У магния на

внешнем слое два электрона, которые он легко теряет и превращается в частицу
(ион) с зарядом +2 (+12 – 10 = +2):

Потеря электронов отмечается знаком «минус». Это явление читается так:
Магний со степенью окисления ноль (Mg) теряет два электрона (–2e–) и
превращается в магний со степенью окисления плюс два или, проще, магний-
плюс-два (Mg).

Значит, можем записать: Mg – 2e– = Mg

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е



20 Ïåðèîäè÷åñêèé çàêîí è ïåðèî äè ÷åñêàÿ ñèñòåìà

0 +1

0 –1

âîññòàíîâèòåëü

E – 1e– ® E

îêèñëåíèå

îêèñëèòåëü

E + 1e– ® E
âîññòàíîâëåíèå

Процесс потери элек-
тронов – окисление, 
а про цесс присоеди -
не ния электронов –
восстановление.

ЗАПОМНИ 
И НЕ ПУТАЙ!

Слова “окислитель“
и “окисление“, а

также “восстано -
витель“ и “восста -

новление“ имеют
одни и те же корни,

но выра  ж ают
разные процессы

–2

O  +8       )  )
8e– 2e– 6e–

O  +8       )  )
10e– 2e– 8e–

é
ê
ë

–2
¾®
+2e–

Здесь на два электрона
больше, чем в атоме.

é
ê
ë

У нейтрального атома кислорода шесть электронов
на внешнем слое. Он присоединяет два электрона и
превращается в частицу с зарядом –2 (+8 –10 = –2):

Присоединение электронов отмечается знаком

«плюс». Читаем: Кислород с нулевым зарядом присое ди -

няет два электрона (+2e–) и превращается в кис лород

со степенью окисления –2 (O): O + 2e– ® O
Элемент, который принимает электроны, яв ляет -

ся окислителем (в данном случае кислород).

Процесс присоединения электронов называется восста нов -
лением.

–2

0

0

0

+2

–2

Значит, кислород восстанавливается (присоединяет

электроны). В данном случае кислород О восстанав �

ли  вается до О, окисляя магний.
Элемент, который теряет электроны, назы вает ся

восстановителем. Восстановитель окисляется. В
данном случае магний Mg является восстановителем и

окисляется до Mg
+2  

.

Процесс потери электронов называется окислением. 

Представим это в виде электронных уравнений и
отметим окислитель и восстановитель:

восстановитель Mg – 2e– ® Mg   – окисление

окислитель O + 2e– ® O – восстановление

Восстановитель окисляется, а окислитель восстанав -
ливается.

Электронные уравнения читаются следующим обра -
зом: Восстановитель магний теряет два элект рона и
превращается в магний-плюс-два. Этот процесс – оки -
сление. Окислитель кислород присоединяет два элек -
трона и превращается в кислород-минус-два. Этот
процесс называется восстановлением. 

Положительные частицы (протоны) не отцепляются
и не присоединяются, так как находятся в ядре атома.
Положительный заряд появляется при потере элек -
тронов: каждому положительному заряду ядра соот ветст -
вует отрицательный заряд электрона. Теряя один элек трон
(–1), частица приобретает положитель ный заряд (+1). 

0

0 –2
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В реакцию вступает не атом, а молекула кислорода, О2. Поэтому в элек -
тронном уравнении необходимо учитывать индекс 2; тогда число атомов Mg и О
и число электронов следует удвоить:

восстановитель 2Mg – 2 . 2e– ® 2Mg+2

окислитель O2 + 2 . 2e
– ® 2O–2

1. Что представляют собой окислитель и восстановитель? Приведи примеры.
2. Отметь в схемах реакции присоединение или потерю электронов. Покажи оки с -

литель и восстановитель, процессы окисления и восстановления:

а) Ca ® Ca в) S ® S д) 2Al ® 2Al

б) S ® S г) O2 ® 2O е) Cu ® Cu
3. Отметь в каждой реакции: 

1) степени окисления элементов; 2) окислитель и восстановитель.
а) H2 + S = H2S� г) Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2 �
б) H2 + Cl2 = 2HCl д) 2H2 + O2 = 2H2O
в) Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2 � е) Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu®

®

0 +2

0 +4

0 –2

0 –2

0 +3

0 +2

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

îïðåäåëåíèå êîëè÷åñòâà âåùåñòâà 
èëè åãî ìàññû ïî êîëè÷åñòâó èëè ìàññå 
äðóãîãî âåùåñòâà, ó÷àñòíèêà ðåàêöèè

1.6.

Задача 1. Какая масса оксида алюминия образуется при окислении
алюминия количеством 0,3 моль?

Дано:

n(Al) = 0,3 моль

m(Al2O3) – ?

Решение:
1. Записываем и уравниваем реакцию. Подчеркиваем

нужные вещества и отмечаем под каждым количество
вещества в соответствии с уравнением, а над ними – зна -
чения по условию задачи:

4Al                   2Al2O3———   + 3O2 = ––———
4 моль                  2 моль

n0,3 моль

2. Составляем пропорцию и находим количество вещества Al2O3:

0,3 моль     n 0,3 . 2 моль————  = ––——; n(Al2O3) = ––————— = 0,15 моль
4 моль        2 моль 4

3. Определяем относительную молекулярную и молярную массы Al2O3:

Mr(Al2O3) = 2 . 27 + 3 . 16 = 102;    M = 102 г/моль

4. Вычисляем массу оксида алюминия по формуле:
m          M = ––—;           m = M . n
n

m(Al2O3) = 102 г/моль . 0,15 моль = 15,3 г

Ответ: масса оксида алюминия равна 15,3 г.

0

0
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Задача 2. Определите массу оксида фосфора (V), образовавшегося при
сгорании фосфора массой 18,6 г.

Дано:

m(P) = 18,6 г

m(P2O5) – ?

Решение:
1. Вычисляем количество вещества фосфора, исходя из

соотношения:
m          n = ––—;     M(P) = 31 г/моль
M

18,6 г n(P) = ––———— = 0,6 моль
31 г/моль

2. Записываем уравнение реакции и отмечаем снизу и сверху соответст вую -
щее количество вещества (см. задачу 1):

4P                       2P2O5———— + 5O2 = ––———
4 моль                 2 моль

n0,6 моль

3. Составляем пропорцию и находим количество вещества P2O5:

0,6 моль  n 0,6 . 2 моль  —————  = ––———;    n(P2O5) = ––————— = 0,3 моль
4 моль            2 моль 4

4. Находим массу оксида фосфора (V):

Mr(P2O5) = 2 . 31 + 5 . 16 = 142; M(P2O5) = 142 г/моль

m = M . n = 142 г/моль . 0,3 моль = 42,6 г

Ответ: масса оксида фосфора (V) равна 42,6 г.

Примечание. Задача может быть решена проще. Для этого снизу и сверху
уравнения реакции можно записывать не количества веществ, а массы веществ
по уравнению реакции и из условия задачи:

18,6 г              m    18,6 г . 284 г   ———— = ––———; m(P2O5) = ––—————— = 42,6 г
124 г           284 г 124 г

ÇàÄà×è

1. Вычисли массу хлора, необходимого для получения хлороводорода коли чест вом
вещества 3 моль.

2. Определи количество вещества и массу пирита (FeS2), необходимого для про из -
водства оксида серы (IV) массой 128 кг, в соответствии с уравнением реакции:

4FeS2 + 11O2 = 2F2O3 + 8SO2

3. При обработке цинка серной кислотой выделился водород коли чест вом ве щест ва
2,5 моль. Вычисли необходимые для этого массы цинка и серной кислоты. 

4P            +           5O2 = 2P2O5
m

mпо ур.= 4 моль . 31 г/моль = 124 г     mпо ур.= 2 моль .142 г/моль = 284 г

mпо усл.= 18,6 г
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Ïî òÅÌÅ Ïåðèîäè×åñêèé çàêîí 
è Ïåðèî  äè ×åñêàß ñèñòåìà

I. Какие из указанных ниже характеристик изменяются периодически: 
а) заряд ядра; 
б) относи тельная атомная масса; 
в) число электронных слоев в атоме; 
г) число электронов на внеш нем электронном слое?

II. Атом какого элемента легче всего отдает один электрон:
а) натрий;        б) магний;        в) алюминий;         г) кремний?

III. Атомы элементов II группы главной подгруппы имеют одинаковое число: 
а) электронов на внешнем электронном слое; 
б) общее число электронов.

IV. Основные свойства гидроксидов элементов главной подгруппы II груп пы с ростом
заряда ядра: 

а) уменьшаются;
б) растут; 
в) остаются без изменений; 
г) уменьшаются, потом растут.

V. Заполни пропуски:
Элемент с порядковым номером 16 образует соединение с водородом ...,
высший оксид ... и гидроксид (кислоту или основание)... .

VI. Заполни таблицу, используя информацию о положении элемента в перио ди -
ческой сис теме:

VII. Размести следующие элементы в порядке возрастания металлических свойств:
Cs, Al, Na, Mg, K.

Обведи буквы правильных ответов в заданиях I–IV.

Элемент Высший оксид Характер

a) Na
б) Ca
в) N
г) C

Гидроксид 
(кислота / основание)



Sn
Au Cu

ÌÅòàËËû â íAØÅé ÆèÇíè

Металлы были открыты еще в глубокой древности. В
средние века было известно только 7 металлов: золото,
серебро, медь, олово, свинец, железо и ртуть. Самым
цен ным считалось золото.

Открытие металлов радикально изменило историю
человечества. На смену каменному веку, когда оружие и
орудия труда изготавливали из камня, пришел брон -
зовый век, в котором люди научились делать орудия
труда из бронзы (сплава меди с оловом), затем наступил
железный век. В этот период железо стало самым глав -
ным и самым доступным металлом.

2.1. îáùàÿ õàðàêòåðèñòèêà

Òàáëèöà 2.1. ×èñëî âíåøíèõ ýëåêòðîíîâ ó ìåòàë ëîâ
ãëàâíûõ ïîäãðóïï

Ïîñëå èçó÷åíèÿ 
ýòîé ãëàâû òû

áóäåøü ñïîñîáåí:

– îáúÿñíÿòü è ñðàâ -
íèâàòü îáùèå ñâîé -
ñòâà ìåòàëëîâ è èõ
ñïëàâîâ, ðàñïðî ñòðà -
íåíèå ìåòàë ëîâ â
ïðè ðîäå è èõ ïðè ìå -
íåíèå;
– íàõîäèòü è îáúÿñ -
íÿòü ìåñòî ìåòàëëîâ
â ïåðèîäè÷åñêîé
ñèñòåìå;
– îïèñûâàòü ôèçè -
÷åñêèå è õèìè÷åñêèå
ñâîéñòâà ìåòàëëîâ
(íàòðèÿ, êàëèÿ,
êàëüöèÿ, àëþ ìèíèÿ,
æåëåçà) è èõ
ñîåäèíåíèé;
– óñòàíàâëèâàòü ñâÿçü
ìåæäó ñòðîåíèåì,
ñâîéñòâàìè, ðàñïðî -
ñòðàíåíèåì â
ïðèðîäå, ïðèìå íå -
íèåì è áèîëîãè ÷åñ -
êîé ðîëüþ ìåòàëëîâ 
è èõ ñîåäèíåíèé.

Место металлов в периодической системе. В нас -
тоящее время в периодической системе 118 хими ческих
элементов – 22 неметалла и 96 металлов. Как они рас по -
ложены в периодической системе?

Мы уже знаем, что если провести диагональ от бора,
В (№ 5), к астату, At (№ 85), то над диагональю в глав -
ных подгруппах располагаются неметаллы, а все осталь -
ные элементы – металлы.

Металлы главной подгрупы первой группы принято на зы -
вать щелочными металлами, а Ca, Sr, Ba – щелоч но-зе -
мель ными.

Строение атомов металлов. Металлы побочных
подгрупп имеют один (Cu, Ag, Au, Cr) или два (Zn, Fe и
др.) внешних электрона. Металлы глав ных под групп
различаются числом внешних элек тро нов (таблица 2.1).

Номер группы Число внешних Металлы
электронов

I 1 Li, Na, K, Rb, Cs, Fr
II 2 Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra
III 3 Al, Ga, In, Tl
IV 4 Ge, Sn, Pb
V 5 Sb, Bi
VI 6 Po

Ìû – ïåðâûå
ìåòàëëû, èçâåñò -

íûå ÷åëîâåêó
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Таким образом, из всех металлов только чуть больше
десяти имеют свыше двух электронов на внешнем слое, а
остальные – два или один. Можно сделать вывод: боль -
шинство ме таллов имеют на внешнем электронном слое
мало электронов (1–2). Этот факт определяет общность
многих физи ческих и хи ми ческих свойств метал лов. В хи -
ми чес ких реакциях ме таллы отдают внешние элек  троны и
проявляют вос стано витель ные свойства: Me0 – ne– ® Me+n.
Причем в большинстве случаев степень окисления ме тал -
лов в сое динениях равна +1 (Li, Na, K, Cu, Ag), +2 (Mg, Ca,
Ba, Zn, Cu, Fe), +3 (Al, Fe и др.). Реже встречаются более
высокие степени окисления: +4 (Pb, Sn), +5 (Bi), +6 (Cr), +7
(Mn). Высшая степень окис ления обычно равна номеру
группы за некоторыми исключениями.

Химическая связь в металлах и их строение. По -
скольку в атомах металлов на внешнем слое мало элек -
тронов, эти атомы не могут связываться между собой
ковалентными или ионными связями, так как не могут
укомплектовать электронный октет. Внешние электроны
легко отрываются от своих атомов и становятся общими,
образуя так называемый  “элек тронный газ”.

Все металлы (кроме ртути) являются твердыми
крис тал личес кими веществами. Кристалл металла пред-
ставляет собой огромную молекулу, в которой обоб-
ществленные электроны свободно передвигаются между
ионами и атомами металла (рис. 2.1).

Связь между атомами и ионами металлов назы -
вается метал лической связью.

Металлическая связь – это связь между ато ма ми и ионами ме -
таллов за счет обобществленных валентных электронов.

Металлы образуют различные виды металлических
кристал ли чес ких решеток (рис. 2.2).

Нахождение металлов в природе. Обратимся к 
ри с. 2.3. Самым распространенным металлом яв ляет ся
алюминий, за ним идут железо, кальций, натрий, ка -
лий, магний.

Металлы химически активны, поэтому боль шинство из
них находится в природе в виде соединений (схема 2.1), и
только благородные металлы: серебро, золото, пла тина –
встречаются в свободном, само род ном сос тоя нии в виде
вкраплений в другие минералы (кварц, пирит) или в виде
целых кус ков – самородков. Так, самые большие в мире
самородки золота были найдены в 1869 г. в Австра лии:
сначала массой 71 кг, а через три года была обна ру же на
“плита Холтермана” весом 285 кг, в ко торой при мерно
100 кг составляло золото. Железо ме тео рит но го проис -
хождения встречается также в само родном состоянии.

Рис. 2.1. Внутреннее
строение металлов 

Рис. 2.2. Кристалли чес -
кие решетки металлов



Биологическая роль металлов. Наиболее важны
для жизни человека, животных и растений следующие
неметаллы: H, O, C, N, P, S, Cl и металлы: Na, K, Mg,
Ca, Fe, Co, Cu, Zn, Mn, Mo. Их очень мало в живых
организмах, но без них невозможна жизнь. Вот почему
их называют “металлами жизни”.

Натрий и калий находятся внутри и снаружи клеток и
обеспечивают их упру гость, а значит, и тканей. Железо,
медь и натрий содержатся в крови. Благодаря железу кровь
красного цвета. Магний находится в моле ку лах хло -
рофилла и обеспечивает фотосинтез. 

Очень важен правильный баланс металлов. Их из -
быток и недостаток вызывают различные забо левания.
Так, недос таток железа приводит к мало кровию, а
избытком железа можно отравиться. Отсутствие лития в
организме способно стать причиной расстройства нерв -
ной системы и, как следствие, может при вести к
шизофрении. Организм чело века получает литий вместе
с солью NaCl.
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Различные виды природного минераль -
ного сырья, пригодного для получения сво бод -
ных металлов в промышленном мас  штабе,
называются рудами.

Промышленные железные руды содер -
жат 60–70% Fe, а медная руда считается
богатой, если содержит около 1% Cu. По -
нятно, почему железо гораздо дешевле ме -
ди? А золото выгодно извлекать, если его
со дер жание в породе всего лишь 10 г на 1 т.

Aëþìèíèé 7,3%
Æåëåçî 4,7%
êàëüöèé 3,25%
íàòðèé 2,4%
êàëèé 2,4%
ìàãíèé 2,25%
âîäîðîä 1,0%
Äðóãèå 1,87%

êèñëîðîä 49,13%

êðåìíèé  25,7%

средней активности в 
виде оксидов и сульфидов

Fe2O3 . nH2O, Fe3O4,
SnO2, Cr2O3, ZnS,
PbS, HgS

Ag, Au, Ru, Rh, Pd,
Os, Ir, Pt

Хлориды: NaCl, KCl, 
KCl . NaCl, MgCl2, 
KCl . MgCl2 . 6H2O
Сульфаты:
Na2SO4 . 10H2O, 
CaSO4 . 2H2O, 
MgSO4 . 7H2O
Нитраты: NaNO3, 
KNO3

активных в виде
солей

благородных в
свободном виде

Схема 2.1 íàõîæäåíèå ìåòàëëîâ â ïðèðîäå

Примеры:

Ортофосфаты:
Ca3(PO4)2
Карбонаты: CaCO3, 
CaCO3 . MgCO3,
FeCO3, Ca(HCO3)2
Силикаты:
Al2O3 . 2SiO2 . 2H2O,
K2O . Al2O3 . 6SiO2

Рис. 2.3. Распростране -
ние металлов и неме -
таллов в земной коре

Рис. 2.4. Какой металл
содержится в листьях?
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H
Mg

S

Cl

N

KNa

Ca

C

P

O

3%

0,03%62%

0,16%

0,1%

0,23%0,08%

21%

1%

10%

2,08%

îñòàëüíûå 0,32%

äàéòå õàðàêòåðèñòèêó ñëåäóþùèì ýëåìåíòàì: íàòðèé;
êàëüöèé; àëþìèíèé; æåëåçî ïî ïëàíó:

à) ïîëîæåíèå â Ïñ (ïîðÿäêîâûé íîìåð, ïåðèîä, ãðóïïà,
ïîäãðóïïà; ìåòàëë èëè íåìåòàëë);

á) ñòðîåíèå àòîìà (çàðÿä ÿäðà, îáùåå ÷èñëî ýëåê òðîíîâ;
÷èñëî ýëåêòðîííûõ ñëîåâ, ðàñïðåäåëåíèå ýëåêòðîíîâ ïî
ñëîÿì; ÷èñëî ýëåêòðîíîâ íà âíåøíåì ñëîå);

â) âàëåíòíîñòü è ñòåïåíè îêèñëåíèÿ (âûñøàÿ, íèçøàÿ,
äðóãèå);

ã) îêèñëèòåëü èëè âîññòàíîâèòåëü;
ä) âûñøèé îêñèä è ãèäðîêñèä, èõ õàðàêòåð;
å) äðóãèå îêñèäû è ãèäðîêñèäû.

• Без железа невозможна
жизнь. Оно содержится в
гемо гло бине крови почти
всех живых существ.

• Fe2+ составляет 0,004%
от веса человека.

• Если в крови не хватает
кальция, кровь не сво -
рачивается на воздухе.

Ãîðèçîíòû 
õèìèè

На рис. 2.5 показано содержание элементов в орга -
низме человека. Из металлов больше всего кальция
(2,08%). Содержание натрия, калия и магния в сумме
составляет 0,34%.

1. Вычисли массу карбоната натрия и объем воды, которые
требуются для приготовления раствора массой 200 г с мас со -
вой долей Na2CO3: а) 3%; б) 5%; в) 2%.

2. Вычисли массу серной кислоты, необходимой для пол -
ного превращения в сульфат: а) хлорида бария массой 41,6 г; 
б) хлорида бария, содержащегося в раст воре массой 200 г с
массовой долей BaCl2 5,2%. 

ÇàÄà×è

1. Охарактеризуй положение металлов в периодической системе. В каких подгруп -
пах и каких периодах находятся металлы?

2. Назови по пять металлических элементов, у которых на внеш нем уровне:
а) один электрон; б) два электрона; в) три электрона; г) четыре электрона; д) пять
электронов; е) шесть электронов? Какие из вопросов (а, б, в, г, д, е) непра вильны?
Исправь ошибку в каждом из этих вопросов и дай правильные ответы.

3. Объясни, как образуется химическая связь в металлах.
4. Какие металлы встречаются в природе в свободном виде: 

а) Na;  б) Cu;  в) Ag;  г) Fe;  д) Au;  е) K;  ж) Pt?
5. Почему большинство металлов встречается в природе в виде соединений?
6. Какой металл самый распространенный на Земле: 

а) Au;  б) Na;  в) Fe;  г) Al;  д) Ca;  е) K;  ж) Mg?
7. Опиши биологическую роль металлов. Приведи примеры. 
8. Из перечисленных ниже элементов выбери “металлы жизни”: 

а) N;  б) Na;  в) O;  г) K;  д) Hg;  е) Pb;  ж) Ca;  з) Fe.

Рис. 2.5. Содержание
металлов и неме таллов
в организме человека

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е
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Вернемся к схеме 2.1. Она показывает, что боль шин -
ство металлов в природе находится в виде оксидов и
солей. Сульфиды необходимо прокалить, чтобы превра -
тить их в оксиды. Например, прокалива ние минерала
сульфида цинка приводит к образованию оксидов цинка
и серы:

2ZnS + 3O2 = 2ZnO + 2SO2
Далее оксиды восстанавливают до металлов. В ка чест ве
восстановителей используют: кокс (С), оксид угле рода (II)
CO, Al, H2, Mg и др. В зависимости от ис ходных веществ и
природы восстановителей выби рается наи более рента-
бельный метод получения металла.

1. Восстановление оксидов металлов углем или
оксидом углерода (II). Для восстановления применяют
специально обработанный уголь – кокс. Кокс – это
практически чистый углерод. Он используется для
восстановления железа из его оксидов: 

2Fe
+3 

2O3 + 3C
0 
= 4Fe

0
+ 3C

+4
O2

Углерод – более сильный восстановитель, но твердые
оксиды лучше восстанавливаются газообразным СО.
Почему?

FeO
+2

+ CO
+2

=
to

Fe
0
+ CO2

+4   

2. Восстановление оксидов металлов более актив -
ны ми металлами – металлотермия. Этот способ при ме -
няют для получения тугоплавких металлов. На при мер,
алюминий может восстановить железо: 

3Fe3O4 + 8Al=
to

9Fe + 4Al2O3
Эту реакцию применяют для сваривания желез но до -

рож  ных рельсов при ремонте, сваривания проводов и др.
(рис. 2.6). Восстановление алюминием называется алю -
ми но термией или алюмотермией.

3. Восстановление оксидов металлов водородом.
Спо соб применяется для получения особо чистых ме тал -
лов. Например:

WO3 + 3H2 =
to

W + 3H2O

4. Гидрометаллургия. Металл извлекается из руды
водным раствором кислоты, щелочи или соли. Из по лу -
ченного раствора металл восстанавливают более актив -
ным металлом:

CuSO4 + Fe = Cu + FeSO4

®
®

®

Al + Fe3O4

Рис. 2.6. Термитная
сварка

Ðàñïëàâëåííîå
æåëåçî

Ðåëüñ 

2.2. Ïîëó÷åíèå ìåòàëëîâ

Основной принцип
получения метал лов –
восста  новление их из
соединений.

to
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Получение активных металлов – натрия, калия,
каль ция, магния, алюминия и других, стоящих в вытес -
нительном ряду до алюминия, – проводят под действием
электрического тока на расплавы их сое динений.

Все реакции получения металлов выглядят очень
просто. В промышленном производстве все гораздо
сложнее. Многие реакции проходят в несколько стадий
и для их осуществления требуются строго соблюдаемые
условия проведения реакции, специальные аппараты,
современные прочные устойчивые материалы.

1. В каком виде находятся металлы в рудах?
2. Как надо предварительно подготовить руду, чтобы получить металл? Какие

восстановители применяются для получения металлов?
3. Можно ли получить металл из руды окислением? Почему?
4. При восстановлении смеси оксида меди (II) и оксида железа (III) коксом по лучает ся

медь и оксид железа (II). С помощью каких из перечисленных ниже веществ можно
выделить медь из смеси: Ca(OH)2, HCl, H2SO4, H2O? Напиши уравнения всех реакций.

1. Легкий и прочный металл титан, используемый при изготовлении космических
аппаратов, получают восстанов лением оксида титана (IV) магнием. Вычисли массу ти тана и
оксида титана (IV), если израсходован магний массой 48 кг.

2. Для сваривания стальных проводов алюмо терми ческим методом исполь зовали
оксид железа (III) массой 32 кг. Вычисли массу железа, которое при этом обра зо валось.

3. Вычисли массу оксида углерода (II), необходимого для получения железа массой
112 кг из: а) гематита Fe2O3; б) магнетита Fe3O4. Какова масса углерода, необ хо ди мого
для этих реакций?

ÇàÄà×è

• Цена металла зависит
от его распростра -
ненности в природе и
способов получения,
поэтому железо –
самый дешевый металл.

Ãîðèçîíòû 
õèìèè

çàêîí÷èòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé ïîëó÷åíèÿ ìåòàëëîâ, ðàñ -
ñòàâüòå êîýôôèöèåíòû:

à) Fe3O4 + C ® ? + CO2 å) Fe2O3 + CO ® ? + CO2
á) ZnO + C ® ? + CO æ) WO3 + H2 ® ? + H2O
â) HgS + O2 ® ? + SO2 ç) Fe2O3 + ? ® Fe + Al2O3
ã) Fe + ? ® Cu + FeSO4 è) Cr2O3 + ? ® Cr + Al2O3
ä) Fe3O4 + Al ® ? + Al2O3
ñðàâíèòå âîññòàíîâèòåëè â ýòèõ ïðîöåññàõ. ðàçäåëèòå

âñå ðåàêöèè íà ãðóïïû ïî ñïîñîáàì ïîëó ÷åíèÿ ìåòàëëîâ.

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е
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Физические свойства металлов, а именно: пластич -
ность, электро- и теплопроводность, плотность, тем -
пе ратура плавления, металлический блеск –
обус лов лены их внутренней структурой, наличием ме -
таллической связи.

Пластичность – это способность изменять форму без
разрушения. Под давлением и при ударе атомные слои в
кристаллической решетке скользят по “элек тронному
газу”, как по смазке (см. рис. 2.7 и 2.8). Поэ то му металлы
могут менять форму, прокатываться в тонкие листы –
фоль гу, вытягиваться в проволоку (рис. 2.9). Это про -
явление ков кости и тягучести металла.

Наиболее ковкие металлы – золото, серебро, медь,
алюминий (рис. 2.10). Вы хорошо знаете алюминиевую
фольгу. Но рекордсменом по ковкости, конечно, является
зо лото. Из одного грамма золота можно вытянуть прово -
локу длиной 2,4 км. Из золота можно получить фольгу
толщиной 0,0002 мм (~в 20 раз тоньше листа бумаги).

Однако есть и хрупкие металлы: сурьма, хром,
марганец.

Твердость. Металлы сильно различаются по твер -
дости. Так, хром – самый твердый из металлов, а натрий
и калий – мягкие металлы, они режутся ножом. Если
твердость алмаза принять равной 10, то твердость самого
твердого ме талла – хрома – окажется равной 9, а самого
мяг кого – рубидия – 0,3. 

Электропроводность. Электрический ток в метал -
лах – это направленное движение электронов. Он
возникает, когда, например, металлический провод или
метал лическую пластинку подсоединить к источнику
тока. При этом “электронный газ” начинает двигаться в
направлении к положительно заряженному аноду (A+).
Таким образом, за счет обобществленных электронов в
металлической решетке металлы имеют высокую элек -
тропроводность.

Самая высокая электропроводность у серебра, меди,
золота, алюминия. Из меди и алюминия изготавливают
провода (рис. 2.9), а из серебра и золота – контакты в
приборах, например в микрокалькуляторах. Наимень -
шая элек тропроводность у марганца.

Теплопроводность. У металлов она очень высо ка,
потому что тепло переносится от одного атома металла к
другому с помощью “электронного газа” и весь металл
быс тро принимает одну температуру. 

Рис. 2.8. Деформация
металла

2.3. Ôèçè÷åñêèå ñâîéñòâà ìåòàëëîâ

Рис. 2.7. Прокат стали
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Наибольшая теплопроводность металлов (серебра,
меди, золота, алюминия) совпа дает с электропрово д -
ностью (рис. 2.10). 

Плотность. По плотности металлы условно делят ся
на две группы: легкие металлы имеют плот ность
меньше 5 г/см3, тяжелые металлы – больше 5 г/см3.
Самый легкий металл – литий (0,53 г/см3), самый
тяжелый – осмий (22,48 г/см3). Железо имеет плотность
7,87 г/см3, а золото – 19,3 г/см3 (рис. 2.10).

Чем меньше атомная масса и больше размер атома,
тем легче металл.

Температура плавления у металлов также раз -
личается. Ртуть остается жидкой до температуры –39°С,
калий плавится при 63°С, натрий – при 98°С, олово – при
232°С, железо – при 1539°С, а вольфрам – при 3380°С –
это самый тугоплавкий металл. Поэтому воль фрам
применяют для изготовления нитей накаливания в
лампочках (рис. 2.10).

Металлический блеск. Металлы в компактном со -
с тоянии хорошо от ра  жают свет. При этом проявляется
свойство, называемое “метал лическим блес  ком”. Лучше
всего отражает свет серебро, за ним идут алю миний,
хром, ни кель, медь. В древности серебро, золото, медь
полировали и получали зер ка ла. В наше время тонкие
слои металлов наносят различ ными способами на по -
верх ность стекла, пластмассы, других металлов и
получают зеркальные поверхности.

Рис. 2.10. Порядок
изменения некоторых
свойств металлов

1. Какие физические свойства присущи всем ме таллам:
а) электропроводность; б) плотность более 5 г/см3; 
в) пластичность; г) теплопроводность; д) тугоплав кость;
е) металлический блеск; ж) низкая летучесть?

2. Какая особенность в строении металлов определяет их
общие физические свойства: а) малое число электро нов
на внешнем слое; б) малый размер атомов; в) боль шой
размер атомов; г) обобществленные электроны?

3. Что произойдет, если сильно надавить на: а) кусочек
мела (ионная решетка); б) угля (атомная решетка); 
в) свинца (металлическая решетка)? 
Объясни, какие физические свойства веществ прояв л я -
ются в этом опыте?

4. Перечисли металлы с самой высокой электропровод-
ностью.

5. Перечисли самые пластичные и ковкие металлы.
6. По какому физическому свойству металлы делятся на тя -

желые и легкие?

Пластичность 

Fe   Zn   Pb   Al   Cu   Ag   Au

Плотность

Li Mg Al Zn Fe Cu Ag Pb Hg Au Os

Электро- и теплопроводность

Pb Fe Zn Mg Al Au Cu  Ag

Температура плавления

Hg Pb Zn Mg Al Ag Au Cu Fe  W

Рис. 2.9. Алюми ние вые
провода в высоко -
вольтных линиях
электропередач

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

• Магнитом притя ги -
ваются только железо,
кобальт, никель.

• Цвет волос зависит от
входящих в их состав
металлов: белые со -
держат никель,
золотистые – титан,
рыжие – молибден,
каш тановые – медь,
кобальт и железо.

Ãîðèçîíòû 
õèìèè
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Мы уже знаем, что металлические свойства – это
способность атомов металлов отдавать элек троны с
образованием положительных ионов:

Восстановитель  Me0 – ne– ® Me+n – (окисление)

По химической активности металлы делятся на
активные, средней активности и пассивные. Активные
металлы реагируют с неметаллами (кислородом, серой,
галогенами и др.), со сложными веществами (водой,
кислотами, солями). Во всех этих случаях происходят
реакции, в которых металлы теряют электроны.

7. Отметь правильные выражения:
а) металлов больше, чем неметаллов; 
б) металлы хуже проводят ток, чем неметаллы; 
в) в металлах осуществляется металлическая связь, так как все валентные
электроны становятся общими; 
г) валентные электроны атомов металлов обобществляются, поэтому металлы
хорошо проводят ток и тепло.

8. В жаркие дни невозможно коснуться металлического предмета (очень горячий), в
то время как предметы из других материалов не вызывают такого ощущения, а на
холоде металлы кажутся более холодными, чем другие материалы. Как объяснить
это явление?

*9. Какие физические свойства металлов определяют их области применения: а) медь
для изготовления электрических проводов; б) алюминий в сетях высокого
напряжения и для изготовления посуды; в) титан в гоночных велосипедах; 
г) вольфрам для нитей в электрических лампочках; д) цинк для цинкования же -
лезных изделий; е) олово для пайки металлов; ж) ртуть для термометров? Аргу -
ментируй с учетом стоимости металлов.

2.4. Õèìè÷åñêèå ñâîéñòâà è ïðèìåíåíèå
ìåòàëëîâ

ñåðåáðî 

+

áðîì 

áðîìèä ñåðåáðà

2.4.1. âçàèìîäåéñòâèå ìåòàëëîâ ñ ïðîñòûìè 
âåùåñòâàìè – íåìåòàëëàìè

Рис. 2.11. Взаимодей -
ствие серебра с бромом 

1. С кислородом взаимодействуют все металлы, кро -
ме благородных (Ag, Au, Pt), с образованием оксидов:

4Li
0 
+ O

0

2 = 2Li
+1

2O
–2
+ Q

Оксиды покрывают поверхность большинства ме тал -
лов и защищают их от разрушения – коррозии (Al2O3,
ZnO и др.).

2. С галогенами (F2, Cl2, Br2, I2) взаи мо дей ствуют
многие металлы с образованием солей – галогенидов:

2Na
0

+         Cl
0

2     =       2Na
+1
Cl
–1

–1e– +2e–     

восстановитель окислитель   
хлорид натрия

to



3. При взаимодействии c серой металлы обра зуют
сульфиды:

2Na
0

+         S
0

=        Na
+1 

2S
–2

4*. При взаимодействии c углеродом ме тал лы обра -
зуют карбиды разного состава:

4Al
0
+ 3C

0
= Al4

+3
C3
–4

Ca + 2C = CaC2 

Вывод: во всех реакциях с неметаллами металлы
выс тупают как восста новители.
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карбид
алюминия

карбид
кальция

1. Взаимодействие с водой. Металлы, стоящие в вытеснительном ряду до
маг     ния, легко реагируют с водой с выделением водорода и образованием щелочи:

2Na
0

+      2H
+1
O
–2
H
+1      

=      2Na
+1 
O
–2 
H
+1

+      H
0

2
–1e– +2e–     

восстановитель окислитель
гидроксид натрия

Ca  +  2HOH  =  Ca(OH)2 +  H2
гидроксид кальция

Чистый алюминий (без защитной пленки Al2O3, нерастворимой в воде)
очень активно реагирует с водой:

®

®

2.4.2. âçàèìîäåéñòâèå ìåòàëëîâ ñî ñëîæíûìè âåùåñòâàìè

toto

гидроксид алюминия

Рис. 2.12. Взаимо дейст -
вие натрия с водой

a

Âîäà 

Ôåíîëôòàëåèí 

Âîäà 

Íàòðèé 

Âîäîðîä 

NaOH

Ôåíîëôòàëåèí 

Ãîðåíèå
âîäîðîäà

á

2Al + 6HOH = 2Al(OH)3 + 3H2

Другие металлы, стоящие до водорода в вытесни -
тель ном ряду, реагируют с водой только в порошко -
образном виде и при нагревании. Что же полу чается при
этом: гидроксид или оксид металла? Почему?

3Fe + 4HOH =
to
Fe3O4 + 4H2

2. Взаимодействие металлов с кислотами. Вспом -
ним вытеснительный ряд металлов:

Уменьшение восстановительной способности атомов

Li, K, Ba, Ca, Na, Mg, Al, Zn, Cr, Fe, Ni, Sn, Pb H Cu, Hg, Ag, Pt, Au

Повышение окислительной способности ионов

Этот ряд составлен на основе взаимодействия ме -
таллов с водными растворами кислот и солей. Метал лы,
стоящие в вытеснительном ряду до водорода, вытес -
няют водород из растворов кислот (кроме азотной HNO3

и концентрированной серной H2SO4):

Fe + H2SO4(разб.) = FeSO4 + H2

®
®

®

(малиновый
цвет)

Графическая формула
карбида кальция
CaC2:

Ca
C

C

сульфид натрия–1e–

восстановитель
+2e– 

окислитель  



34 ìåòàëëû â íàøåé æèçíè

Рис. 2.13. Серебро и
вода

1. çàêîí÷èòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé òàì, ãäå ýòî âîçìîæíî:
à) Zn + CrCl3 ® ç) Ni + SnCl2 ®
á) Fe + NiSO4 ® è) Pb + CuSO4 ®
â) Cr + FeSO4 ® ê) Cu + Hg(NO3)2 ®
ã) Cu + FeSO4 ® ë) Cu + AgNO3 ®
ä) Sn + Al2(SO4)3 ® ì) Hg +AgNO3 ®
å) Sn + Pb(NO3)2 ® í) Fe + CuSO4 ®
æ) Fe + ZnSO4 ®

êàêóþ ðîëü èãðàþò ìåòàëëû â ýòèõ ðåàêöèÿõ?

Металлы находят широкое применение в хозяйстве
любой страны. Особое место принадлежит железу и его
сплавам – чугуну и стали. Оборудование всех заводов и
фабрик планеты сделано в основном из стали. Пос мо трите
вокруг себя – сколько железных изделий вас окружает!
Но железо – это тяжелый металл, поэтому летательные
аппараты изготавливают из легкого алюминия и его
сплавов. Не потеряли своего значения медь и ее сплавы –
бронза и латунь. Они надежно служат человеку в транс -
форматорах и телевизорах, в сложнейших элек трон  ных
устройствах и медных проводах. Благородные ме таллы
(золото, платина, серебро) применяются в точ ных при -
борах, служат для изготовления украшений.

2. Cî÷èíèòå ðàññêàç íà òåìó “Ïðèìåíåíèå ìåòàëëîâ”. âûáåðèòå èç ãëàâû î ìå -
òàëëàõ îòäåëüíûå îòðûâêè, êîòîðûå îòíîñÿòñÿ ê äàííîé òåìå. äîïîëíèòå ñâå äåíèÿìè
èç èíòåðíåòà è äðóãèõ èñòî÷íèêîâ. Ïðè íåáîëüøîì óñèëèè âû ñìîæåòå ñäåëàòü ýòó
ðàáîòó ëó÷øå, ÷åì àâòîðû ó÷åáíèêà! 

3. óñòàíîâèòå ñâÿçü ìåæäó ñòðîåíèåì, ñâîéñòâàìè è ïðèìåíåíèåì ìåòàëëîâ.

2.4.3. Ïðèìåíåíèå ìåòàëëîâ

Рис. 2.14. Столовые
приборы из мельхиора
(сплав меди и никеля)

При взаимодействии с кислотами металлы – вос ста -
новители.

3. Взаимодействие металлов с солями. Каждый ме -
талл вытесняет все после дующие металлы (в вы тес ни -
тельном ряду) из растворов их солей.

Например: Fe
0

+ Cu
+2

SO4 = Fe
+2 

SO4 + Cu
0

Исключение составляют металлы, стоящие до маг -
ния. Они не вытесняют другие металлы, а реагируют с
водой, вытесняя водород.

При взаимодействии с солями металлы всегда слу жат

восстановителями (Zn
0

, Fe
0

), a ионы металлов из солей –

оки слителями (Fe
+2

, Cu
+2

).

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е
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1. Закончи уравнения реакций металлов с простыми вещест -
вами – неметаллами:
Al + ? ® Al2O3 Na + ? ® Na2S 
Fe + ? ® FeCl3 *Li + ? ® Li3N 
*Al + ? ® Al4C3 *Ca + ? ® CaC2

Какую роль играют металлы в этих реакциях?
2. Закончи уравнения реакций металлов со сложными

веществами:
Fe + ? ® Fe3O4 + H2 Al + ? ® Fe + Al2O3

Al + ? ® Al(OH)3 + H2 Fe + ? ® FeCl2 + H2

Ca + ? ® Ca(OH)2 + H2 Zn + ? ® ZnSO4 + H2

3. С какими из перечисленных веществ – O2, Cl2, S, C, N2, H2O,
H2SO4 (разб.), AgNO3 – будут реагировать: а) каль ций; б)
медь? Напиши уравнения реакций.

4. Даны металлы: Al, Fe, Ca, Zn, Na, Li, Ag, Ni. Расположи их в
порядке возрастания химической активности. Аргу мен -
тируй.

®
®

®

®
®

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

2.5. îêñèäû è ãèäðîêñèäû ìåòàëëîâ

1. Взаимодействие с водой. Оксиды и гидроксиды щелоч  ных (Li, Na, K,
Rb, Cs) и щелочно�зе мельных (Ca, Sr, Ba) металлов имеют ионную связь. Эти
оксиды взаимодействуют с водой с образованием силь ных оснований –
щелочей:

Na2O+H2O = 2NaOH

CaO+ H2O = Ca(OH)2

В щелочах связь между ионом металла и гидроксильной груп пой тоже
ионная. Щелочи полностью диссоциируют в водных растворах:

NaOH = Na+ + OH–

Ca(OH)2 = Ca
2+ + 2OH–

2. Разложение при нагревании. Химическая связь в оксидах и гидро ксидах
остальных металлов ближе к полярной ковалентной. Их оксиды не взаи -
модействуют с водой, а гидроксиды не растворяются в воде и разла гаются при
нагревании с образованием оксидов:

2Al(OH)3 =
to
Al2O3 + 3H2O

Cu(OH)2 =
to CuO + H2O

• Кровь уставших людей
содержит значительно
меньше магния, чем
людей, полных энергии.

• У нервничающих и очень
взволнованных людей
большие количества
магния в организме
“сгорают“, что приводит
к снижению активности
сердца.

Ãîðèçîíòû 
õèìèè
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1. êàêèå âàðèàíòû çàäàíèé ìîæíî ñîñòàâèòü èç êîëîíîê à è á?
à à) îäíîâàëåíòíûå ìåòàëëû; á à) õëîðèäû; â) ñóëüôàòû;

á) äâóõâàëåíòíûå ìåòàëëû; á) íèòðàòû;  ã) ôîñôàòû.
â) òðåõâàëåíòíûå ìåòàëëû;

Основания

металл – основный оксид – основание – соль

неметалл – кислотный оксид – кислота – соль

12
3*4

1  а) NaOH + HCl = NaCl + H2O    реакция

H++ OH– = H2O 
нейтрализации

б) Cu(OH)2 + 2HCl = CuCl2 + 2H2O

Cu(OH)2 + 2H
+ = Cu2++ 2H2O

2  2NaOH + CO2 = Na2CO3 + H2O

2OH– + CO2 = CO
2–
3 + H2O

3  3NaOH + AlCl3 = Al(OH)3¯ + 3NaCl

Al3++ 3OH– = Al(OH)3¯ – по такой реакции
получают все нерастворимые основания

*4  2NaOH + Cl2 = NaCl + NaClO + H2O

3. Взаимодействие с кислотными оксидами и кислотами. Оксиды и гидро -
к сиды боль шинства ме таллов имеют основный характер. Ос нов ные свой ства
проявляются во взаи модействии с кислотными оксидами и с кислотами:

С кислотными оксидами: CaO + CO2 = CaCO3
2NaOH + CO2 = Na2CO3 + H2O

С кислотами: FeO + H2SO4 = FeSO4 + H2O
Ca(OH)2 + H2SO4 = CaSO4 + 2H2O

Составим ионные уравнения одной из этих реакций, причем в ионном виде
за пишем только растворимые вещества – сильные электролиты:

(ПИУ) FeO + 2H+ + SO2–4 = Fe
2++ SO2–4  + H2O

(СИУ) FeO + 2H+ = Fe2+ + H2O

Химические свойства оксидов и гидроксидов металлов можно определить
по схемам генетической связи. Для примера возьмем растворимые и нераст во -
римые в воде основания и напи шем уравнения реакций в молекулярной и
сокращенной ионной формах.

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е

Растворимые соли различных металлов имеют ионные кристаллические
решетки и при растворении в воде полностью диссоциируют на ионы:

NaCl = Na+ + Cl– CaCl2 = Ca
2+ + 2Cl–

Na2SO4 = 2Na
+ + SO2–4    FeSO4 = Fe

2+ + SO2–4     

AlCl3 = Al
3+ + 3Cl– Al2(SO4)3 = 2Al

3+ + 3SO2–4 
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1. Назови тип химической связи в оксидах и гидроксидах металлов.
2. Какие свойства имеют оксиды и гидроксиды металлов. Приведи примеры.
3. Составь по три формулы оксидов: 

а) одно-; б) двух-; в) трех-; *г) четырехвалентных металлов.
4. На основе таблицы растворимости составь по 4 формулы:

а) нерастворимых оснований; б) растворимых оснований. 
Напиши уравнения диссоциа ции растворимых оснований.

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

2.6. Ùåëî÷íûå ìåòàëëû

Щелочные металлы расположены в главной под груп -
пе I группы перио дической системы. Строение элек трон -
ных оболочек ато мов щелочных металлов следующее:

2.6.1. Ïîëîæåíèå â ïåðèîäè÷åñêîé ñèñòåìå 
è îáùèå ñâîéñòâà

Литий 3Li ) )
2  1

Натрий 11Na  ) ) )
2 8 1

Калий 19K  ) ) ) )
2 8 8 1

Рубидий 37Rb   ) )  ) ) )
2 8 18 8 1

Цезий 55Cs   ) )  )  )  ) )
2 8 18  18 8 1

Франций 87Fr   ) )  )  )  ) ) )
2 8 18  32 18 8 1

Таким образом, у всех щелочных металлов на внеш -
нем электронном слое один электрон. Этот валентный
элек трон легко теряется:

Me
0
– 1e– ® Me

+1
, 

поэтому все щелоч ные металлы – сильные восста но -
вители. В сое динениях они одновалентны и проявляют
степень окис ления +1.

Физи чес  кие и химические свойства щелочных ме -
таллов представлены в таблице 2.2. Щелочные металлы

ñîñòàâüòå çàäàíèÿ, ïîäáåðèòå ïî òðè ïðèìåðà, íàïèøèòå óðàâíåíèÿ äèññî öèà öèè
ðàñòâîðèìûõ ñîëåé.

2. çàêîí÷èòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé. â îäíîé êîëîíêå íàïèøèòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé
ïîëó÷åíèÿ îêñèäîâ, â äðóãîé – îñíîâàíèé:

a) Al + O2 ? ® ã) Cu(OH)2 =
to

? + H2O 
á) Li + ? ® Li2O ä) ZnCl2 + ? ® Zn(OH)2 ¯ + ?
â) CaO + ? = Ca(OH)2 å) FeSO4 + NaOH ® ? + ?
òàì, ãäå ìîæíî, ñîñòàâüòå èîííûå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé.
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металл неметалл

основный кислотный
оксид оксид

основание кислота

соль соль

Щелочи. Едкий натр (каустическая сода) – гидроксид натрия NaOH и едкое
кали – гидроксид калия КОН произ водятся промышленностью в больших ко -
личествах. Щелочи применяются в производстве искусственного во лок на, бу -
маги, мыла, для очистки нефтепродуктов. Химические свойства гидрок сидов
натрия и калия могут быть представлены следующей схемой:

2.6.2. âàæíåéøèå ñîåäèíåíèÿ íàòðèÿ è êàëèÿ

3

1

2
Рис. 2.15. Области применения 
поваренной соли

Соли. Почти все соли щелоч ных ме -
таллов раство римы в воде.

Поваренная соль – хлорид на трия NaCl
добывается из соленых озер и со ля ных
рудников. Ближайшие к нам руд ни ки по
добыче соли находятся на Украине, в
Румынии и России. Приме няется для
произ водства соляной кислоты, соды, хло -
ра, едкого натра, мыла, сохра нения кож,

ñîëÿíàÿ
êèñëîòà

Ãèäðîêñèä
íàòðèÿ

Ïðîèçâîä -
ñòâî õëîðà

íàòðèé 
ìåòà ëëè ÷åñêèé

ìûëî 

Сода

Общие свойства

Òàáëèöà 2.2. Ùåëî÷íûå ìåòàëëû

ñîäà 

Различия

Активность увеличивается сверху вниз по подгруппе, Fr и Cs –
самые активные металлы.

Физические

1. Твердые вещества.
2. Очень мягкие металлы

(легко режутся ножом).
3. Блестящие металлы 

(на сре зе), тускнеют на
воздухе.

4. Легкоплавкие металлы 
(tпл. (Cs) = 29oС!).

5. Очень легкие металлы (низ   -
кая плотность).

Химические
1. Очень легко окисляются на

воздухе.
2. Активно реагируют с водой

(образуется щелочь + Н2 ).
3. Бурно реагируют с неме тал -

лами (Cl2, F2, O2, S...).
4. Оксиды проявляют сильный

основной характер. Гидро кси -
 ды – все щелочи, за это ме -
таллы получили название –
щелочные.

®

Напиши урав не ния
реакций (1–4),

описы ваю щих хи -
ми ческие свой ства

щелочных металлов
и их соединений,
предварительно
кон сультируясь 

в пара графах 
2.4 и 2.5.

ñîëü

4*
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Рис. 2.16. Области применения каль  циниро ванной
и пищевой соды

Ïðè ñòèðêå

ìèíåðàëü  íûå
êðàñêè

ðàñòâîðèìîå
ñòåêëî

ìûëî 

îãíåòóøèòåëü Ïèùåâàÿ
ïðîì-òü

ñîëè íà òðèÿ

Галит NaCl

консерви ро вания ово щей (рис. 2.15). Засолка мяса, ры -
бы, ово щей основана на том, что в присутствии хло рида
натрия не разви ваются гни лостные бактерии.

Сода бывает кальцинированная (безводная) Na2CO3

и кристаллическая Na2CO3
.10H2O. Ее широко приме -

няют для производства стекла, мыла, бума ги, тканей, а
также для смягчения природной воды при стирке белья
(рис. 2.16).

Сода пищевая (питьевая)
NaHCO3 – гидрокарбонат натрия.
При меняют ее для выпечки теста,
полоскания горла. При выпечке
происходит реак ция разложения с
образо ва нием газов:

2NaHCO3 =
to

Na2CO3 + H2O+ CO2

Поташ K2CO3 – карбонат ка лия
применяется для производства хи -
ми  ческого стекла и жидкого мы ла.
Хлорид калия KCl, нитрат калия
KNO3 и нитрат натрия NaNO3 при ме -
няются в качестве удобрений. 

Биологическое действие. Ионы
натрия содержатся в крови, лим фе, а
ионы калия – в тканях чело века и
живот ных. Без этих ионов перестает

®

функцио нировать человеческая клет  ка. Для укреп ления сердечной мышцы врачи
рекомендуют калий в виде без вред ных сое динений, а также свежие или сушеные
абрикосы, богатые соединениями калия. Ионы натрия поступают в организм с
поваренной солью (примерно 10 г в сутки), но избыток соли приводит к изменению
кровяного давления.

*Распознавание натрия, калия и их соединений. Почти все соединения
натрия и калия растворимы в воде. Распознать щелочные металлы и их
соединения можно по окраске пламени. Если внести в бесцветное пламя
кусочек металла, крупинку соединения или даже его раствор, то при наличии в
них щелочных металлов пламя окрашивается: литием – в карминово�красный,
натрием – в ярко�желтый, калием – в фиолетовый цвет (рис. 2.17). Вспомните,
как окрашивается пламя домашней газовой горелки, когда сбегает суп?
Почему?

Рис. 2.17. Окраска 
пла мени щелоч ными
металлами и их
соединениями

êàðìèíîâî-
êðàñíûé

ÿðêî-
æåëòûé

ôèîëå -
òîâûé
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Ïðèáîðû è ðåàêòèâû: øêîëüíûé íàáîð õèìðåàêòèâîâ, îáðàçöû ñîëåé è ìèíåðàëîâ íàòðèÿ è
êàëèÿ, ñïèðòîâêà, êîëáà ñ âîäîé, íèõðîìîâîå êîëüöî, ñèíåå ñòåêëî, ïðîáèðêè.

îïûò 1.1. Îçíàêîìëåíèå ñ îáðàçöàìè âàæíåéøèõ ìèíåðàëîâ è ñîëåé íàòðèÿ è êàëèÿ.
ðàññìîòðèòå îáðàçöû ÷èñòûõ ñîëåé è ìèíåðàëîâ. ñðàâíèòå âíåøíèé âèä: öâåò, êðèñ òàë ëè -

÷åñêîå ñòðîåíèå ñîåäèíåíèé íàòðèÿ è êàëèÿ. Ïî óêàçàíèþ ó÷èòåëÿ ïðîâåðüòå ðàñòâîðèìîñòü
îòäåëüíûõ ñîëåé â âîäå. çàïèøèòå ñâîè íàáëþäåíèÿ â òåòðàäü.

*îïûò 1.2. Îêðàøèâàíèå ïëàìåíè ñîëÿìè íàòðèÿ, êàëèÿ è ëèòèÿ*.
Ïðîêàëèòå íèõðîìîâîå êîëüöî â ïëàìåíè ñïèðòîâêè (èëè ãàçîâîé ãîðåëêè) ïðèìåðíî 30 ñåêóíä

äî ïîëíîé î÷èñòêè. çàòåì îêóíèòå ïåòëþ êîëüöà â èñïûòóåìûé ðàñòâîð ëþáîé ñîëè íàòðèÿ è âíåñèòå
ñíîâà â ïëàìÿ. â êàêîé öâåò îêðàñèëîñü áåñöâåòíîå ïëàìÿ ñïèðòîâêè? çàïèøèòå íà áëþäåíèÿ.

Ïðîêàëèòå êîëüöî äî èñ÷åçíîâåíèÿ îêðàñêè ïëàìåíè, òî åñòü äî ïîëíîé î÷èñòêè.
àíàëîãè÷íûì îáðàçîì èñïûòàéòå îêðàñêó ïëàìåíè ñîëÿìè êàëèÿ. 

îáðàòèòå âíèìàíèå: îêðàñêó ïëàìåíè ñîëÿìè êàëèÿ ðàññìàòðèâàþò ÷åðåç ñèíåå ñòåêëî.
çàïèøèòå íàáëþäåíèÿ.

Ïî óêàçàíèþ ó÷èòåëÿ ìîæåòå èñïûòàòü îêðàñêó ïëàìåíè ñîëÿìè ëèòèÿ.
êàê âû äóìàåòå, ñîëè êàêèõ ìåòàëëîâ îêðàøèâàþò ïðàçäíè÷íûé ôåéåðâåðê â æåëòûé, ôèîëå -

òîâûé è êàðìèíîâî-êðàñíûé öâåò?
ñäåëàéòå âûâîä ïî ðàáîòå.

¹ 1
Ëàáîðàòîðíûé
îÏûò

®
®

®

®
®

1. Из приведенных ниже электронных схем выбери ту, которая описывает строение
атома натрия:

а) X +19 ) ) ) )        б) Y   +3 ) )        в) Z +11 ) ) ) 
2 8 8 1 2 1 2 8 1

Каким элементам соответствуют остальные схемы?
2. Дай характеристику элементов: 

а) натрия;  б) калия по их положению в периодической системе.
3. В каком виде встречаются щелочные металлы в природе? Почему?
4. Составь уравнения реакций из левых (А) и правых (Б) частей. Расставь коэф -

фициенты:
А   1) Na + Cl2 ® Б   а) NaOH + H2

2) Na + S ® б) NaCl
3) Na + H2O ® в) Na2S.

5. Заполни пропуски в уравнениях, расставь коэффициенты:
а) NaOH + ? ® Na2CO3 + ?  б) NaOH + ? ® Zn(OH)2¯ + ?  в) NaOH + ? ® NaCl + ?

6. Напиши уравнения реакций следующих превращений:
Na2S NaCl

Zn(OH)2

Na  NaOH 
Na2CO3 ® *NaHCO3

*7. Как, располагая кусочком натрия, обнаружить присутствие воды в керосине?
8. Докажи теоретически, что при растворении в воде смеси Na, NaOH и Na2O по лучается

раствор только одного вещества. Напиши соответствующие уравнения реакций.

¯

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

îçíàêîìëåíèå ñ îáðàçöàìè ìèíåðàëîâ è ñîëåé
íàòðèÿ è êàëèÿ. *îêðàñêà ïëàìåíè 
(âñïîìíèòå ïðàâèëà ðàáîòû â ëàáîðàòîðèè. 
Ïðèëîæåíèÿ 1 è 2)

1 2

3

4

5
6
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1. В химических лабораториях для первой помощи при
попадании кислот на кожу, слизистые оболочки глаз, рта
применяют 2%-ный раствор гидрокарбоната натрия NaHCO3.
Считая плотность раствора равной 1 г/см3, вычисли, какой
объем 2%-ного раствора можно приготовить из питьевой соды
массой 200 г.

2. Массовая доля хлорида натрия в крови человека 0,5%.
Вычисли массу хлорида натрия в крови человека массой 50 кг,
если кровь составляет 7,5% от массы его тела.

3. Физиологический раствор – это 0,9%-ный раствор
хлорида натрия в воде. Его применяют как заменитель крови.
Вычисли массу хлорида натрия и объем воды, необходимые
для приготовления такого раствора объемом 1 л. Плотность
раствора принять равной плотности воды.

4. В щелочных аккумуляторах используют 30%-ный раст -
вор КОН (плотность раствора – 1,29 г/см3). Вычисли массу
гидроксида калия, необ хо димого для приготов ления такого
раствора а) массой 5 кг; б) объемом 5 л.

*5. Смесь гидроксида натрия и гидроксида калия массой
7,16 г нейтрализовали соляной кислотой и выпарили досуха.
Масса сухого остатка – 10,08 г. Вычисли массы и массовые
доли КОН и NaОН в смеси.

ÇàÄà×è 

Кальций находится в IV периоде, в главной подгруппе
II группы перио дической системы вместе с бериллием,
магнием, стронцием, барием и ра дием.

Три элемента – кальций, стронций и барий
называются щелочно-земельными.

Строение электронной оболочки кальция сле дую -
щее:

20Ca +20  )  )  )  )
2e– 8e– 8e– 2e–

Два внешних электрона легко теряются:

Ca
0
– 2e– ® Ca

+2

поэтому кальций – очень активный металл и сильный
восстановитель. Степень окисления кальция в соеди -
нениях всегда равна +2.

Его название происходит от латинского calc –
“известь”.

2.7. Êàëüöèé è åãî ñîåäèíåíèÿ

2.7.1. Êàëüöèé

• Вы когда-нибудь задава-
лись вопросом, какова
ценность соли? В бы лые
времена соль было на-
с только трудно получить,
и ее значение было на -
с только велико, что
никто не позволял себе
ее рассыпать. «Солью»
ино сказательно называ-
лась опла та римских
вои нов (лат. salis), и от
этого произошло наз ва -
ние мелкой монеты: в
Италии сольди, во Фран -
 ции солид; и француз-
ское слово салер –
“жалованье” и румын-
ское слово “sala riu” –
“зарплата”. Кру пин ка
соли создает раз ницу
между хорошей и без-
вкусной едой. Дорогих
гостей не случайно
встречают «хлебом и
солью». Соль является
наиболее эффек тивным
пищевым консервантом.
Это и прекрасный меди-
цинский препарат.

Ãîðèçîíòû 
õèìèè
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В природе кальций встречается только в виде соеди -
нений. Например, горы, глина, природная вода, почва
содержат соединения кальция.

Основные минералы кальция:
• мел, мрамор, известняк, исландский шпат – СаСО3;
• гипс – CaSO4

. 2H2O;
• фосфориты – Ca3(PO4)2;
• апатиты Ca5OH(PO4)3, Ca5F(PO4)3.
Молдова богата известняком, исландским шпатом и

очень хорошим мелом (Каменка, Вертюжены, Со рок -
с кий район).

Биологическая роль кальция очень велика. Он
входит в состав костей и зубов, улучшает работу сердца,
и его относят к “металлам жизни”. Примерно пол тора
килограмма кальция содержится в организме взрослого
человека – больше, чем всех других металлов. Весь
кальций человек и животные получают из воды и
растений, а растения – из почвы.

При нехватке кальция люди с давних пор при -
меняют вываренную, высушенную и истолченную яич -
ную скорлупу – природный склад соединений кальция и
магния.

Свойства. Кальций – это мягкий, легкий, сере -
бристо�белый, очень активный металл. Подобно натрию
он хранится под керосином. Легко реагирует с неме -
таллами и водой. На воздухе кальций покрывается
светло�желтым оксидным слоем:

2Ca + O2 = 2CaO
оксид кальция

При нагревании кальций реагирует с хлором и се рой,
образуя, соответственно, хлорид и сульфид кальция:

Ca + Cl2 = CaCl2 Ca + S = CaS
В присутствии воды кальций превращается в ги -

дроксид: 
Ca + 2H2O = Ca(OH)2 + H2 + Q®

• Среди щелочно-зе мель -
ных металлов есть стра -
ш  ный враг чело века –
радио активный строн -
ций-90. Он обра зуется
при взрыве атом ной
бомбы. В орга низме
чело века строн ций-90
замещает кальций 
в кос тях и надолго закре -
пляется в них, постоянно
испуская опасные для
жизни лучи. 

• Магний входит в состав
хлорофилла растений
(2% от массы
молекулы).

Соединения кальция, которые добывают или полу -
чают в промышленности для использования в жизни, а
так же их химические и технические названия сле -
дующие:

CaO Ca(OH)2 CaSO4 × 2H2O
оксид кальция, гидроксид кальция, сульфат кальция,
или негашеная или гашеная дигидрат, или гипс

известь известь

2.7.2. âàæíåéøèå ñîåäèíåíèÿ êàëüöèÿ

Рис. 2.18. Листья карто -
феля при недостатке
магния в почве

Ãîðèçîíòû 
õèìèè

Рис. 2.19. Крепость 
в г. Сорока построена из
известняка

to to
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(CaSO4)2 × H2O  CaCO3 Ca(HCO3)2
сульфат кальция, карбонат кальция, гидрокарбонат

полугидрат, или жженый или мел, мрамор, кальция
гипс (алебастр) известняк, исландский шпат

Рассмотрим каждое из этих веществ подробнее.
Оксид кальция СаО – твердое тугоплавкое вещество

белого цвета. Техническое название – негашеная из -
весть. Получают СаО при обжиге известняка:

CaCO3 =
to

CaO        +        CO2
известняк негашеная известь углекислый газ

Эта реакция лежит в основе производства нега шеной
извести.

 Оксид кальция проявляет свойства основных окси -
дов (см. стр. 35, 36).

Гидроксид кальция Са(ОН)2. Различают три тех -
нических разновидности этого вещества:

1) гашеную известь – белый (сероватый) порошок,
применяемый в строительстве;

2) известковое молоко – взвесь извести в воде,
применяется для побелки;

3) известковую воду – раствор Са(ОН)2 в воде.
Растворимость гидроксида кальция в воде неве лика

(1,56 г в 1 л воды при 20°С).
Получают гидроксид кальция по реакции оксида

кальция с водой:

CaO  +  H2O  =  Ca(OH)2 +  Q
негашеная известь гашеная известь

Эту реакцию проводят не только в лаборатории и
про мышленности, но и в домашних условиях. Она на зы -
вается гашением извести.

Гидроксид кальция – это щелочь, его химические
свойства можно вывести из схемы генетической связи
(см. стр. 35, 36).

®

Рис. 2.20. Гашение
извести

Напиши урав -
нения реакций,
иллюстрирующих
свойства оксида
кальция.

Сульфат кальция СаSO4. Природный гипс CaSO4
.2H2O встречается в виде

больших месторождений, содержится в почве и даже в растениях. В Молдове есть
залежи гипса в Фалештском районе и возле города Бэлць. Жженый гипс, или
алебастр, (CaSO4)2

.Н2О получают при нагревании при родного гипса до 150–180°С:

2[CaSO4 ×2H2O]     =     (CaSO4)2 ×H2O    +    3H2O
природный гипс жженый гипс (алебастр)

Алебастр – вяжущий строительный материал. При сме шивании але бас тра с
водой образуется тесто образ ная масса, которая быстро твердеет за счет при -
соединения воды:

(CaSO4)2 ×H2O    +    3H2O   =     2[CaSO4 ×2H2O]
жженый гипс (алебастр) гипс

Благодаря этому свойству, а также тому факту, что это безопасный и
доступный материал, алебастр широко применяют в строительных работах для
шту  катурки стен, в медицине – для накладывания гипсовых повязок при пе -
реломах, в архитектуре –для изготовления художест венных изде лий (лепка).

®

to
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Гидрокарбонат кальция Ca(HCO3)2. Из курса 8�го
класса мы помним, что ионы кальция и магния вы зывают
жест кость воды. Гидрокарбонаты этих метал лов при -
дают воде временную жесткость. Ее можно устранить
кипячением или обработкой основными реагентами:

Ca(HCO3)2 =
to
CaCO3¯ + H2O + CO2

Ca(HCO3)2 + Na2CO3 = CaCO3¯ + 2NaHCO3
*Распознавание ионов кальция. При добавлении

щаве левой кислоты H2C2O4 (или окса лата натрия в
присутст вии уксусной кислоты) к раствору, содер -
жащему ионы кальция, происходит образование белого
осадка окса лата кальция:

CaCl2 + H2C2O4 = CaC2O4¯ + 2HCl

Ca2+ + C2O4
2– = CaC2O4¯

оксалат кальция
белый осадок

Можно распознать щелочно�земельные металлы и их
соединения по окраске пламени: Са окрашивает пламя в
кирпично�красный, Sr и Ra – в карминово�красный, Ва –
в желто�зеленый цвет (рис. 2.22).

®

Ðåàêòèâû è îáîðóäîâàíèå: íàáîð ðåàêòèâîâ è îáðàçöû ñîëåé
ìàãíèÿ, êàëüöèÿ, áàðèÿ, H2C2O4, CH3COOH, Na2C2O4; ñïèðòîâêà,
íèõðîìîâîå êîëüöî, ñîñóä ñ âîäîé, ïðîáèðêè.

îïûò 2.1. Èçó÷åíèå îáðàçöîâ âàæíåéøèõ ñîëåé è ìèíåðàëîâ
*ìàã íèÿ, êàëüöèÿ, *áàðèÿ.

ñðàâíèòå öâåò, êðèñòàëëè÷åñêîå ñòðîåíèå (ïî âíåøíåìó âèäó)
îáðàçöîâ ñîëåé è ìèíåðàëîâ. çàïèøèòå íàáëþäåíèÿ.

îïûò 2.2. Îáíàðóæåíèå èîíîâ êàëüöèÿ.
ê ðàñòâîðó, ñîäåðæàùåìó èîíû êàëüöèÿ, ïðèáàâüòå ðàñòâîð

ùàâåëåâîé êèñëîòû èëè îêñàëàòà íàòðèÿ è óêñóñíóþ êèñëîòó. ×òî
íàáëþäàåòñÿ? íàïèøèòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé.

*îïûò 2.3. Îêðàøèâàíèå ïëàìåíè ñîëÿìè êàëüöèÿ, *áàðèÿ.
ñ ïîìîùüþ íèõðîìîâîãî êîëüöà èñïûòàéòå, êàê îêðàøèâàåòñÿ

ïëàìÿ ñïèðòîâêè ñîëÿìè êàëüöèÿ è áàðèÿ (ïî óêàçàíèþ ó÷èòåëÿ). íå
çàáûâàéòå î÷èùàòü íèõðîìîâîå êîëüöî ïîñëå êàæäîãî èñïûòàíèÿ,
ïðîêàëèâàÿ åãî â ïëàìåíè äî èñ÷åçíîâåíèÿ ëþáîé îêðàñêè.

ñîëè êàêèõ ìåòàëëîâ ìîæíî èñïîëüçîâàòü äëÿ ïðèäàíèÿ ïèðî -
òåõíè÷åñêèì ðàêåòàì îðàíæåâîãî, çåëåíîãî è êðàñíîãî öâåòà?

êèðïè÷íî-
êðàñíûé

êàðìèíîâî-
êðàñíûé

æåëòî-
çåëåíûé

Рис. 2.21. Сталактиты –
“со сульки” известняка в
пещерах

Рис. 2.22. Окраска пла -
мени щелочно�земель -
ными металлами

Ëàáîðàòîðíûé
îÏûò ¹ 2

îçíàêîìëåíèå ñ îáðàçöàìè ìèíåðàëîâ 
è ñîëåé êàëüöèÿ, *ìàãíèÿ è *áàðèÿ.
îáíàðóæåíèå èîíîâ êàëüöèÿ 
(âñïîìíèòå ïðàâèëà ðàáîòû â ëàáîðàòîðèè. 
Ïðèëîæåíèÿ 1 è 2)
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Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е

1. çàêîí÷èòå óðàâíåíèÿ ñëåäóþùèõ ðåàêöèé:
à) Ca + O2 ® ? å) Ca + HCl ® ? + ?
á) Ca + Cl2 ® ? æ) CaO + CO2 ® ?
*â) Ca + H2 ® ? ç) CaO + ? ® CaSiO3

*ã) Ca + N2 ® è) CaO + ? ® Ca(OH)2

ä) Ca + ? ® Ca(OH)2 + ? *ê) CaO + ? ® CaC2 + CO
2. êàêèå èç óêàçàííûõ â ï. 1 ðåàêöèé ïðîèñõîäÿò: à) ïðè

ãà øåíèè èçâåñòè; á) ïðè õðàíåíèè êàëüöèÿ âî âëàæíîì
âîçäóõå; *â) ïðè ïîëó÷åíèè êàðáèäà êàëüöèÿ ñàñ2; ã) ïðè
õðàíåíèè íåãàøåíîé èçâåñòè íà âîçäóõå? Ïî÷åìó íåãàøåíàÿ
èçâåñòü äàæå â ìîðîç òåïëàÿ íà îùóïü? 

1. Дай характеристику элемента кальция по его положению в перио ди ческой системе.
2. Какие минералы образует в природе карбонат кальция? Где они применяются?
3. Как проще всего распознать соединения кальция, стронция и бария?
4. Опиши биологическую роль кальция.
5. Вода содержит соли жесткости: CaCl2, MgCl2, CaSO4, MgSO4, Ca(HCO3)2. С помощью ка ких

веществ можно устранить жесткость: а) Na2SO4; б) Na2CO3; в) NaCl; г) Na3PO4? Напиши
молекулярные и ионные уравнения соответствующих реакций.

6. На основе схемы генетических связей выведи химические свойства гидрокси да
каль ция. Приведи конкретные примеры.

7. Закончи уравнения реакций:
а) Ca(OH)2 + ? ® CaCl2 + H2O в) Ca(OH)2 + ? ® ? + NaOH
б) Ca(OH)2 + CO2 ® ? + ? г) Ca(OH)2 + ? ® Ca(NO3)2 + ?
Какая из этих реакций применяется для распознавания углекислого газа и
происходит при высыхании оштукатуренных и побеленных стен в новом доме?
Составь ионные уравнения реакций при условии, что взята известковая вода.

8. Как удалить накипь в чайнике химическим способом?
9. Могут ли одновременно находиться в растворе ионы:

а) Ca2+ и Cl–; г) Ca2+ и PO4
3–;

б) Ca2+ и CO3
2–; д) Ca2+ и HCO3

–;
в) Ca2+ и NO3

–; е) Ca2+ и C2O4
2– ?

Если нет, то почему? Ответ подтверди ионными уравнениями реакций.
10. Напиши уравнения реакций следующих превращений:

CaO      CaSO4
.2H2O

Ca  CaCO3 ® Ca(HCO3)2

Ca(OH)2 (CaSO4)2
. H2O

®

®®
®

®

®

®

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

1

2
3

4

5
6 7

8

®
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1. К раствору хлорида кальция массой 10 г добавили избыток раствора соды.
Выпавший осадок отфильтровали и прокалили, после чего его масса составила 0,28 г.
Вычисли массу хлорида кальция и его массовую долю в исходном растворе.

2. Вычисли потерю массы при прокаливании 20 г карбоната кальция.
3. Суточная потребность организма человека в кальции составляет 0,7 г. Сколько

коровьего молока (масса, г) нужно выпить для удовлетворения этой потребности, если
массовая доля кальция в молоке 0,13%?

4. Прокаливанием гипса CaSO4
.2H2O до 180°С получают алебастр (CaSO4)2

. H2O, при -
меняемый в качестве добавки к извести при штукатурных работах. Какая масса гипса
расходуется на получение алебастра массой 7 т?

ÇàÄà×è 

Значение алюминия. Алюминий – один из самых
известных металлов. Алюминий в XIX в. назы вали
“серебром из глины”, в наше время называют “кры -
латым металлом”, так как он широко применяется в
авиации. Две тысячи лет тому назад в Древнем Риме, а
в III в. в Китае мастера умели получать алюминий и его
сплавы, но их секреты до сих пор не раскрыты. В
Европе алюминий смогли получить только в XIX в. Он
был дороже золота. Французский император Наполеон
III гордился алю ми ниевыми пуго вицами на своем
камзоле, а Д. И. Менделееву в 1889 г. в Лондоне в знак
призна ния его заслуг в развитии химии был пре -
поднесен цен ный подарок – весы, сделанные из золота,
и кубок из алюминия, инкрус ти рованный брил лиан -
тами. В ХХ в. из алюминия стали делать кастрюли и
самолеты, автомо били и вагоны, а также электриче-
ские провода и многое другое.

Положение в периодической системе и общая ха -
рактеристика. Алюминий находится в третьем периоде,
в главной подгруппе III группы. Строение его атома:

Алюминий 13Al +13 )  )  ) 
2e– 8e– 3e–

Во всех химических реакциях алюминий теряет три
электрона, проявляя восстановительные свойства:

Восстановитель Al
0
– 3e– ® Al

+3
(окисление).

В соединениях алюминий всегда трехвалентен, его
степень окисления +3.

2.8. àëþìèíèé è åãî ñîåäèíåíèÿ
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Боксит Al2O3
.nH2O

Рис. 2.23. Сырье 
для произ  водства 
алю ми ния

Нахождение в природе. В земной коре алюминий –
третий по распространенности после кислорода и
кремния и первый среди металлов (7,3%). В организме
человека алюминия практически нет. Из�за хими чес кой
активности он встречается в природе только в виде
соединений:

каолинит или глина – Al2O3 × 2SiO2 × 2H2O;
боксит – Al2O3 × nH2O; корунд – Al2O3; 
криолит – 3NaF × AlF3.
Примеси хрома к корунду придают ему красную

окраску – это драгоценный камень рубин; следы ти тана
и железа – синюю (сапфир). В настоящее время нау чи -
лись получать искусственные рубины, которые приме -
няются в часах и лазерах.

Получение. Очень долго не удавалось получить
чистый алюминий, хотя его оксид и соли алюминия уже
были хорошо известны. В 1825 г. датский ученый Ганс
Христиан Эрстед, а в 1827 г. его молодой, но уже
знаменитый немецкий коллега и ученик Фридрих
Вёлер, наконец получили в чистом виде “серебро из
глины” – металлический алюминий. Они проводили на -
гре вание хлорида алюминия с калием или натрием без
доступа воздуха:

AlCl3 + 3K =
to
3KCl + Al

Попытки получить алюминий действием электри -
ческого тока на расплавы долго были безуспешны из�за
того, что оксид алюминия плавится при очень высокой
температуре (2050oC). Позже, в 1886 г., нашли выход:
вещество криолит расплавляли при температуре 960°С и
в этом расплаве растворяли оксид алюминия.

Схема процесса получения алюминия такова:

960oC, 3NaF .AlF32Al2O3 ————–® 4Al + 3O2
электр. ток

Но после этих открытий алюминий стал дешевым
металлом и в наше время занимает второе место по
объему производства в мире.

Физические свойства. Алюминий – сере брис -
то�белый металл (“серебро из глины”!), один из самых
легких (r = 2,7 г/см3) – примерно втрое легче меди или
железа. Его температура плавления невысока (660°С).

По тепло� и электропроводности он уступает лишь
серебру, золоту и меди (рис. 2.10). Высокая плас тич ность
алюминия позволяет прокатывать его в фольгу и

®

Рубин

Сапфир

Ãàíñ Õðèñòèàí Ýðñòåä
(1777–1851)
Датский ученый, получил
алюминий в 1825 г.
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вытягивать в тончайшую, как паутина, проволоку: при длине 1000 м она имеет
массу всего 27 г и умещается в спичечном коробке.

Лишь прочностные характеристики алюминия оставляют желать лучшего.
Как можно увеличить прочность металла? Надо получить сплав! В начале ХХ в.
немецкий химик Вильм получил патент на сплав алюминия с медью, магнием и
марганцем. В 1911 г. в городе Дюрен (Германия) была выпущена первая партия
этого сплава под названием дюралюминий. Сейчас его называют дуралюмин. Он
оказался почти таким же прочным, как сталь, но гораздо легче ее. В 1919 г.
появились первые самолеты из дуралюмина. С тех пор алюминий стал главным
металлом авиационной и космической техники, – поистине “крылатым
металлом”!

Химические свойства. Алюминий – очень активный металл. Располагаясь
в вытеснительном ряду металлов между магнием и цинком, он вытесняет
металлы, стоящие правее, а также водород.

1. Алюминий взаимодей с твует с неметаллами (за исключением водорода),
прояв ляя восстановительные свойства: 

2Al
0
+ 3Cl2

0
= 2Al

+3
Cl3
-1  

–3e– +2e–

вос-ль       oк-ль

4Al + 3O2 = 2Al2O3
2. Алюминий всегда покрыт прочной оксидной плен кой Al2O3. Она очень

устойчива и защищает его в обычных условиях и при нагревании. Без ок сид ной
пленки алюминий активно реагирует с водой: 

2Al + 6H2O = 2Al(OH)3¯ + 3H2 ®

HCl

NaOH

Al

Al

H2

H2

3.*Алюминий – металл с двойственными свойствами
(амфотерный металл). Он реагирует и с кислотами (за
исключением концентрированной азот ной кислоты) и со
*щелочами, образуя соли (рис. 2.24). Например:

2Al + 3H2SO4(разб.) = Al2(SO4)3 + 3H2
*2Al + 2NaOH + 2H2O = 2NaAlO2 + 3H2

алюминат
натрия

4. При нагревании алюминий может вытеснять дру -
гие металлы из их оксидов:

8Al + 3Fe3O4 =
to
4Al2O3 + 9Fe + Q

Эта реакция лежит в основе получения некоторых ме -
таллов в промышленности под названием алюмотермия
(см. стр. 28).

Применение алюминия. Главная область приме не -
ния алюминия, из�за легкости и прочности его сплавов, –
это авиа�, судо�, автомобилестроение. Почти вся планета
опутана сетью электрических проводов из алю ми ния. Как

®
®

Рис. 2.24. Амфо терность
алюминия
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вы думаете, почему именно из алюминия? С помощью
алюминия получают другие металлы (рис. 2.25).

Оказалось, что при соприкосновении с алюминием
витамины не разрушаются. Поэтому из него изго тов -
ляют аппаратуру для пищевой промышленности и упа -
ковку для пищевых продуктов (фольгу) и медикаментов.

Соединения алюминия. Важнейшими соединения-
ми алюминия являются оксид, гидроксид и сульфат
алюминия:

Al2O3 Al(OH)3 Al2(SO4)3
оксид гидроксид сульфат

алюминия алюминия алюминия

Некоторые способы получения этих веществ
приведены выше. Так, оксид алюминия образуется при
окислении алюминия, при его нагревании с оксидами
менее активных металлов, а также при разложении его
гидроксида:

2Al(OH)3 =
to
Al2O3 + 3H2O

Гидроксид алюминия образуется при реакции алю -
миния с водой или из его солей по реакции:

AlCl3 + 3NaOH = Al(OH)3¯ + 3NaCl

Сульфат алюминия может быть получен при
взаимодействии алюми ния, его оксида или гидро кси да
с серной кислотой:

Al2O3 + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2O

2Al(OH)3 + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 6H2O

Химические свойства соединений алюминия
можно вывести, исходя из схем генетической связи
соответст вую щих оксидов, гидроксидов и солей (см.
стр. 7, 8).

В отличие от гидроксидов щелочных и ще лоч -
но�земельных ме таллов, гидроксид алюминия проявляет
амфотерные (двойственные) свойства; он реагирует и с
кислотами (свойство оснований), и со щелочами (свой -
ство кислот).

Al(OH)3 +   3HCl   =   AlCl3 +   3H2O
хлорид алюминия

Al(OH)3 +   NaOH   =   NaAlO2 +   2H2O
алюминат натрия

Определи, можно ли
осуществить сле-
дующую цепочку
превращений:

Al ® Al2O3 ®

Al(OH)3 ® Al2(SO4)3

Если необходимо,
добавь 1–2 реакции
для получения суль-
фата алюминия
таким путем.

1 2

3
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Ïðèáîðû è ðåàêòèâû: êîëëåêöèÿ «àëþìèíèé è åãî ñïëàâû», îáðàçöû ìèíåðàëîâ è ñîëåé

àëþìèíèÿ.

ðàññìîòðèòå îáðàçöû ìèíåðàëîâ è ñîëåé àëþìèíèÿ (âíåøíèé âèä).
îçíàêîìüòåñü ñ îáðàçöàìè àëþìèíèÿ è åãî ñïëàâîâ: ðàññìîòðèòå âíåøíèé âèä, ïðîâåðüòå èõ

òâåðäîñòü è ïëàñòè÷íîñòü. çàïèøèòå âàøè íàáëþäåíèÿ â òåòðàäü è ñäåëàéòå âûâîäû.

1. ñóëüôàò àëþìèíèÿ â ñìåñè ñ èçâåñòüþ ïðèìå íÿþò
äëÿ î÷èñòêè ïðèðîäíîé âîäû. íàïèøèòå óðàâ íåíèÿ ðåàêöèé,
ïðîèñõîäÿùèõ ïðè ðàñòâîðåíèè ñìåñè â âîäå. îáúÿñ íèòå,
êàê ïðîèñõîäèò î÷èñòêà âîäû ñ ó÷àñòèåì ñîåäèíåíèé
àëþìèíèÿ.

*2. Ïàðòèÿ àëþìèíèåâûõ òîâàðîâ áûëà èñïîð÷åíà èç-çà
òîãî, ÷òî ïðè ïîáåëêå îíè áûëè çàáðûçãàíû ãàøåíîé èç -
âåñòüþ. êàêîâà ïðè÷èíà êîððîçèè àëþìè íèÿ? îòâåò ïîäò âåð -
äèòå óðàâíåíèåì ðåàêöèè.

3. îáúÿñíèòå, ïî÷åìó ïðè ïîëó÷åíèè ãèäðîêñèäà àëþ -
ìèíèÿ ñëåäóåò ïðèêàïûâàòü ðàñòâîð NaOH ê ðàñòâîðó AlCl3?
Ïî÷åìó íåëüçÿ ýòî äåëàòü íàîáîðîò?

Ëàáîðàòîðíûé
îÏûò ¹ 3

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е

îçíàêîìëåíèå ñ îáðàçöàìè 
ìèíåðàëîâ è ñîëåé àëþìèíèÿ 
(âñïîìíèòå ïðàâèëà ðàáîòû â ëàáîðàòîðèè. 
Ïðèëîæåíèÿ 1 è 2)

Рис. 2.25. Связь между свойствами алю ми ния 
и его применением

ëåãêèé
ìåòàëë

ïðî÷íîñòü
(ñïëàâû)

óñòîé÷èâ ê
êîððîçèè

âûñîêàÿ
ýëåêòðîïðî -

âîäíîñòü

âûñîêàÿ
òåïëîïðî -
âîäíîñòü

ñîåäèíåíèÿ
íå ÿäîâèòû

àëþìèíèé

Составь рассказ
о применении

алюминия
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Значение. Ученые считают, что на нашей планете
при   мерно три тысячи лет тому назад наступил “желез -
ный век” – основные орудия труда начали делать из
железа.

Однако настоящее вторжение железа в технику на -
ча лось  лишь в конце XVIII – начале XIX вв.: в 1778 г.
соо ружен первый железный мост, в 1788 г. вошел в
строй пер вый водопровод, сделанный из железа, в 1818 г.
спу щено на воду первое судно из железа, в 1825 г. в
Англии построена первая железная дорога, в 1889 г.

2.9. Æåëåçî è åãî ñîåäèíåíèÿ

2.9.1. Æåëåçî

1. Закончи уравнения реакций:
а) Al + ? ® Al2S3 д) Al + Hg(NO3)2 ® ? + ?
б) Al + ? ® AlCl3 е) Al + ? ® Al(OH)3¯ + ?
*в) Al + N2 ® ? ж) Al + HCl ® AlCl3 + ?
*г) Al + ? ® Al4C3 *з) Al + NaOH + H2O ® NaAlO2 + ?

2. Напиши уравнения реакций следующих превращений:
Al2O3 ® Al ® AlCl3 ® Al(OH)3 ® AlCl3

Al2O3 NaAlO2

3. Назови 3 самых распространенных элемента в земной коре:
а) K, Na, Ca;  б) O, Si, Al;  в) Al, Fe, Ca.

4. Какие минералы, содержащие Al2O3, встречаются в природе и для чего они при -
меняются?

5. Вычисли массу алюминия и железной окалины Fe3O4, необходимых для получения
железа массой 5,6 г.

®

® ®

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

 

 

®*

возведена 300�метровая железная Эйфелева башня в Париже. За короткое
время железо в виде сплавов (чугуна и стали) успешно завоевало все области
деятельности человека.

Без железа немыслимо существование мира вокруг нас и нас самих. Если
представить себе, что железо вдруг исчезло бы с нашей планеты, все вокруг раз -
ру ши лось бы, а человек и животные погибли. Три грамма железа (II) в теле
человека – основа его крови (гемоглобин).

Общая характеристика. Железо Fe находится в IV периоде, в побочной
подгруппе VIII группы. Строение его атома:

Железо 26Fe +26  )   )   )  )
2e– 8e– 14e– 2e–

1 2 5 6

3 4 7

8



52 ìåòàëëû â íàøåé æèçíè

Для подсчета числа электронов на предпоследнем слое рассуждаем так:
а) у железа должно быть 4 электронных слоя; б) первый заполнен 2e–; 

в) второй заполнен 8e–; г) на внешнем слое 2e– (как у почти всех элементов
побочных подгрупп); д) на предпоследнем слое 26e– – (2e– + 8e– + 2e–) = 14e–.

В химических реакциях железо – всегда восстановитель. Оно может отда -
вать два электрона Fe0 – 2e– = Fe+2 и проявлять степень окисления +2, а также
три электрона (один с предпоследнего слоя) Feo – 3e– = Fe+3, проявляя степень
окисления +3.

Нахождение в природе. По распространенности в земной коре железо –
четвертый элемент (О, Si, Al, Fe) и второй среди металлов (4,7%). В природе
железо существует в основном в виде оксидных, сульфидных и карбонатных
руд переменного состава, в которых его содержание превышает 40%:

магнетит – Fe3O4 (72% Fe); гематит – Fe2O3 (65% Fe) и др.
Изредка встречается чистое железо небесного происхождения – метео -

ритное железо.

Физические свойства. Железо – мягкий, плас тич -
ный металл сере брис то�серого цвета, тяжелый (плот -
ность 7,87 г/см3), его температура плавления 1539°С.
Особые свойства железа – магнитные. 

Чистое железо на воздухе довольно устойчиво бла -
годаря наличию оксид ной пленки Fe3O4 (FeO ×Fe2O3).

Химические свойства. Железо – довольно актив-
ный металл. Оно взаимодействует с неметаллами, водой,
кислотами, солями. 

1. При нагрева нии железо легко окис ляется кислоро -
дом, серой, хлором:

3Fe + 2O2 =
to
Fe3O4 + Q

2Fe
0
+ 3Cl2

0  
=
to
2Fe
+3  
Cl3
–1
+ Q Fe  +   S   =

to
Fe S + Q

–3e– +2e– хлорид сульфид
в-ль ок-ль железа (III) железа (II)

* Сульфид железа (III) не существует.

Все эти реакции экзотермические, но для начала
требуют нагревания. Обратите внимание – хлор окис -
ляет железо до трехвалентного состояния (рис. 2.26).

2. С водой железо при обычных условиях реа гирует в
присутствии кислорода очень мед ленно (но верно!).
Суммарное уравнение этого слож ного процесса:

4Fe
0
+ 3O2

0
+ 6H2O = 4Fe(OH)3

гидроксид железа (III)

И, как вы уже знаете, гидроксид железа (III) пос те -
пенно разлагается и образуется то, что мы называем
ржавчиной: mFe2O3×nH2O.

Fe

êóñî÷åê
ñïè÷êè

KMnO4

O2

Fe3O4

Cl2

Fe

FeCl3

à

á

Рис. 2.26. Взаимодей -
с твие железа с кисло -
родом (а) и хлором (б)

*
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При продувании паров воды над раскаленной же лезной стружкой реакция
идет с образованием водо рода и железной окалины:

3Fe + 4H2O =
to
Fe3O4 + 4H2

3. С кислотами, кроме азотной и серной концентрированной, железо реаги -
рует легко, вытесняя водород. При этом обра зуются со ли железа (II):

Fe
0
+ 2H

+1
Cl = Fe

+2
Cl2 + H2

0  

Обратите внимание! Водород H2
o  

– сильный восста новитель, поэтому, обра -
зуясь в результате реакции, он “не позволяет” железу окис литься до степени
окис ления +3; образуется только железо в степени окисления +2.

4. С солями железо реаги рует в соот ветствии со своим положением в вытес -
нительном ряду (стр. 33), например:

Fe
0
+ Cu

+2
SO4 = Fe

+2
SO4 + Cu

0

В соединениях железо имеет степень окисления +2 и +3, поэтому образует
два ряда веществ.

Получение. Чистое железо получают действием на его оксиды различных
восстановителей при нагревании:

Fe2O3 + 3H2 ®¬ 2Fe + 3H2O Fe2O3 +2Al = 2Fe + Al2O3
Однако чистое железо – сравнительно мягкий металл и потому в про мыш -

ленности не применяется. Прочность железу придает углерод. Железо с
примесью углерода (чугун, сталь) получают в промышленности, вос ста нав ли вая
железную руду углем или оксидом углерода (II):

2Fe
+3 

2O3 + 3C
0 
= 4Fe

0
+ 3C

+4
O2

Fe
+3 

2O3 + 3CO
+2

=
to
2Fe
0
+ 3CO2

+4   

®
®

®
®

2.9.2. âàæíåéøèå ñîåäèíåíèÿ æåëåçà

Способы получения. Оксиды и гидроксиды железа (II, III) получаются теми
же методами, что и оксиды и нерастворимые основания других ме таллов.
Нетрудно заметить сходство соединений железа и алюминия. Так, оксиды железа
получаются при его окислении или при разложении ги дроксидов.

Fe(OH)2 =
to
FeO + H2O

2Fe(OH)3 =
to
Fe2O3 + 3H2O

В свою очередь, гидроксиды железа (II и III) образуются при обработке
щелочами солей железа (II и III):

FeSO4 + 2NaOH = Fe(OH)2¯ + Na2SO4

FeCl3 + 3NaOH = Fe(OH)3¯ +3NaCl

Соли железа (II) получаются при растворении желе за в разбавленных
кислотах (кроме азотной) или при реакции с солями менее активных металлов
(см. выше). Наибо лее важен из них же лез ный ку по рос FeSO4

.7H2O.

to to

to
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Соли железа (III) получают растворением Fe(OH)3 в
кислотах. Из растворов соли получают в виде кристал -
логидратов:

FeCl3 . 6H2O
Fe2(SO4)3 .18H2O

Хлорид железа (III) может быть также получен при
реакции железа с хлором:

2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3
Химические свойства соединений железа можно

вывести, исходя из схем генетической связи соответст -
вующих классов веществ (стр. 7�8). Оксиды реагируют с
активными металлами (Al) и с кислотами. Гидроксиды
также вступают в реакцию с кислотами, т. е. прояв ляют
основные свойства:

Fe(OH)2 + 2HCl = FeCl2 + 2H2O
Fe(OH)3 + 3HCl = FeCl3 + 3H2O

Гидроксид железа (II), Fe(OH)2 (зеленого цвета),
легко окисляется и превращается в гидроксид железа
(III) бурого цвета (рис. 2.27):

4Fe
+2
(OH)2 + O2

0
+ 2H2O = 4Fe

+3
(OH)3

Примечание: При написании этой реакции нет необхо димости
запоминать количество воды. Этот вывод можно сделать
следующим образом: слева 8Н, а справа 12Н, значит слева надо
прибавить 4Н, т. е. 2H2O.

Соли железа (III) хорошо растворяются в воде.

*Распознавание солей железа. Ионы Fe3+ мож -
но отличить от ионов Fe2+ по реакции образования
кроваво�красного раствора тиоцианата железа (III)
Fe(CNS)3 (рис. 2.28):

FeCl3 + 3KCNS = 3KCl + Fe(CNS)3
тиоцианат железа (III)

Fe3+ + 3CNS– = Fe(CNS)3
соль (слабый электролит)

Биологическая роль железа. Железо относится к
“металлам жизни”. Железо в форме Fe2+ входит в
состав гемоглобина крови, придавая ей красный цвет.
Главная роль железа в гемоглобине – перенос кис ло -
рода в организме.

Железо попадает в живые организмы вместе с
водой и пищей. Источником железа в них являются
различные минералы, а также продукты коррозии
металлического железа.

Ðàñòâîð
FeSO4

Ðàñòâîð
NaOH

O2 

Fe(OH)2 Fe(OH)3 
Îñàäîê 

O2 

FeCl3

KCNS

Fe(CNS)3 

Рис. 2.27. Окисление
гидроксида железа (II) в
гидроксид железа (III)

Рис. 2.28. Распознава -
ние солей железа (III)

• Есть на земле орга низ -
мы с голубой кро вью,
например мо ллюски, у
которых в крови не
железо, а медь.

Ãîðèçîíòû 
õèìèè

to
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1. Применяемый при сварке железо-алюминиевый термит содержит алю -
миний и же лезную окалину (магнетит) с отношением масс 3:10. Соот вет с твует ли

ÇàÄà×è 

®

® ®

®

®

®

®

®

®

®
®

® ®

®

íàïèøèòå ìîëåêóëÿðíûå è èîííûå óðàâíåíèÿ ñëå äóþ ùèõ
ïðåâðàùåíèé:

FeS FeO

FeCl2 Fe(OH)2 FeSO4

Fe2O3 Fe
FeCl3 Fe(OH)3  Fe2(SO4)3

Fe3O4 Fe2O3 

®

1. Сравни свойства железа и алюминия.
2. Сопоставь свойства гидроксидов железа (II), железа (III) и алюминия.
*3. Как экспериментально отличить соль железа (III) от соли железа (II)?
4. Закончи уравнения реакций:

а) Fe2O3 + H2 ® ? + ? д) Fe + H2O ® ? + ? и) Fe + ? ® FeSO4 + H2

б) ? + Fe2O3 ® Al2O3 + ? е) Fe + H2O + ? ® Fe(OH)3 к) Fe + ? ® Fe2+ + H2

в) Fe + ? ® FeS ж) Al + Fe3O4 ® ? + ? л) Fe + ? ® Cu + ?
г) Fe + Cl2 ® ? з) Fe + O2 ® ? м) Fe + ? ® Pb + ?

5. Как из железного купороса FeSO4
.7H2O получить: 

а) хлорид железа (II); б) нитрат железа (II)?
6. С какими из перечисленных растворов солей будет реагировать железо: 

а) ZnSO4; б) Pb(NO3)2;  в) AlCl3;  г) CuSO4;  д) Hg(NO3)2;  е) MgCl2? 
Напиши уравнения реакций (моле ку лярные и ионные). Как изменится масса
железной пластинки в результате этих реакций, увеличится или уменьшится?

7. Для побелки потолков и стен в качестве добавки используют раствор медного
купороса для цвета и дезинфекции. Можно ли приготовить и хранить этот раствор в
железных ведрах? Обоснуй свой ответ.

®
®

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е

1

2
3

4

5

6

7

8

9

12

14

13

15

11

10

это отноше ние масс уравнению реакции? Вычисли массу железа, которое образуется из
130 г такой смеси.

2. При взаимодействии чистого хлорида железа массой 16,25 г с избытком нитра та
серебра образовался хлорид серебра массой 43,05 г. Хлорид железа (II) или хлорид
железа (III) взят для реакции?

*3. Для предупреждения малокровия домашним животным дают раствор, при го -
товленный растворением железного купороса FeSO4

.7H2O массой 2,5 г и медного
купороса CuSO4

.5H2O массой 1 г в кипяченой воде объемом 1 л. Вычисли массовые доли
сульфата железа (II) и сульфата меди (II) в этом растворе.

*4. Какая из природных руд богаче железом: магнитный железняк (магнетит) Fe3O4,
красный железняк (гематит) Fe2O3, бурый железняк (лимонит) 2Fe2O3

.3H2O, железный
шпат (сидерит) FeCO3?

*5. При выдерживании железной пластинки в растворе медного купороса
(CuSO4

.5H2O) ее масса увеличилась на 1,6 г. Вычисли массу меди, выделившейся на
пластинке.
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Чистые металлы применяются редко, в основном в
электротехнике. Чем чище металл, тем выше его элек -
тропроводность. Поэтому в алюми ниевых и медных
проводах – чистые металлы. Чистое железо при ме няется
в сердечниках электро магнитов. Чистую ртуть исполь -
зуют для изготовления термо метров.

Во всех остальных случаях металлы используют в
виде смесей, т. е. сплавов.

Еще в древности люди знали, что при смешивании
двух или нескольких металлов в расплавленном состоя -
нии и их последующем охлаждении можно получить
новые материалы – сплавы.

Сплавы – это однородные смеси, которые образуются при
затвердевании расплавов нескольких металлов.

Сплавы образуются при смешивании расплавленных
чистых металлов с последующим охлаждением обра зо -
вавшейся гомогенной смеси. Некоторые сплавы содержат
небольшие количества неметаллов (C, Si и др.).

По своим свойствам сплавы отличаются от ме таллов,
из которых они получены, так как у них другой состав и
строение. Как правило, сплавы имеют более ценные
качества, чем отдельно взятые их ком поненты. Например,
чис тый алюминий – слишком мягкий. Его сплав с медью
(5%), магнием (1%) и марганцем (0,7%) под названием
дюр  алю миний сохра няет легкость алюми ния, но очень
прочен. Поэтому его применяют в аэронавтике.

Сплавы плавятся чаще всего при температурах ниже
температуры плавления каждого металла. Так, сплав из
36% свинца (tплавл. = 327°С) и 64% олова (tплавл. = 232°С),
плавится при 181°С. Этот сплав называется “третник”,
его применяют для пайки.

2.10. ñïëàâû

Рис. 2.30. Исполь -
зование стали и
сплавов цвет ных
металлов при
строительстве
морских судов

Рис. 2.29. Бронзовый
монумент Штефана
Великого

Рис. 2.31.
Стальные
конструк -
ции



57ìåòàëëû â íàøåé æèçíè

Твердость сплава, как правило, больше твердости
самого мягкого из металлов, входящих в его состав.
Например, сплав мягких металлов золота и серебра
отличается большой твердостью. Тепло- и электро -
проводность у сплава всегда меньше, чем у самого тепло-
и электропроводного металла, входящего в состав
данного сплава.

Изучая условия получения сплавов, их состав и свой-
ства, ученые смогли разработать современные технологии,
по которым получают материалы с необходимыми свой-
ствами, такими как: легкость, прочность, устойчивость,
упру гость, жаростойкость и др.

В настоящее время самое важное значение имеют
сплавы железа: чугун (содержит более 2% С) и сталь (ме нее
2% С). Из чугуна отливают решетки для оград, посуду
(сковороды, казаны и др.). Чугун тяжелый, но хрупкий,
поэтому большая его часть перерабатывается в сталь.
Свойства стали зависят от ее состава, способа по лу чения и
дальнейшей обработки. Главные ценные свойс тва стали:
ковкость, прочность, коррозионная стойкость.

Железо и его сплавы называются черными метал -
лами, все остальные – цветными. Среди цветных
металлов выделяется группа благородных металлов –
серебро, золото, платина и платиновые металлы (пал ла -
дий, родий, иридий, осмий, рутений).

• Магний – это мягкий
ме талл, а его сплавы 
с алю минием, берил -
лием легки, тверды и
устой чи вы к коррозии.
Из них делают детали
самоле тов, космичес -
ких аппа ра тов, автомо -
билей и др.

2.11. Êîððîçèÿ ìåòàëëîâ

Коррозия металлов – это их разрушение под воздейст вием
окружающей среды.

В ходе химических реакций металлы разру шают ся,
корродируют.

Обратимся вновь к вытеснительному ряду. Легче всего
корродируют активные металлы, стоящие до маг ния. Ведь
они легко реагируют даже с водой. Металлы средней
активности корродируют по�раз ному. Их коррозия
зависит не только от хи мической активности металла, но
и от свойств про дуктов коррозии.

Коррозия малоактивных металлов. Благородные
металлы (золо то и платина), стоя щие правее ртути,
совсем не корродируют. Медь и серебро также довольно
устойчивы к коррозии в силу химической инертности.
Медь покры вается тонкой пленкой зеленоватой основной
соли, а серебро на воздухе чернеет за счет образования
Ag2S – сульфида серебра.

Коррозия активных металлов. Большинство актив-
ных с точки зрения химии металлов, таких как Mg, Al,

Ежегодно около 30%
производимого в
мире железа пре вра -
щается в ржав чину.
Проблема борьбы с
коррозией возникла
еще в древности,
когда человек начал
произ  водить железо и
изделия из него. За
многие годы были
найдены раз ные
методы. Напри мер, в
Англии в 1617 г. был
изо бретен способ за -
щи ты ружей от
коррозии с помо щью
масла спе циального
состава.

Рис. 2.32. Кубки из бла -
городных металлов

Ãîðèçîíòû 
õèìèè
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Zn, Cr, покрываются на воздухе прочной оксидной плен-
кой, которая защищает металл от дальнейшего разруше-
ния под действием воды и кислорода воздуха. Потому
Mg, Al, Zn, Cr не подвергаются коррозии.

Коррозия железа и его защита. Железо отличается
от других металлов тем, что оно в обычных условиях
покрывается рыхлой ржавчиной, которая не защищает
металл от дальнейшего разрушения. Ржавчина – это
смесь соединений железа, в которой преобладают
гидроксид и оксид железа (III).

Это происходит по схеме:

4Fe
0
+ 6H2O + 3O

0 

2 = 4Fe
+3 
(OH)
–2      

3
–3e– +4e– гидроксид
в-ль                              ок-ль железа (III)

2Fe(OH)3 = Fe2O3 + 3H2O
Железо корродирует только при одновременном

воздействии воды и воздуха; в воде без кислорода или на
сухом воздухе железо не ржавеет.

Применяют разные способы защиты железа от кор -
розии:

• смазку минеральными маслами;
• покраску;
• покрытие другими металлами, более стойкими к

коррозии: а) оловом (лужение); б) цинком (цинко ва ние);
в) хромом (хромирование); г) никелем (никели рование);
д) медью (меднение);

• легирование сталей – при выплавке добавляют хром,
никель, марганец и получают нержавеющие стали;

• воронение – стальные изделия, особенно детали
огнестрельного оружия, прогревают в расплавленной
селитре (KNO3, NaNO3) до образования плотной черной
пленки железной окалины Fe3O4.

Рис. 2.33. Хроми -
рование

• В Дели, столице Индии,
более 600 лет стоит ко -
лонна из очень чистого
железа (99,72%) и не
ржавеет, потому что воз -
дух очень сухой. Глубоко
под водой корабли лежат
много лет и не ржавеют,
потому что нет доступа
кислорода.

• В сталь известных япон-
ских средневековых ме -
чей добавляли молибден.

Рис. 2.34. Кинжал из
дамасской стали
(секрет ее не раскрыт) 

Ãîðèçîíòû 
õèìèè

ðåøè êðîññâîðä.

êëþ÷åâîå ñëîâî – íàçâàíèå
ÿâëåíèÿ, èç-çà êîòîðîãî 30%
ìèðî âîé âûïëàâêè æåëåçà ïðå -
âðàùàåòñÿ â ðæàâ÷èíó.
1. Ïîêðûòèå æåëåçà íèêåëåì.
2. íàíåñåíèå êðàñêè.
3. Ïîêðûòèå õðîìîì.
4. äîáàâêà Cr, Ni, Mn ïðè âû -

ïëàâêå ñòàëè.
5. Ïðîãðåâàíèå ñòàëüíîãî èçäå -

ëèÿ â ðàñïëàâëåííîé ñåëèòðå.
6. Ïîêðûòèå ìàñëàìè.

1
2
3

4
5
6

7
8

7. Ïîêðûòèå îëîâîì.
8. ñòðàíà, â êîòîðîé áûë âûäàí ïåðâûé

ïàòåíò ïî çàùèòå ìåòàëëîâ îò êîððîçèè.

ХИМИЧЕСКИЙ КРОССВОРД
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ñ 1886 ã. äî íàñòîÿùåãî âðåìåíè â ïîðòó íüþ-éîðêà âîçâû -
øàåò ñÿ ñòàòóÿ ñâîáîäû. îíà ñîñòîèò èç 350 ìåäíûõ äåòàëåé
âåñîì 31 òîííà, ñîáðàííûõ íà æåëåçíîì êàðêàñå âåñîì 125 òîíí.
âûñîòà ñòàòóè 46,5 ì (ñ ïüåäåñòàëîì – 90 ì). â 1985 ã. àìå ðè -
êàíñêàÿ ïðåññà îïóáëèêîâàëà òðåâîæíóþ ñòàòüþ ïîä çàãëàâèåì:

«ñòàòóÿ ñâîáîäû òåðÿåò ýëåêòðîíû. ×òî äåëàòü?».
êàê âû äóìàåòå, îò÷åãî ïîñòðàäàëà сòàòóÿ ñâîáîäû è ÷òî

ñëåäóåò ïðåäïðèíÿòü, ÷òîáû ñïàñòè ýòîò ïàìÿòíèê? äàéòå óáå -
äèòåëüíîå çàêëþ÷åíèå, îòìåòèâ óñëîâèÿ, è ïðèâåäèòå óðàâ íå -
íèÿ õèìè÷åñêèõ ðåàêöèé. 

Рис. 2.35. Статуя
Свободы в Нью�Йорке

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е

Ðåàêòèâû è îáîðóäîâàíèå: êîëëåêöèÿ «Æåëåçî è åãî ñîåäèíåíèÿ», ðàñòâîðû FeSO4, FeCl3, KCNS,
NaOH, øòàòèâ ñ ïðîáèðêàìè.

îïûò 4.1. Îçíàêîìëåíèå ñ êîëëåêöèåé “Æåëåçî è åãî ñïëàâû”.
ðàññìîòðèòå îáðàçöû ñïëàâîâ æåëåçà è åãî ñîåäèíåíèé: âíåøíèé âèä, òâåðäîñòü, âåñ. çàïè -

øèòå â òåòðàäü âàøè íàáëþäåíèÿ.

îïûò 4.2. Îáíàðóæåíèå èîíîâ æåëåçà (III). 
âëåéòå â ïðîáèðêó ~1 ìë ðàñòâîðà õëîðèäà æåëåçà (III) è ïðèáàâüòå ïî êàïëÿì ðàñòâîð

òèîöèîíàòà (ðîäàíèäà) êàëèÿ (KCNS). â êàêîé öâåò îêðàñèëñÿ ðàñòâîð? íàïèøèòå óðàâíåíèå
ðåàêöèè. Ïðîâåäèòå ýòîò îïûò ñ ðàñòâîðîì ñóëüôàòà æåëåçà (II) FeSO4. îêðàñêà ñëàáåå? êàêîé
âûâîä ìîæíî ñäåëàòü èç ýòîãî îïûòà?

îïûò 4.3. Îêèñëåíèå ãèäðîêñèäà æåëåçà (II) íà âîçäóõå.
â ïðîáèðêó ñ ~2 ìë ðàñòâîðà ñóëüôàòà èëè õëîðèäà æåëåçà (II), ïðèáàâüòå íåñêîëüêî êàïåëü

ðàñòâîðà ãèäðîêñèäà íàòðèÿ. ×òî âû âèäèòå? Ïåðåìåøàéòå îñàäîê 5 ìèíóò. êàêîé öâåò
ïðèîáðåòàåò îñàäîê? ñäåëàéòå âûâîä î ñâîéñòâàõ ãèäðîêñèäà æåëåçà (II). çàïèøèòå óðàâíåíèÿ
ðåàêöèé ïîëó÷åíèÿ Fe(OH)2 (â ìîëåêóëÿðíîé è èîííîé ôîðìàõ) è åãî îêèñëåíèÿ. 

Ëàáîðàòîðíûé
îÏûò ¹ 4

îçíàêîìëåíèå ñ îáðàçöàìè ñòàëè, ÷óãóíà è ìèíå -
ðàëîâ æåëåçà. îáíàðóæåíèå èîíîâ æåëåçà (III).
îêèñëåíèå ãèäðîêñèäà æåëåçà (II) íà âîçäóõå
(âñïîìíèòå ïðàâèëà ðàáîòû â ëàáîðàòîðèè. Ïðèëîæåíèå 1 è 2)

1. Что такое коррозия металлов?
2. Какие металлы разрушаются легче всего в атмосфере и воде?
3. Какие металлы устойчивы на воздухе и в воде?
4. Дай определение сплава.
5. Каковы свойства сплава в сравнении со свойствами чистых металлов, из ко торых

он состоит?
6. Как удалить ржавчину с поверхности умывальника?

Напиши уравнение соответствующей реакции.
7. Назови условия, от которых зависит коррозия металлов, находящихся в вытес ни -

тельном ряду между магнием и золотом.
8. Объясни ржавление железа в обычных условиях.
9. Назови условия, в которых железо не корродирует.
10. Как защитить железо от коррозии?
11. Железные предметы разрушаются серной кислотой, содержащейся в кислот ных

дождях. Рассчитай массу железа, которое заржавеет после кислотного дождя, в
котором 980 г серной кислоты. 

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß



60 ìåòàëëû â íàøåé æèçíè

I. Распознавание веществ
1. Дано: нихромовое кольцо, спиртовка. 
Определите, в какой из четырех пронуме ро ванных про -

бирок нахо дятся растворы следующих ве ществ: а) NaCl; 
б) KCl;  в) CaCl2;  г) BaCl2.

2. Дано: растворы NaOH, CaCl2, AlCl3, AgNO3, H2C2O4.
Опре делите, в какой из двух пронумерованных про -

бирок находятся растворы: а) CaCl2; б) AlCl3. Дока жите их
состав.

3. Дано: растворы AlCl3, FeCl3, BaCl2, FeSO4, NaOH,
KCNS или NH4CNS, Na2SO4, AgNO3. 

В четырех пронумерованных пробирках нахо дятся
растворы следующих веществ: AlCl3, FeCl3, BaCl2, FeSO4.
Определите каждое вещество.

II. Свойства веществ
4. Дано: растворы AlCl3, NaOH, HCl, пробирки.
Продемонстрируйте амфотерность гидроксида алю-

миния, предварительно получив его из AlCl3. Что вы
предпримете? Какие реакции необходимо провести? Опи -
шите ход эксперимента. Напишите уравнения реакций.

5. Дано: ржавый гвоздь, раствор HCl или H2SO4.
Как можно очистить железный гвоздь от ржав чины

химическим путем? 

III. Получение веществ
6. Получение и свойства гидроксида железа (II).
а) В пробирку налейте ~2 мл раствора сульфата же ле-

за (II) (или другой растворимой соли железа (II)) и до бавьте
несколько капель раствора гидроксида нат рия. Что наблю -
даете? Отметьте цвет образо вавшегося осадка. Запи шите
уравнение реакции. Разделите оса док на две части.

б) В первую пробирку с осадком добавьте по каплям
раствор соляной (разбавленной серной или азот ной) кис -
лоты до исчезновения осадка. Запи шите наблю дения, моле -
кулярное и ионные уравнения реакции.

в) Во вторую пробирку подуйте (осторожно) через
стеклянную трубку в раствор. Посмотрите внимательно
на осадок. Как изменился его цвет? Запишите урав нение
реакции окисления гидроксида железа (II) кис ло родом
воздуха до гидроксида железа (III).

7. Дано: растворы FeCl3, NaOH; спиртовка. Полу чите
оксид железа (III) из FeCl3. 

8. Дано: растворы FeSO4, NaOH; спиртовка, стек лян -
ная пластинка. Получите оксид железа (II) из FeSO4.

Занимательный опыт.
Возьмите два кусочка
ваты, один из них
смочите раствором
FeCl3, а другой –
раствором KCNS. Над
стаканом или ван -
ночкой прижмите эти
ватки друг к другу.
Какое впечатление?

¹ 1–2

Определите тип
экспериментальной

задачи

Составьте план
проведения опыта

Составьте план
решения

Напишите 
уравнения 

реакций

Выполните 
опыт

ÏðàÊòè×ÅñÊàß
ðàáîòà

ñâîéñòâà ìåòàëëîâ è èõ ñîåäèíåíèé. ðåøåíèå
ýêñïåðèìåíòàëüíûõ çàäà÷ ïî òåìå “Ìåòàëëû” 
(âñïîìíèòå ïðàâèëà ðàáîòû â ëàáîðàòîðèè.
Ïðèëîæåíèÿ 1 è 2)

Этапы работы
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Ïî òÅÌÅ ìåòàëëû â íàØåé Æèçíè

I. Самым распространенным металлом в земной коре является:
а) Fe; в) Al;
б) Ti; г) Ca.

II. Металлические свойства в ряду Mg–Ca–Sr–Ba с увеличением порядкового
номера:
а) усиливаются;
б) ослабевают;
в) не изменяются;
г) ослабевают, а затем усиливаются.

III. С какими из указанных веществ реагирует железо:
а) водород;
б) оксид углерода (IV);
в) кислород;
г) сера.
Напиши уравнения осуществимых реакций.

IV. С соляной кислотой не реагирует:
а) Cu; б) Fe;
в) Al; г) Zn.

V. На основе положения элементов в ПС заполни свободные места:
Элемент Высший оксид Гидроксид
а) Ca ______________ ______________
б) Na ______________ ______________
в) Al ______________ ______________

VI. Закончи уравнения реакций, приведенные ниже:

а) Fe + HCl ®
б) Al + Fe2O3 ®

to

в) CaCO3 ®
to

г) Na + H2O ®
VII. Магний реагирует с соляной и с разбавленной серной кислотами. Если предпо -

ло жить, что взяты равные количества вещества кислот, рассчитай, в каком
случае прореагирует больше магния и во сколько раз? 

Обведи буквы правильных ответов, там где это необходимо.



ÃàÇîîáðàÇíîÅ 
ñîñòîßíèÅ âÅÙÅñòâà

Мы познакомились со многими простыми и слож -
ными веществами, которые при обычных условиях
являются газами: кислородом О2, водородом Н2, азотом
N2, хлором Cl2, фтором F2, хлоро водородом HCl, окси -
дами серы (IV) SO2 и углерода (IV) CO2.

У газообразного состояния есть свои особен ности,
которые описывают различные физические теории. С
точки зрения атомно�молекулярного уче ния все газы
состоят из молекул. Расстояния между молекулами в
тысячи раз больше размеров самих молекул. Поэтому
объем газа зависит только от расстояний и не зависит
от размеров молекул. 

3.1. Çàêîí àâîãàäðî

3.2. Ìîëÿðíûé îáúåì ãàçîâ

На основе закона Авогадро и следствия из него рассмотрим, каким будет
объем любых газов при нор мальных условиях.

Из физики нам известно, что вещество можно охарак теризовать физи -
ческими величинами: массой (m), количеством вещества (n), объемом (V). Мы
умеем измерять массу и объем, но как измерить количество вещества?

Мы научились связывать количество вещества с массой с помощью мо ляр -
ной массы:

Ïîñëå èçó÷åíèÿ 
ýòîé ãëàâû òû

áóäåøü ñïîñîáåí:

– îáúÿñíÿòü çàêîí
àâîãàäðî, ïîíÿ òèå
“ìî ëÿðíûé îáúåì
ãàçîâ”;
– ïðîâîäèòü âû ÷èñ -
ëå íèÿ, èñ ïîëü çóÿ
ìàñ  ñó, îáúåì è
ìîëÿðíûé îáúåì
ãàçîâ.

mM = —;       откуда m = M . n
n

При одинаковой температуре и давлении рас стояния между молекулами
одинаковы в любых газах и, следо ва тельно, объемы газов должны быть равны.

Еще до возникновения атомно�молекулярного уче ния итальянский ученый
Амедео Авогадро вы двинул смелую гипотезу, которая подтвердилась че рез 
50 лет и прев ра тилась в закон, названный законом Авогадро:

В равных объемах любых газов при оди на ковых усло виях (температуре и давлении)
содержится одина ко вое число молекул.

Очень важным является следствие из закона Аво гадро:

Равное число молекул любых газов занимает оди наковый объем при одинаковых усло -
виях (тем пе ра туре и давлении).

Для решения задач по химии с участием газообраз-
ных веществ важно рассматривать их при одних и тех же
условиях. Температуру 00С (273 К) и давление 101325 Па
(или 1 атм. = 760 мм ртутного столба) принято считать
нормальными условиями (сокра щенно «н.у.»). 

Нормальные
условия (н.у.)

to = 0oC,
P = 101325 Па
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àìåäåî àâîãàäðî
(1776–1856)
Итальянский физик, один
из основателей физичес -
кой химии. В 1811 г.
открыл закон, названный
впоследствии его именем.
Ввел понятие о молекуле.

Если требуется взять 1 моль воды, то мы 
сна чала вычисляем массу этой порции, зная, 
что М(Н2О) = 18 г/моль:

m(H2O) = 18 г/моль.1 моль = 18 г,

а затем измеряем массу с помощью весов.
Из курса физики известно, что плотность различных

веществ – это величина, связывающая массу и объем:

Зная, что плотность воды равна 1 г/см3, можем вы -
числить объем количеством вещества 1 моль:

m(H2O) 18 г/моль
V = –––––––;       V(H2O) = ––––––––– = 18 см3

r(H2O) 1 г/см3

Объем можно измерить цилиндром.
А как быть с газообразными веществами? Ведь

взве    шивать газы очень неудобно. Газы харак тери зу -
ются объе мом. Следовательно, чтобы суметь отмерить
какое�то количество вещества газа, надо знать связь
между объемом и количеством вещества. Уста но вим
эту связь.

mr = — (г/см3; г/л; кг/м3)
V

Рис. 3.1. Сосуды, в ко то -
рых находятся вещества
количеством 1 мо ль: 
а) сахар; б) свинец; 
в) би хромат калия; 
г) ртуть; д) вода; е) медь;
ж) хлорид натрия; 
з) сера.

Проведем вычисления объема нескольких газов (О2, Н2, СО2), если, к при -
меру, их количество вещества равно 1 моль. Объем и плотность газо образ ных
веществ возь мем при нормальных условиях. Плотность каждого газа (r) – это
справочная величина (см. табл. 3.1).

Пример:

1. Вычислим массу кислорода количеством 1 моль:

m = M . n;      m(O2) = 32 г/моль . 1 моль = 32 г

2. Вычислим объем этой порции кислорода:

m m 32 г
r =—® V=—;      V(O2) =———— = 22,4 л

V r                1,43 г/л

Проведем такие же вычисления для других газов (Н2, СО2) и занесем резуль -
таты в табл. 3.1.

a)

á)

â)

e)

ç)

ã)
ä)

æ)
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3.3. âû÷èñëåíèÿ íà îñíîâå
ïîíÿòèÿ “ìîëÿðíûé îáúåì”

Сделаем выводы из таблицы:

1. Отношение объема к количеству вещества для газов
есть величина постоянная при данных усло виях:

V    22,4 л 11,2 л 44,8 л— = ––——– = –––—––– = –––—— = 22,4 л/моль
n 1 моль 0,5 моль 2 моль

Отношение объема к количеству вещества назы вается моляр -
ным объемом (Vm):

VVm = — (ë/ìîëü; ì3/ìîëü)n

При нормальных условиях молярный объем всех
газов равен 22,4 л/моль.

2. Все газы количеством 1 моль занимают одина ко вый
объем 22,4 л при нормальных условиях, так как со дер -
жат одинаковое число молекул, равное 6,02 . 1023

(число Авогадро).
В отличие от газов, жидкие и твердые вещества имеют

разные молярные объемы (рис. 3.1 и 3.2, та бл. 3.1).

Для практических целей надо научиться вычис лять
объем и количество газообразного вещества.

Зная выражение для молярного объема

VVm = — (л/моль; м3/моль), можно вычислить:n
Рис. 3.2. Молярный
объем веществ

22,4 ë

Ãàç

H2O
(æèäêîñòü)

S (òâåðäîå
â-âî)

Zn (òâåðäîå
â-âî)

ñîëü (òâåð -
äîå â-âî)

Òàáëèöà 3.1. âû÷èñëåíèå îáúåìîâ ãàçîâ (í.ó.) è íåêîòîðûõ òâåðäûõ è
æèäêèõ âåùåñòâ

Вещество Молярная Кол-во Масса, Плотность, Объем, Молярный
масса M       вещества n m=M .n r  (н.у.) m объем (н.у.)

V= ––
r V

(н.у.)            
Vm= ––n

O2 (газ) 32 г/моль 1 моль 32 г 1,43 г/л 22,4 л 22,4 л/моль

H2 (газ) ? 1 моль ? 0,089 г/л 22,4 л ?

CO2 (газ) ? 1 моль 44 г 1,96 г/л 22,4 л 22,4 л/моль

CO2 (газ) ? 0,5 моль ? 1,96 г/л ? 22,4 л/моль

CO2 (газ) ? 2 моль 88 г 1,96 г/л 44,8 л 22,4 л/моль

H2O (ж) 18 г/моль 1 моль 18 г 1 г/мл ? ?

NaCl (т) 58,5 г/моль 1 моль ? 2,178 г/см3 0,027 л 0,027 л/моль
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так как для всех газов молярный объем (н.у.) равен 
22,4 л/моль.

Ответ: объем хлора и других газов количеством 
2 моль равен 44,8 л.

Вычисления количества вещества 
по известному объему газа

Пример 2. Вычислите количество вещества кис ло -
рода, если его объем при нормальных усло виях равен
67,2 л. Каково будет количество вещества СО2, N2, Cl2,
взятых таким же объемом?

Дано:
n(Cl2) = 2 моль
Vm = 22,4 л/моль

V(Cl2) – ?

Решение:
По формуле V = Vm × n нахо дим

V(Cl2) = 22,4 л/моль × 2 моль = 44,8 л.

Дано:

V(O2) = 67,2 л
Vm = 22,4 л/моль

n(O2) – ?

Решение:
VПо формуле n = — 
Vm

Ответ: количество вещества кислорода и дру гих
газов объемом 67,2 л равно 3 моль.

а) объем газа V = Vm × n;

V
б) количество газообразного вещества n = — 

Vm

Вычисления объема газа по известному 
количеству вещества

Пример 1. Вычислите объем (н.у.) хлора коли чес -
твом 2 моль. Каков будет объем (н.у.) Н2, О2, СО2, N2,
взятых таким же ко личеством ве щества?

Пример 3. Вычислите массу водорода, если его
объем равен 67,2 л (н.у.).

Дано:

V(H2) = 67,2 л

m(H2) – ?

Решение:
1. Вычислим количество вещества

во дорода:

V 67,2 лn = —; n (H2)= ––––———— = 3 моль
Vm 22,4 л/моль

Вычисление массы газа по его объему

67,2 лнаходим n = ————–— = 3 моль
22,4 л/моль

Рис. 3.3. Молярный
объем газов при
нормальных условиях

âîäîðîä H2

Êèñëîðîä O2

îêñèä óãëå-
ðîäà (IV) CO2

22,4 ë

22,4 ë

22,4 ë

1 моль газа
содержит

6,02 . 1023

молекул

Объемы Н2, О2, СО2, N2 ко ли че -
ством 2 моль также равны 44,8 л,
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2. Вычислим массу водорода:

m = M × n;   M(H2) = 2 г/моль
m(H2) = 2 г/моль × 3 моль = 6 г

Ответ: масса водорода, взятого количеством 3 моль, равна 6 г.

Вычислите массы таких же объемов CO2 и N2. Сделайте вывод.

Вычисление объема газа по известной массе

Пример 4. Вычислите объем хлора (н.у.), если его масса равна 142 г.
Дано:

m(Cl2) = 142 г

V(Cl2) – ?

Решение:
1. Вычислим количество вещества хлора:

M(Cl2) = 71 г/моль;

m 142 г
n = —;     n(Cl2) = ––––——– = 2 моль

M 71 г/моль

2. Вычислим объем хлора:

V = Vm × n;    Vm = 22,4 л/моль

V(Cl2) = 22,4 л/моль × 2 моль= 44,8 л

Ответ: объем хлора 44,8 л.

1. Сформулируй закон Авогадро. Расшифруй запись (н.у.). 
2. Проведи необходимые вычисления и дополни таблицу 3.1. полученными резуль-

татами.
3. Запиши формулу, которая выражает взаимосвязь между объе мом газа и ко ли чеством

вещества. Назови эту величину. В каких единицах она измеряется? Какие физи -
ческие величины можно вычислить, преобразуя эту формулу?

4. Вычисли объем (н.у.) кислорода, взятого количеством вещества: 
а) 2 моль;  б) 3 моль;  в) 0,1 моль;  г) 0,2 моль;  д) 1,5 моль;  е) 5 моль.

5. Вычисли количество вещества водорода, взятого объемом (н.у.): 
а) 44,8 л;  б) 22,4 л;  в) 2,24 л;  г) 4,48 л;  д) 11,2 л;  е) 5,6 л.

6. Вычисли массу оксида углерода (IV), если его объем (н.у.): 
а) 44,8 л;  б) 2,24 л;  в) 11,2 л;  г) 89,6 л; д) 56 л; е) 1,12 л.

7. Вычисли объем (н.у.) азота, если его масса: 
а) 28 г;  б) 56 г;  в) 1,4 г;  г) 2,8 г;  д) 5,6 г;  е) 42 г.

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

ñîñòàâüòå ýëåêòðîííûå ñõåìû ýëåìåíòîâ a) I, á) II, â) III ïåðèîäîâ. ñîñ òàâüòå
ôîðìóëû äâóõ ãàçîîáðàçíûõ ñîåäèíåíèé èç ýòèõ ýëåìåíòîâ è âû÷èñëèòå ìàññó ýòèõ
ãàçîâ, åñëè èõ îáúåì ðàâåí 44,8 ë (í.ó.).

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е
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Задача 1. При взаимодействии цинка с соляной кислотой количеством
вещества 6 моль обра зуется водород. Вычислите объем водорода (н.у.).

Дано:

n(HCl) = 6 моль

V(H2) – ?

Решение:
1. Запишем уравнение реакции, расставим коэффи циен ты.
Подчеркнем формулы нужных веществ, укажем под ними
коли чество каждого из веществ по уравнению, а над ними
количество вещества, данное в условии:

6 моль n
Zn + 2HCl——– = ZnCl2 + H2—

2 моль 1 моль    

2. Составим пропорцию и найдем количество вещества водорода n (H2):

6 моль n (H2)––——— = ––—–––;       n (H2) = 3 моль
2 моль 1 моль

Можно сделать этот расчет в уме: n (H2) в два раза меньше, чем n (HCl), 
6 моль : 2 = 3 моль.

®

3.4. âû÷èñëåíèÿ ïî õèìè÷åñêèì óðàâ íåíèÿì

Вычисление объема газа по известному количеству одного из веществ

3. Вычислим объем водорода, исходя из молярного объема:

Мы уже знаем, что при нормальных условиях (н.у.) молярный объем (Vm)
равен 22,4 л/моль. Поэтому

V(H2) = 22,4 л/моль . 3 моль = 67,2 л.

Ответ: объем водорода равен 67,2 л.

VVm = —; V = Vm . n 
n

146 гn(HCl) = ——————= 4 моль
36,5 г/моль

mn = —;
M

Дано:

m(HCl) = 146 г

V(H2) – ?

Решение:

1. Вычислим количество вещества соляной кислоты по
формуле:

Задача 2. Вычислите объем водорода (н.у.), который образовался при
взаимодействии цинка с соляной кислотой массой 146 г.

Вычисление объема газа по известной массе одного из веществ

Mr(HCl) = 1 + 35,5 = 36,5;   M(HCl) = 36,5 г/моль
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4 моль n (H2)
———— = ––———; n(H2) = 2 моль
2 моль       1 моль

Задача 3. Вычислите массу хлорида железа (III), который образуется при
взаимодействии железа с хлором объемом 13,44 л (н.у.) (рис. 3.4).

Дано:

V(Cl2) = 13,44 л

m(FeCl3) – ?

Решение:

1. Вычислим количество вещества хлора:

V 13,44 л
n = —;  n(Cl2) = ————–— = 0,6 моль

Vm 22,4 л/моль

Вычисления по известному объему одного из газов

Дальше решение ведется, как в задаче 1.
2. Запишем уравнение реакции и вычислим количество вещества водорода:

2. По уравнению реакции вычислим (как в задаче 1)
коли чество ве щест ва хлорида железа (III):

0,6 моль
to

n

2Fe  + 3Cl2—–– = 2Fe Cl3———
3 моль 2 моль

0,6 моль n(FeCl3) 0,6 × 2 моль
————– = ————; n(FeCl3) = —————— = 0,4 моль

3 моль 2 моль 3

3. Вычислим массу хлорида железа (III):

m= M × n; Mr(FeCl3) = 56 + 35,5 × 3 = 162,5

M(FeCl3) = 162,5 г/моль;

m(FeCl3)= 0,4 моль ×162,5 г/моль = 65 г

Ответ: масса хлорида железа (III) равна 65 г.

Fe

FeCl3

Cl2

Рис. 3.4. Взаимодей -
ствие железа с газо -
образным хлором

Рассмотрим реакцию образования газообразного
хло роводорода, вычис лим количество вещества и объе -
мы каждого газа:

Определение объемных отношений газов при хими -
ческих реак циях

3. Вычислим объем водорода при нормальных условиях по формуле:

V = Vm × n;  V(H2) = 22,4 л/моль × 2 моль = 44,8 л

Ответ: объем водорода равен 44,8 л.

4 моль n

Zn + 2HCl——– = ZnCl2 + H2—2 моль 1 моль

®
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H2 +     Cl2 =     2HCl
1 молекула 1 молекула 2 молекулы
1 моль 1 моль 2 моль
22,4 л 22,4 л 2 × 22,4 л = 44,8 л

Вычислим, как относятся между собой объемы
газов:

V(H2) : V(Cl2) : V(HCl) = 22,4 л : 22,4 л : 44,8 л = 1:1: 2

Мы видим, что отношения объемов газов равны
отношениям коэффи циентов перед газообразными ве -
щест вами в уравнении реакции.

Объемы реагирующих газов при одинаковых условиях отно -
 сятся как небольшие целые числа.

Эти числа, как мы уже видели, равны (или крат ны)
коэффициентам в уравнении реакции, причем не
только при нормальных, но и при любых равных усло -
виях. Поэтому можно делать вычисления при любых
условиях.

Порядок действий
1. Запишем уравнение реакции и

урав  няем его.

2. Запишем под уравнением зна че -
ния объемов, равные коэффи -
циентам и выраженные в тех же
единицах, что и объем по усло -
вию.

3. Запишем над уравнением объем
газа по условию и неизвестный
объем.

4. Составим пропорцию по урав -
нению и найдем неизвестный
объем.

Пример а):  

0,5 м3 V

2C2H2 + 5O2 = 4CO2 + 2H2O
2 м3 5 м3

0,5 м3 × 5 м3 2,5 м3

V(O2) = —————— = –—–— = 1,25 м
3

2 м3 2 

Пример б):
200 л V

2C2H2 + 5O2= 4CO2 + 2H2O
2 л 5 л

200 л × 5 лV(O2) = ————— = 500 л
2 л

Пример:
Для сварки и резки металлов используют ацетилено-

вую горелку, в которую продувают кислород. Вычислить
объем кислорода, необходимый для пол ного сгорания
ацетилена (C2H2) объемом: а) 0,5 м3; б) 200 л. 

Рис. 3.5. Объемные
отношения газов

1 ëèòð H2

1 ëèòð Cl2

2 ëèòðà HCl
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â êàêîì ñëó÷àå êîëè÷åñòâî âåùåñòâà è îáúåì âîäîðîäà, ïîëó÷åííîãî ïî ðåàêöèÿì,
áóäóò íàèáîëüøèìè, åñëè äëÿ êàæäîé ðåàêöèè âçÿò ìåòàëë êîëè÷åñòâîì 0,2 ìîëü?

à) Fe + HCl ® ? + H2 â) Al + HCl ® ? + H2

á) Zn + H2SO4 ® ? + H2 ã) Mg + H2SO4 ® ? + H2
ðåøèòå ýòó çàäà÷ó ïðè äðóãîì óñëîâèè: ìàññà êàæäîãî ìåòàëëà îäèíàêîâà (âîçüìèòå

ëþáóþ âåëè÷èíó ìàññû).

®
®

®

®

1. В промышленности получение хлороводорода по реакции по ва ренной соли с
концен трированной серной кислотой ведется при 500°С и заканчивается образова нием
средней соли. Вычисли объем хлороводорода, который образуется по этой реакции из
хлорида натрия массой 58,5 кг.

*2. Более половины мирового производства олова идет на лужение консервных банок
(железо, покрытое оловом). Чтобы регенерировать олово из использованных банок, их
обрабатывают сухим хлором. В отсутствие влаги реагирует с хлором только олово,
образуя жидкий хлорид олова (IV) SnCl4. Вычисли объем хлора (н.у.), необ хо димый для
реакции с оловом массой: а) 11,9 г; б) 238 кг.

3. Вычисли объем хлора, необходимого для получения хлороводорода объемом 
89,6 л (н.у.). Полученный хлороводород растворили в воде объемом 854 мл. Вы чис ли мас -
совую долю HCl в полученном растворе соляной кислоты.

4. Вычисли объем кислорода, необходимого для сжигания метана СН4 объемом 
1 м3. Какой объем углекислого газа при этом образуется?

5. Вычисли объем воздуха (если кислорода в нем 21% по объему), необ хо димого для
сжигания природного газа (СН4) объемом 1 м3.

6. Вычисли объем воздуха, необходимого для сжигания: 
а) метана объемом 100 л; 
б) этана С2Н6 объемом 20 м3; 
в) пропана С3Н8 объемом 200 л; 
г) бутана С4Н10 объемом 50 м3, 
если объемная доля кислорода в воздухе 21%.

*7. При обработке 100 г бронзы (сплав меди с оловом) разбавленной серной

кислотой образовался водород объемом 2,24 л (н.у.). Вычисли массу олова и меди в

сплаве.

ÇàÄà×è 

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е
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I. Какое выражение соответствует закону Авогадро:
а) Молярный объем (Vm) представляет отношение объема газа к его количеству
вещества;
б) Vm представляет постоянную величину, равную 22,4 л/моль;
в) равные объемы различных газов в одинаковых условиях содержат 
одинаковое число молекул;
г) Vm представляет отношение масс двух газов при одинаковых условиях?

II. Какой объем (н.у.) занимает азот массой 14 г:
a) 22,4 л; в) 33,6 л;
б) 11,2 л; г) 44,8 л?

III. В раствор серной кислоты, взятой в избытке, внесли цинк массой 6,5 г. Объем
(н.у.) выде лив шего водорода равен:

а) 3,36 л; б) 1,68 л; в) 2,24 л.

IV. Выбери правильные выражения:
а) нормальные условия: температура 0°С, давление 101 325 Па;
б) нормальные условия: температура 25°С, давление 101 325 Па;
в) при нормальных условиях 6,02 . 1023 молекул различных газов занимают оди на -
ко вый объем (22,4 л).

V. Во сколько раз увеличится объем воды при переходе из жидкого состояния в
газообразное? 
Примечание: Этот принцип используется в паровых двигателях и турбинах.

VI. Какой объем оксида углерода (IV) (н.у.) образуется при сгорании ацетилена
(С2H2) массой 5,2 г?

VII. Сплав меди с алюминием массой 10 г обработали соляной кислотой. Опре дели
массы каждого металла в сплаве, если известно, что в резуль тате реакции вы де -
лился газ объемом 11,2 л (н.у.).

Ïî òÅÌÅ Ãàçîîáðàçíîå ñîñòîßíèå 
âåÙå ñòâà



4.1. îáùàÿ õàðàêòåðèñòèêà íåìåòàëëîâ

Положение неметаллов в периодической систе ме.
Неметаллические элементы расположены в глав ных
подгруппах правее диагонали “бор–астат”:

Неметаллов немного, всего 16, вместе с 6 инертными
га зами (VIII группа) их число равно 22. 

Общим для всех неметаллов (HeMe) является спо соб -
ность их атомов принимать электроны (окислительные
свой ства) или отдавать электроны (восста но ви тельные
свойства).

Высшая положительная степень окисления в соеди -
нениях неметаллов равна номеру группы.

Например: CO2
+4    

; N2O5
+5

; SO3
+6    

; Cl2O7
+7       

.
Низшая степень окисления неметаллов рассчи ты ва -

ется по разности: 8 минус номер группы.

Например: CH4
–4     

; NH3
–3     

; H2O
–2
; HF

–1
.

Простые вещества – неметаллы различаются по
агре гатному состоянию: водород Н2, азот N2, кислород
О2, фтор F2, хлор Cl2 – газообразные вещества. Един -
ственный жидкий неметалл при обычных условиях –
бром Br2, остальные неметаллы – твердые вещества: бор,
углерод, кремний, фосфор, мышьяк, сера, селен, тел лур,
йод, астат. Большинство неметаллов плохо про водят
тепло и элек трический ток. Твердые неметаллы хрупки.

Неметаллы 6,7 групп образуют летучие водородные
соединения (H2S, H2Se, H2Te, HF, HCl, HBr, HI), при рас-
творении которых в воде образуются соответствующие
кислоты.

íÅÌÅòàËËû è èÕ ñîÅÄèíÅíèß

III IV V VI VII VIII

I период H He

II период B C N O F Ne

III период Si P S Cl Ar

IV период As Se Br Kr

V период Te I Xe

VI период At Rn

Ïîñëå èçó÷åíèÿ 
ýòîé ãëàâû òû

áóäåøü ñïîñîáåí:

– îïèñûâàòü ïîëî -
æåíèå íåìåòàëëîâ â
ïåðèîäè÷åñêîé
ñèñòåìå è èõ ýëåê -
òðîííîå ñòðîåíèå;
– îïèñûâàòü è
îáúÿñ íÿòü ñòðîå -
íèå, ôèçè ÷åñêèå è
õèìè÷åñêèå ñâîé -
ñòâà íåìåòàëëîâ
(õëîðà, ñåðû, àçîòà,
ôîñôîðà, óãëåðîäà,
êðåìíèÿ) è èõ
ñîåäèíåíèé;
– óñòàíàâëèâàòü
ñâÿçü ìåæäó ñòðîå -
íèåì, ñâîéñòâàìè,
ðàñïðîñòðàíåíèåì â
ïðèðîäå, ïðèìå -
íåíèåì è áèîëî -
ãè÷åñêîé ðîëüþ
íåìåòàëëîâ è èõ
ñîåäèíåíèé.

Группа
Период

Астат (At) – это радиоак -
тив ный химический эле-
мент. Был получен в
чрез вычайно малых коли-
чествах в 1940 г. 
Он очень похож на йод.
Является редчайшим эле-
ментом на Земле; если
взвесить весь астат, суще-
ствующий на планете, 
то его масса будет равна
массе 10-ти мура вьев 
(~ 70 мг).

Ãîðèçîíòû 
õèìèè
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В периодической системе химический элемент хлор
Cl находится в главной подгруппе VII группы. В этой же
подгруппе находятся фтор F, бром Br и йод I. Эти элемен-
ты называются галогенами.

Хлор находится в III периоде. Распределение элек-

тронов в его атоме следующее: 17Cl +17 )   )   )
2e– 8e– 7e–

На внешнем слое у атома хлора 7 электронов. Следо -
вательно, он легко прини мает один электрон до завер -
шения уровня (8 электронов – октет) и проявляет степень
окисления –1:

окислитель Cl0 + 1e– ® Cl–1 – восстановление
Таким образом, хлор – очень сильный окислитель.
Простое вещество хлор – это газ желто�зеленого

цвета, состоящий из двухатомных молекул с непо лярной
ковалентной связью: 

:Cl:Cl:

Хлор в 2,4 раза тяжелее воздуха. Это ядовитый удуш -
ливый газ с резким запахом. Его перевозят в сжи женном
виде в баллонах защитного цвета с зеленой полосой.

Биологическая роль соединений хлора очень ве -
лика. Поваренная соль (NaCl) жизненно необходима
человеку и животным. В древности из�за нее часто
возникали войны, соль ценилась выше, чем золото. В
желудочном соке содержится соляная кислота, спо -
собствующая усвоению пищи. 

:
:
:

:

1. Каково положение неметаллов в периодической системе?
2. Приведи примеры газообразных, жидких и твердых простых веществ – неметаллов.
3. Каковы общие физические свойства неметаллов?
4. Каковы значения высших и низших степеней окис ления у неметаллов?
5. Как ведут себя атомы неметаллов в химических реак циях: 

а) только отдают электроны; 
б) только принимают электроны;  
в) отдают и принимают электроны?

6. Составь формулы водородных соединений неметаллов  IV–VII групп. Какие свой -
ства (кислотные или основные) проявляют водородные соединения неметаллов
VII группы в растворе?

7. Пользуясь периодической системой, найди ряд, в ко тором неметаллы располо же -
ны в порядке возрастания электроотрицательности. 
а) C, O, N; б) F, Cl, Br; в) Cl, Br, I; г) N, O, F. 

4.2. Õëîð

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß
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KCl .NaCl – сильвинит;
MgCl2 – хлорид магния;
KCl.MgCl2.6H2O – карналлит.

Нахождение хлора в природе. Содержание хлора в
земной коре невелико, всего 0,045%. Свободный хлор
встречается только в вулкани чес ких газах. В природе
хлор находится в виде хлоридов:
NaCl – хлорид натрия, 
поваренная соль;
KCl – хлорид калия;

Химические свойства хлора. Мы уже знакомы со
многими химическими свойствами хлора. Будучи
активным неметаллом, хлор взаимо дейст вует при нагре-
вании почти со всеми метал лами (рис. 4.1), неметаллами,
в том числе и водородом:

2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3 Cu + Cl2 = CuCl2
– 3e          +2e     хлорид железа (III)

в-ль        ок-ль

H2 + Cl2 = 2HCl
Хлор не взаимодействует с кислородом, его оксиды

получают косвенным путем.
Взаимодействие хлора с водой протекает при обыч-

ных условиях одно вре менно с его растворением, при
этом образуются две кислоты:

Cl2
0
+ H2O ®¬ HCl

–1  
+ HCl

+1
O

В этой реакции хлор является одновременно и вос -
ста новителем, и окислителем:

восстановитель Cl
0

2 – 2e
– ® 2Cl

+1

окислитель Cl
0

2 + 2e
– ® 2Cl

–1

В одном объеме воды при обычных условиях раст -
воряется 2,5 объема хлора. Этот раствор назы вается
хлорной водой. В хлорной воде содержатся одновременно
Cl2, HCl и HClO. Хлорная вода убивает бактерии и отбе -
ливает за счет хлора, хлорноватистой кислоты и ато -
марного кислорода, который образуется при раз ложении
неустойчивой хлорноватистой кислоты HClO:

HClO = HCl + [O]*

Применение хлора основано на его свойствах. Его
применяют для обеззараживания питьевой воды, произ -
водства соляной кислоты, лекар ствен ных ве ществ,
красителей, синтетических волокон и каучука, средств
дезин фекции и защиты растений от вре ди телей, отбе -
ливания тканей и бумаги (рис. 4.2).

соляная
кислота

хлорноватистая
кислота

Рис. 4.1. Горение 
же ле за в хлоре

0              0           +3    –1to to

to

Простые 
вещества –
неметаллы

H2
O2
N2
F2
Cl2
Br2
I2

* Символом атомарного кислорода [O] обозначают любой окис-
литель, включая кислород воздуха.
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Составь рас сказ 
о приме нении
хлора.

Название галогены озна -
чает “рождающие соли”
(NaCl, KCl). Интересно
проис  хож дение названия
каждого галогена (с гре -
ческого):
Фтор – разрушающий. Он
разрушает все, даже по су -
ду, в которой его полу ча ли. 
Хлор – желто-зеленый.
Газообразный хлор имеет
именно такой цвет.
Бром – зловонный. Пары
брома очень сильно раз -
дра  жают слизистые
оболочки.
Йод – фиолетовый. Черные
кристаллы йода легко
испаряются, минуя жидкое
состояние (возгоняются),
благодаря молекулярной
кристаллической решетке.
Пары йода имеют краси вый
фиолетовый цвет. 
Фтор нужен для обеспе -
чения здоровья зубов.
Однако избыток вреден. В
водах Молдовы содержится
достаточное количество
фтора, поэтому нет необ -
ходи мос ти приме нять
фторсодер жащие зуб ные
пасты. В холодиль никах
хлад агентами “рабо тают”
соединения фтора – фрео -
ны. Тефлоновое по крытие
кухонной утвари сберегает
от пригорания продукты.
Йод нужен человеку для
щитовидной железы. В
водах Молдовы не хватает
йода, поэтому болезни щи -
товидной железы очень
рас пространены. У нас спе -
циально продается йодиро -
ванная поваренная соль.
Йодом богаты морские
продукты, поэто му их реко -
мендуют в пищу при не -
хватке йода. Йодную
настойку (3–5% раствор в
спирте) мы применяем для
лечения мелких порезов в
домашних условиях. 

1. Назови галогены. Объясни групповое и индиви ду ал ь  ные
наз ва ния этих элементов (см. “Горизонты химии”).

2. Каково положение элемента хлора в периодической
системе?

3. Сколько электронов имеет атом хлора на внеш нем слое?
4. Выбери правильный ответ: 

а) хлор – окисли те ль, он легко принимает один
электрон и приобре та ет степень окисления –1; б) хлор
– вос  станови тель, он легко отдает один электрон и
приобретает степень окисления +1; в) хлор находится в
природе в свободном состоянии.

5. Каков состав молекулы хлора? Объясни ее обра зо -
вание. Какая химическая связь образуется между ато -
мами хлора?

6. Какую степень окисления проявляет хлор в при род ных
соединениях?

7. Закончи уравнения реакций:
a) Cl2 + Fe ® в) Cl2 + H2 ® д) Cl2 + Cu ®
б) Cl2 + Zn ® г) Cl2 + Na ® е) Cl2 + H2O ®
Какие это реакции? Охарактеризуй каждую по разным
видам классификаций.

8. Составь уравнения реакций следующих пре вра щений
(для второго этапа см. задачу 10):
Cl2 ® HCl ® Cl2 ® FeCl3 ® AgCl

9. Вычисли количество вещества и массу хлоро во доро да,
образовавшегося при реакции водорода объемом 44,8 л
(н.у.) с хлором. 

10. Дана реакция: MnO2 + 4HCl(конц.) = MnCl2 + Cl2 + 2H2O.
Вычисли массу соляной кислоты, необходимой для по -
лучения хлора: а) количеством 2 моль; б) массой 
7,1 г; в) объемом 5,6 л (н.у.).

®

Рис. 4.2. Применение хлора

îáåççàðàæè -
 âà íèå 
âîäû

îòáåëèâàíèå
òêàíåé, áóìàãè

Ïîëó÷åíèå 
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âåñòè

Ïîëó÷åíèå ñî -
ëÿ íîé êèñëîòû

Ïîëó÷åíèå
èíñåêòèöèäîâ

Ïîëó÷åíèå
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H2

Cl2

HCl

H2O

Получение. В промышленности хлороводород по -
лучают сжиганием водорода в хлоре (рис. 4.3):

H2 + Cl2 =
to
2HCl

При растворении хлороводорода в воде получается
хлороводородная или соляная кислота – бесцветный рас-
твор с резким запахом.

В лаборатории хлороводород получают нагреванием
кристаллического хлорида натрия с концен три ро ван ной
серной кислотой (рис. 4.4):

NaCl(тв.) + H2SO4(конц.) =
t0  NaHSO4 + HCl

Физические свойства. Хлороводород HCl – это
бесцветный газ с резким запахом, очень хорошо раст во -
римый в воде (в одном объеме воды растворяется 450
объемов HCl). Водный раствор хлороводорода назы -
вается соляной кислотой.

Химические свойства. В молекуле хлороводорода

связь H Cl ковалентная сильнополярная. Поэтому при
растворении хлороводорода в воде образуется соляная ки -
слота, практически полностью диссоциирующая на ионы:

HCl = H+ + Cl–

Соляная кислота – очень сильная кислота. Ее раст -
воры окрашивают лакмус в красный, метилоранж – в
розовый цвет.

Соляная кислота проявляет общие свойства кис лот,
которые можно вывести из схемы генетической связи
классов неорганических веществ:

®

: :  :
:

Качественная реакция на соляную кислоту и ее
соли: при взаимодействии соляной кислоты и ее солей с
нитратом серебра образуется белый творожистый оса док
AgCl (рис. 4.5):

а) HCl + AgNO3 = AgCl¯ + HNO3
H+ + Cl– + Ag+ + NO–3 = AgCl¯ + H

+ + NO–3
Ag+ + Cl– = AgCl¯

б) NaCl + AgNO3 = NaNO3 + AgCl¯
Na+ + Cl– + Ag+ + NO–3 = Na

+ + NO–3 + AgCl¯
Ag+ + Cl– = AgCl¯

4.3. Õëîðîâîäîðîä è ñîëÿíàÿ êèñëîòà 

HCl AgCl

AgNO3

Ñîëÿíàÿ
êèñëîòà

Рис. 4.3. Получение 
со ля  ной кислоты 
в про мы шленности

Рис. 4.4. Получение 
со ля ной кислоты 
в лабо ра тории

NaCl(òâ.)

H2SO4(êîíö.)
HCl

Ñîëÿíàÿ
êèñëîòà

металл основный оксид основание соль

неметалл кислотный оксид кислота соль

1
2

43

Рис. 4.5. Качественная
реакция на соляную кис -
лоту

H2O

d+ d–

гидросульфат натрия
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Ион серебра Ag+ – это реактив для обнаружения хло рид�иона Cl–. 

Применение. Основное количество хлороводорода используется для произ -
водства соляной кислоты, а также пластмасс и каучука.

Концентрированная соляная кислота для продажи имеет массовую долю
HCl ~37% и плотность около 1,19 г/см3. Это бесцветная жидкость, дымящаяся
на воздухе, вследствие выделения хлороводорода.

Соляную кислоту используют для получения различных хлоридов, очист ки
железных поверхностей от ржавчины перед покрытием железа оловом, ни келем,
хромом и другими металлами. Раствор соляной кислоты применяют как меди-
цинский препарат, его пропи сы вают больным с пониженной кис лотностью.

1. íà îñíîâå îáîáùàþùåé ñõåìû ãåíåòè÷åñêîé ñâÿ çè ïîäáåðèòå óðàâíåíèÿ ðåàê -
öèé, õàðàê òåðèçóþùèõ õèìè÷åñêèå ñâîéñòâà ñîëÿíîé êèñëîòû. 

2. óêàæèòå, ñ êàêèìè èç ïåðå÷èñëåííûõ âåùåñòâ ìîæåò ðåàãèðîâàòü ñîëÿíàÿ
êèñëîòà: CaCl2, Cu, Na2SO3, BaSO4, KOH, MgO, K2SO4, AgNO3, Fe, MgCO3? ñîñòàâüòå óðàâ -
íåíèÿ ñîîòâåòñòâóþùèõ ðåàêöèé.

1. Объясни строение молекулы хлороводорода и назови тип связи в ней. Что проис -
ходит с этой связью при растворении хлороводорода в воде?

2. Охарактеризуй хлороводород по плану: а) агрегатное состояние; б) цвет, запах; 
в) растворимость в воде.

3. К каким кислотам – сильным или слабым – относится соляная кислота? Аргу мен -
тируй ответ.

Ïðèáîðû è ðåàêòèâû: øòàòèâ ñ ïðîáèðêàìè, ðàñòâîðû HCl, NaCl, AgNO3.

â îäíó ïðîáèðêó íàëåéòå ñîëÿíóþ êèñëîòó, â äðóãóþ – ðàñòâîð ïîâàðåííîé ñîëè. Ïðèáàâüòå â
êàæ äóþ ïðîáèðêó ïî íåñêîëüêî êàïåëü ðàñòâîðà AgNO3. êàêîãî öâåòà îáðàçîâàâøèéñÿ îñàäîê?
íàïèøèòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé â ìîëåêóëÿðíîé è èîííîé ôîðìàõ. 

Ïîëó÷åíèå
ñîëåé

î÷èñòêà
ìåòàëëà ïðè

ïàéêå

Ïðîèçâîäñòâî
ïëàñòìàññ

Ïîëó÷åíèå
êàó÷óêà

Рис. 4.6. Применение
хлороводорода и
соляной кислоты

Ëàáîðàòîðíûé
îÏûò ¹ 5

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е

îáíàðóæåíèå õëîðèä-èîíîâ Cl–

(âñïîìíèòå ïðàâèëà ðàáîòû â ëàáîðàòîðèè. 
Ïðèëîæåíèÿ 1 è 2)

Составь рас сказ 
о приме нении
соляной кислоты.
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4. Закончи уравнения реакций:
а) NaCl(тв.) + H2SO4(конц.) ®to

б) H2(газ) + Cl2(газ) ®to

Где применяются эти реакции?
5. При растворении в воде газа, полученного действием концентрированной сер ной

кислоты на поваренную соль при нагревании, лакмус окрасился в красный цвет.
Какой это газ? Что с ним произошло в воде?

6. Составь молекулярные и ионные уравнения реакций по схеме:
+ Zn  ® ? + ? + Cu(OH)2 ® ? + ?

HCl – + CaO  ® ? + ? + CaCO3 ® ? + ?
+ NaOH  ® ? + ? + AgNO3 ® ? + ?

7. Напиши уравнения реакций следующих превращений: 
NaCl ® HCl ® FeCl2 ® AgCl.

8. Вычисли массовую долю хлороводорода в растворе соляной кислоты, полу ченной
раст ворением хлороводорода объемом 450 мл в 1 мл воды.

9. Вычисли массу хлорида натрия, необходимого для получения раствора со ля ной
кис лоты массой 100 г с массовой долей HCl 7,3%. 

Положение в периодической системе и строение
атома. Сера – элемент под номером 16, расположена в
III периоде, главной подгруппе VI группы. Распре -
деление электронов в атоме серы следующее:

16S +16  ) ) )
2e– 8e– 6e–

Сера – типичный неметалл. Ее атом может при -
нимать два электрона, приобретая степень окисления –2,
при этом сера проявляет свойства окислителя:

Окислитель S
0  
+ 2e– ® S

–2
–  восстановление

Отдавая электроны, атом серы проявляет степень
окисления +4 и +6 и служит восстановителем:

Восстановитель S
0  
– 4e– ® S

+4 
– окисление

Восстановитель S
0  
– 6e– ® S

+6 
– окисление

Нахождение в природе. Сера встречается в природе в
свободном состоянии и в виде соединений, в част нос ти
это сульфаты кальция, магния, натрия, а также суль -
фиды железа, цинка, свинца, меди и ртути.

Сера образует соединения почти со всеми элемен -
тами, за исключением неметаллов – азота и йода, и
металлов – золота и платины.

Физические свойства. У атома серы два неспа рен -
ных электрона S , поэтому ее атомы могут связываться
друг с другом, образуя цепочки. Сера – твердое ве щество
жел того цвета. Как и все неметаллы, хрупка, плохо

4.4. ñåðà 

HCl –

: .:.



S  
S

S  
S

S

S
S  
S
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проводит тепло и не проводит элек трический ток. У серы
есть аллотропные видоизменения: сера крис тал лическая
S8 и сера пластическая SҐ, получае мая при охлаждении
расплавленной серы (рис. 4.7). 

Значение серы. Сера известна человеку с древних
времен. Она использовалась, в частности, в народной
ме ди цине. Сера – один из жизненно важных элементов.
Она входит в состав белков в организме человека и
живот ных. 

Сера нужна для производства спи чек, вулкани зации
каучука, получения резины и эбо нита. Без соединений
серы невозможно произвести лекарства и косметику,
краски и взрывчатку, удобрения и ядохимикаты, бу -
магу, ткани и др. (рис. 4.8).

При нагревании сера взаимодействует с водородом с
образованием газообразного сероводорода (рис. 4.9):

H2
0
+ S

0   
=  H2

+1  
S
–2

–2e     +2e
в-ль   ок-ль

В реакции с металлами и водородом сера – окис -
литель. Сероводород – ядовитый газ с неприятным запа -
хом тухлых яиц. Сера входит в состав белков и при их
гниении образуется сероводород. Вне зависимости от его
концентрации, серо водород опасен для человека. При
дыхании он попадает в кровь и связывает же лезо из
гемоглобина, занимая законное место кислорода.

4.5. âàæíåéøèå ñîåäèíåíèÿ ñåðû

4.5.1. ñåðîâîäîðîä

Ðàñïëàâ ñåðû –
ñåðà ïëàñòè÷åñêàÿ

Õîëîäíàÿ
âîäà

S
S  
S

S

Рис. 4.7. Аллотропные
видоизменения серы

Ìîëåêóëû S¥

Ñåðà êðèñòàë -
ëè÷åñêàÿ – 

ìîëåêóëû S8

êðàñêà ëåêàðñòâà

Ïîðîõ âóëêàíèçà-
öèÿ êàó÷óêà

ñåðíàÿ
êèñëîòà

óäîáðåíèÿ

Рис. 4.8. Применение серы

ñïè÷êè

Рис. 4.9. Синтез 
серо во до рода

to Ñåðà H2

H2S

H2O
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Сероводород растворяется в воде с образованием сла -
бой бескислородной двухосновной сероводородной кис ло -
ты, диссоциирующей ступенчато:

I ступень H2S ®¬ H+ + HS– – гидросульфид-ион

II ступень HS– ®¬ H+ + S2– – сульфид-ион

суммарно H2S ®¬ 2H+ + S2–

В водах Молдовы встречается повышенное содер -
жание сероводорода (“буркутная вода”). Серово дород ные
воды обладают лечебным действием и их применяют, в
частности, при заболеваниях кожи, пищеварительных
органов. Такие источники есть в Кишиневе, Кагуле,
Калараше и в других местах.

4.5.2. ñóëüôèäû ìåòàëëîâ

1. Атомы трех элементов имеют заряд ядра +8; +16; +34.
Какой из них сера?

2. Три элемента расположены в III периоде и имеют на
внешнем уровне: а) 5;  б) 6;  в) 7 электронов. Какой из
них сера?

3. Какие связи образуют атомы серы в простом веществе?
Какие аллотропные видоизменения серы тебе из -
вестны?

Ðàñòâîð H2S

Pb(NO3)2

PbS

При простом соприкосновении сера легко соединяется
со щелочными метал лами, медью, ртутью и серебром, а при
нагревании – и с другими металлами:

2Na + S = Na2S     

Hg + S = HgS

Fe + S = FeS

Соединения металлов с серой – сульфиды. Боль -
шинство из них нерастворимо в воде и встречается в
природе в виде сульфидных руд: FeS, PbS, HgS, Ag2S.

Сероводород в растворе взаимодействует с солями
многих металлов, образуя нерастворимые сульфиды:

H2S + Pb(NO3)2 = PbS¯ + 2HNO3
черный

H2S + Pb
2+ = PbS¯ + 2H+

Сульфид свинца – осадок черного цвета. Поэтому с
помощью иона Pb2+ можно идентифицировать сероводо-
род в воздухе и в воде (рис. 4.10).

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

Внимание!
Если вы разбили
домашний термо метр,
засыпьте в щели пола
поро шок серы (ее
можно купить в апте -
ке). Сера соединится
со ртутью. После это -
го отравление парами
ртути вам не грозит.

Рис. 4.10. Получение
суль фида свинца

÷åðíûé

to
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Сера образует два оксида: низший SO2 и высший SO3.
При нагревании сера сгорает в кислороде, образуя оксид
серы (IV):

S
0
+ O2

0
=  S

+4
O2
–2
+ Q

Оксид серы (IV) также образуется при горении серо -
водорода:

2H2S + 3O2 = 2SO2 + 2H2O
Оксид серы (IV), называемый также “сернистым газом”, –
бесцветный газ с рез ким запахом. 

Реакция горения серы – одно из самых древних
применений серы. Древ ний историк Плиний�старший в 
I в. до н. э. писал: “Сера при меняется для очищения жи -
лищ, так как многие держатся мнения, что запахи
горения серы могут предохранять от всяких чаро действ
и прогнать вся кую нечистую силу”.

И в наше время хороший хозяин осенью ежегодно
сжигает серу в погребе перед закладкой на хранение ово -
щей и фруктов, потому что сернистый газ обладает дез -
инфицирующими свойствами.

4.5.3. îêñèäû ñåðû

to

Рис. 4.11. Горение се ры
в бочке для вина. Для
чего?

Áóìàãà, ïðîïè -
òàííàÿ ñåðîé

*4. Укажи распределение электронов в атомах серы в следующих степенях окис -
ления: S–2; S0; S+4; S+6. Какие свойства будет проявлять сера в каждой степени
окисления, может быть: а) окислителем; б) восстановителем; в) и окислителем, и
восста но ви телем? Приведи в качестве примеров формулы соединений, отве чаю -
щих этим степеням окисления серы.

5. Закончи уравнения реакций:

а) S + ? ® Na2S   в) S + ? ® Al2S3 д) S + ? ® H2S

б) S + ? ® FeS    г) S + ? ® SO2

*Напиши электронные уравнения всех реакций. Укажи окислитель и восста но ви -
тель. Сделай вывод об окислительно-восстановительных свойствах серы.

6. Закончи уравнения реакций:

а) H2S + NaOH ® ? + ?             в) H2S + Pb(NO3)2 ® PbS + ?     д) Na2S + ZnCl2 ® ZnS + ?  
черный белый

б) H2S + CuSO4 ® CuS +?       г) AgNO3 + H2S ® Ag2S + ? е) Na2S + FeSO4 ® FeS + ?
черный черный коричневый

Напиши полные и сокращенные ионные уравнения. Сделай вывод о раст  во -
римости сульфидов на основании данных уравнений и таблицы раст воримости.

7. Даны: сера, железо, соляная кислота. Как получить сероводород?
8. В чугуне содержатся следы сульфида железа (II). Как можно это доказать?
9. Если через кровь (в пробирке) пропустить сероводород, она чернеет. Почему?
10. Сравни водородные соединения серы и хлора. Укажи сходство и раз личие при

помощи диаграммы Венна.
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При растворении SO2 в воде (до 40 объемов SO2 в
1 объеме воды) образуется неустойчивая, средней силы,
двухосновная сернистая кислота (рис. 4.12):

SO2 + H2O  ®¬ H2SO3;      
сернистая кислота

I ступень H2SO3 ®¬ H+ + HSO3
–  – гидросульфит-ион

II ступень HSO–3 ®¬ H+ + SO3
2– – сульфит-ион

суммарно H2SO3 ®¬ 2H+ + SO3
2–

Водные растворы SO2 также обладают дезинфици -
рующими свойствами. Их применяют в виноделии, крах -
мало�паточном производстве. Оксид серы (IV) SO2 об ра  зует
бесц вет ные соединения с некоторыми органи ческими
краси телями. Поэтому его водные растворы применяют
для отбели вания натуральной шерсти, шел ка, перьев,
соломки для шляп. Но, к сожалению, эти бесцветные
соеди нения нестойки, легко разлагаются. Вот почему
белая шерсть, соломка со временем желтеют.

Высший оксид серы SO3
+6   

получить непосредственно из
серы невозможно. Для этого, как мы уже знаем, оксид
серы (IV) SO2 окисляют в присутствии катали затора –
оксида ванадия (V) при высокой температуре:

2SO2
+4

+ O2 2SO3
–2e         +4e
в-ль          ок-ль

Оксид серы (VI) – летучая жидкость (температура ки -
пения 45оС), легко растворяется в воде и при этом пол нос -
тью с ней реагирует, образуя сильную серную кислоту:

SO3 + H2O = H2SO4
серная кислота

Сернистый газ SO2 образуется при сжигании то плива
и попадает в атмосферу, загрязняя ее. Как вы уже
знаете, он окисляется в атмосфере до SO3 и далее в
облаках образуется H2SO4. По этим причинам и вы -
падают кислотные дожди, от которых чернеют (гибнут)
зеленые листья.

1. Будучи типичным неметаллом, какую степень окисления проявляет сера в реак циях
с разными веществами? Приведи примеры.

2. Напиши три реакции получения оксида серы (IV).
3. Напиши уравнения реакций для следующих превращений:

S  ® SO2 ® SO3 ® H2SO4

¯
H2SO3

O2

S

SO2

H2O

Ìåòèë-
îðàíæ

H2SO3

Рис. 4.12. Горение серы в
кислороде и образова ние
сернистой кислоты

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

¯

to[V2O5]¾¾®¾¾®

0 +6 –2
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Физические свойства. Серная кислота – бес цвет -
ная, вязкая, нелетучая, тяжелая жидкость (плотность
1,84 г/см3). Она хорошо растворяется в воде и хими -
чески присоединяет молекулы воды с образованием
гидратов H2SO4 ×nH2O. При этом выделяется тепло, и
раствор сильно разогревается.

Запомните, что при приготовлении раствора из
концентрированной H2SO4 надо лить кислоту в воду!
Наоборот поступать нельзя! Вода легче кис лоты, поэтому
она трудно перемешивается с ней и прямо на
поверхности концентрированной кислоты происходит
сильнейшее разогревание (>100°C). В результате этого
происходит вскипание и разбрызгивание. Брыз ги горячей
концен три ро ванной кислоты летят во все сто роны и могут
попасть в глаза, на лицо и руки, вызывая ожоги.

Концентрированная серная кислота хорошо погло -
щает пары воды, поэтому ее применяют для осу шения
газов, не реагирующих с ней, для очистки жидких
нефтепродуктов. Она может отрывать молекулы воды
даже от орга нических соединений, содержащих водо род
и кис лород. Например, сахар C12H22O11 или C12(H2O)11

при контакте с концентрированной серной кислотой
обуг  ливается (превращается в уголь):

C12(H2O)11 ¾¾¾® 12C + 11H2O

Вот почему так опасны ожоги концентрированной
серной кислотой – происходит обезвоживание и раз ру -
шение тканей.

Химические свойства. Серная кис  лота H2SO4 – это
двухосновная сильная кислота. Ее диссоциация про -
текает по двум ступеням:

I ступень H2SO4 = H
+ + HSO4

– – гидросульфат-ион

II ступень HSO4
– ®¬ H

+ + SO4
2– – сульфат-ион

суммарно H2SO4 ®¬ 2H
+ + SO4

2–

Раствор серной кислоты окрашивает лакмус в
красный цвет, а метилоранж – в розовый.

S
H–O

H–O

O

O

4. Каково содержание сероводорода в водах Республики
Молдова и какими свойствами обладает сероводород -
ная вода?

5. Для каких целей используется оксид серы (IV)?
*6. Даны вещества:

а) Cu2S; б) CuS; в) CuSO4; г) SO2.
Какое из них наиболее богато серой? Подтверди соот -
ветствующими расчетами.

4.5.4. ñåðíàÿ êèñëîòà è åå ñîëè

Рис. 4.13. Правило 
сме  ши  вания концен -
три рованной серной
кис  лоты и водыH2SO4(конц.)
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Серная кислота образует два ряда солей:
средние соли – сульфаты (Na2SO4, BaSO4, PbSO4);
кислые соли – гидросульфаты (NaHSO4, Pb(HSO4)2).
Гидросульфаты и сульфаты большинства металлов

растворимы в воде. Нерастворимы BaSO4, PbSO4 и не -
которые другие (см. таблицу растворимости).

Разбавленная серная кислота проявляет все общие
свойства кислот. Выясним общие свойства серной кис -
лоты, пользуясь генетической схемой:

Качественная реакция на ион SO4
2–. При реакции

серной кислоты или ее солей с растворами солей бария
образуется белый осадок сульфата бария. Например:

H2SO4 + BaCl2 = BaSO4¯ + 2HCl

Ba2+ + SO4
2– = BaSO4¯

белый осадок

Ион бария Ba2+ – это реактив для обнаружения
сульфат�ион SO4

2– (рис. 4.14).

Применение. Серную кислоту применяют для по лу -
чения красителей, минеральных удобрений, взрыв чатых
веществ, кислот, искусственного шелка и глю   козы,
очистки нефтепродуктов, в качестве элек тролита в
свинцовых аккумуляторах (рис. 4.15).

Соли серной кислоты также имеют важное зна че -
ние: медный купорос, гипс, Глауберова соль, желез-
ный купорос.

Составь урав нения
реак ций для

общих свойств
серной кислоты по

схеме генетиче-
ской связи.

Любимая белая краска
художников – это свин -
цовые белила, которые
условно можно пред ста -
вить как 2PbCO3

.Pb(OH)2.
Однако они темнеют на
картинах в результате
взаимодейст вия с серо -
водородом и образования
черного сульфида свинца
PbS. Напиши уравнение
этой реакции, зная, что
кроме сульфида свинца
обра зуется вода и углеки -
слый газ. Реставра цию
картин проводят перокси -
дом водорода Н2О2.
Происхо дит окисле ние
черного сульфида PbS до
белого сульфата PbSO4, и
обра зуется вода. Напиши
уравнение этой реакции.

Рис. 4.14. Обнаружение
сульфат�иона SO4

2–.

ðàñòâîð BaCl2

ðàñòâîð
Na2SO4

îñàäîê
BaSO4

Рис. 4.15. Приме -
нение серной кис -
лоты

металл основный оксид основание соль

неметалл кислотный оксид кислота соль

1
2

43

ñîëèêðàñèòåëè

äðóãèå êè -
ñëîòû

óäîáðåíèÿ íåôòåïðî -
äóêòû

Ýëåêòðîëèò â
àêêóìóëÿòîðå

èñêóññòâåííûé
øåëê

Ãîðèçîíòû 
õèìèè
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Медный купорос CuSO4
.5H2O применяется для борь -

бы с вредителями и болезнями растений (“миль дью” на
вино граднике, плесневыми грибами на стенах в жилых
помещениях).

Гипс CaSO4
.2H2O – используется для получения

жже ного гипса – алебастра (CaSO4)2
.H2O, применяемого

в медицине и строительстве.
Глауберова соль Na2SO4

.10H2O применяется в произ -
водстве стекла, в медицине, ветеринарии.

Железный купорос FeSO4
.7H2O используется как

ядохимикат в сельском хозяйстве.
Биологическая роль серы и ее круговорот в при -

роде. Сера входит в состав белков, особенно тех, кото рые
образуют ногти и волосы у человека, а также рога,
копыта и шерсть у животных и перья птиц.

При сжигании шерсти вы ощущаете характерный
не прият ный запах. Так натуральную шерсть и шелк
отли чают от искусственных и синтетических волокон.
Запах обу с ловлен образованием сернистого газа SO2 и
сероводорода H2S.

Сера поступает в растения, организмы человека и
животных в виде сульфатов кальция и магния (ион
SO4

2–). В процессе усвоения превращается в сульфид ную
форму (S2–), а при гниении под воздействием гни лост  ных
бакте рий выделяется в виде сероводорода H2S. В Черном
море на больших глу бинах есть бактерии, которые
питаются суль фатами и выде ляют сероводород.   Черно -
морская серо водо родная бактерия, питаясь бел ками и
суль фатами, пре в ратила толстые слои воды в без жиз -
ненное пространство. Другие бактерии (серо бак терии)
питаются сероводородом, обра зуя орга ни чес кие ве -
щества и серу, и дальше серную кислоту.

В биосфере осуществляется цепочка:
сульфаты ® белки ® сероводород ® сера ® серная кислота

В неживой природе – другая цепочка:
сера ® сульфиды ® сульфаты.

Ïðèáîðû è ðåàêòèâû: øòàòèâ ñ ïðîáèðêàìè, ðàñòâîðû Na2SO4, BaCl2
è H2SO4.

âëåéòå â ïðîáèðêó 0,5 ìë ñåðíîé êèñëîòû, â äðóãóþ – 0,5 ìë
ðàñòâîðà Na2SO4 èëè äðóãîãî ñóëüôàòà. Ïðèáàâüòå â îáå ïðîáèðêè ïî
0,5 ìë ðàñòâîðà õëî ðèäà áàðèÿ BaCl2. çàïèøèòå ñâîè íàáëþäåíèÿ â òå -
òðàäü. íàïèøèòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé â ìîëåêóëÿðíîé è èîííîé ôîðìàõ.

Гипс CaSO4.2H2O

Медный купорос
CuSO4

.5H2O

Ëàáîðàòîðíûé
îÏûò

¹ 6

îáíàðóæåíèå ñóëüôàò-èîíîâ SO4
2–

(âñïîìíèòå ïðàâèëà ðàáîòû â
ëàáîðàòîðèè. Ïðèëîæåíèÿ 1 è 2)

(сульфаты)(растения) гнилостные
бактерии

серобактерии
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1. Сероводород сгорает в избытке кислорода с образованием оксида 
серы (IV) и воды. Вычисли объем (н.у.) SO2, который образуется при сгорании H2S:
а) количеством 4 моль; б) объемом 22,4 л (н.у.); в) массой 3,4 г.

ÇàÄà×è 

1. Что такое кислотные дожди и как они влияют на окружающую среду?
2. Чем отличается взаимодействие с водой оксида серы (IV) и оксида серы (VI):
3. Докажите, что сера входит в состав спичечной головки.
4. В двух закрытых склянках без этикеток находятся соляная и концентрированная

серная кис лоты. Как определить каждую из них, не открывая склянок?

4.6. àçîò 

1. îõàðàêòåðèçóéòå ñåðíóþ êèñëîòó ïî ïëàíó: à) ñîñòàâ; *á) ñòðîåíèå; â) îñíîâ -
íîñòü; ã) ñèëà; ä) äèñ ñîöèàöèÿ; å) äåéñòâèå íà èíäèêàòîðû.

2. îïèøèòå õèìè÷åñêèå ñâîéñòâà ñåðíîé êèñëîòû. äëÿ ýòîãî ðàñïðåäåëèòå óêà -
çàííûå íèæå ðåàêöèè â ñîîòâåòñòâèè ñ îáîáùåííîé ñõåìîé ãåíåòè÷åñêîé ñâÿçè. çàêîí -
÷èòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé:

à) H2SO4 + KOH ® å) H2SO4 + Fe ®

á) H2SO4 + Fe(OH)3 ® æ) H2SO4 + K2CO3 ®

â) H2SO4 + BaCl2 ® ç) H2SO4(конц.) + Ca3(PO4)2 ® H3PO4 + ?

ã) H2SO4(конц.) + NaCl(òâ.) ® HCl + ? è) H2SO4 + FeO ®

ä) H2SO4 + Na2SiO3 ® ê) H2SO4 + Zn ® H2 с + ? 

®

®

2. Для получения медного купороса CuSO4·5H2O оксид меди (II) массой 8 кг обра ботали
серной кислотой. Вычисли массу: а) серной кислоты, вступившей в реакцию; б) сульфата
меди (безводного); *в) кристаллогидрата, образовавшихся в этой реакции.

*3. В 175 мл воды растворили 25 г CuSO4·5H2O. Вычисли массовую долю без  водной
соли в растворе.

4. Вычисли массу серной кислоты в растворе массой 50 г с массовой долей H2SO4 96%.
*5. Вычисли массу и объем 96%-ной серной кислоты (плотность 1,84 г/см3), необ -

ходимой для приготовления раствора массой 100 г с массовой долей H2SO4 в нем 20%.
Такой раствор применяется для получения водорода в лаборатории.

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

В периодической системе химический элемент азот N расположен во 
II периоде, в главной подгруппе V группы. В этой же подгруппе находятся фос-
фор, мышьяк, сурьма и висмут. Строение атома и другие характеристики азота
представлены в табл. 4.1.

Наиболее важные из оксидов азота – это NO и NO2, а из водородных соеди-
нений – аммиак NH3.

Простое вещество азот состоит из двухатомных молекул N2 с непо ляр ной
тройной ковалентной связью :N:

.
:
.
N:, или NºN.

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е

to

to
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Тройная связь обеспечивает молекуле азота высо кую
прочность. Вот почему при обычных условиях азот почти
не вступает в химические реакции – прак тически инертен.

Нахождение в природе, биологическая роль. Азот в
свободном состоя нии находится в воздухе (78% по
объему). В виде соединений (нитратов) содержится в
почве в неболь ших количествах. Во всех живых орга -
низмах нахо дится в составе белков. Прочные молекулы
азота не усваиваются при дыхании человека, животных
и растений. Только особые бактерии (азотобактерии) и
некоторые расте ния, например бобовые (фасоль, горох),
могут пере водить свобод ный азот в химические сое ди -
нения, то есть усваивать его.

Получение. Азот получают из сжиженного воз духа,
при испарении которого он улетучивается первым
(–196°С), а вторым – кислород (–183°С).

Физические свойства. Азот – это газ без цвета и
запаха, немного легче воздуха:

Mr(N2) = 28;     Mr(возд.) = 29

В воде растворяется плохо (хуже, чем кислород). В
жид кое состояние азот переходит при температуре
–196°С, при этой же температуре испаряется.

Химические свойства. Из�за наличия тройной связи
молекулы азота очень прочны и вступают в химические
реакции только при высоких температурах или в элек -
трическом разряде. Так, при грозовом разряде в воздухе
образуется оксид азота (II):

N2
0
+ O2

0
2N
+2
O
–2  
– Q;

–4e– +4e– оксид
в-ль ок-ль азота (II)

• В течение года молния
“производит” до 600 кг
оксидов азота на каж -
дом 1 км2 земной
поверхности. 

• Кессонная болезнь, или
декомпрессия, появ -
ляю  щаяся у водолазов,
вызвана повышением
концентрации азота в
крови.

• В теле человека содер -
жится около 3% азота в
виде соединений. 

• В художественных му -
зеях ценные картины
хранятся в герметичных
контейнерах в атмо -
сфере азота вместо
воздуха.

Азот N Фосфор P

Строение +7  )  )  +15  )  )  ) 
атома 2e– 5e– 2e– 8e– 5e–

Степени окисления –3,+1, +2,+3, +4, +5 –3, +3, +5  
Валентность I, II, III, IV III, V  
Высший оксид N2O5   P2O5

кислотный кислотный

Гидроксид HNO3 HPO3 –метафос-

(кислородсодер� азотная кислота форная кислота

жащая кислота) H3PO4 –ортофос-
форная кислота

Другие оксиды N2O, NO, N2O3, NO2 P2O3
Водородные NH3 аммиак PH3 фосфин

соединения

Характеристика

Элемент

Òàáëèöà 4.1. ñðàâíèòåëüíàÿ õàðàêòåðèñòèêà àçîòà 
è ôîñôîðà

Ãîðèçîíòû 
õèìèè

¾®

¾®эл. разряд
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Реакция азота с водородом протекает в особых условиях, т. е. при высокой
тем пературе и в присутствии катализатора:

N2
0
+ 3H2

0
2N
–3  
H3
+1   
+ Q

+6e– –2e– аммиак
ок-ль      в-ль

Как неметалл азот проявляет в этих реакциях и окислительные, и вос ста но ви -
тельные свойства.

Применение. Жидкий азот применяется для охлаждения раз ных объектов
до очень низкой температуры. Большие количества азота исполь зуются для
промышленного получения аммиака. 

В переводе с греческого азот означает “безжизненный”. Все живые орга -
низмы гибнут в атмосфере азота. В то же время, без азота невозможно су щест -
вование белков – основы жизни на Земле. Соединения азота играют очень
важную роль в растительном и животном мире.

1. çàêîí÷èòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé:

à) N2 + O2
®¬
to

? – Q ;

íàçîâèòå òèï êàæäîé ðåàêöèè, ó êàæèòå åå íàçâàíèå ïî òåïëî âîìó ýôôåêòó. â êàêîé èç
ðåàê öèé íàãðåâàíèå (t°) ñëóæèò óñëîâèåì âîçíèêíîâåíèÿ, à â êàêîé – óñëîâèåì òå÷å íèÿ
ðåàêöèè?

2. Ïðèâåäèòå ôîðìóëó âûñøåãî îêñèäà õèìè÷åñêîãî ýëåìåíòà ñ ïîðÿäêîâûì íî ìå -
ðîì 7.

3. ñðàâíèòå õèìè÷åñêèå ñâîéñòâà N2, O2 è F2. êàêàÿ çàêîíîìåðíîñòü íà áëþäàåòñÿ â
èçìåíåíèè ýòèõ ñâîéñòâ îò ôòîðà ê àçîòó?

4. Ïðè íàãðåâàíèè ñòàêàíà ñ õîëîäíîé âîäîé íà åãî ñòåíêàõ ïîÿâëÿþòñÿ ïóçûðü êè
âîçäóõà. îòêóäà îíè áåðóòñÿ? ×åì îòëè÷àåòñÿ ñîñòàâ âîçäóõà â ýòèõ ïóçûðü êàõ îò ñîñ -
òàâà àòìîñôåðíîãî âîçäóõà?

5. êàêîå ñâîéñòâî àçîòà ïðåïÿòñòâóåò ïðèìåíåíèþ åãî ïîäîáíî ñî2 äëÿ òóøåíèÿ
çàãîðåâøèõñÿ æèäêîñòåé?

1. Охарактеризуй химический элемент азот по плану: а) химический знак; б) отно -
сительная атомная масса; в) поло жение в периодической системе; г) строение
атома; д) валентность и степени окисления.

2. Охарактеризуй простое вещество азот по плану: а) химическая формула; б) строе  ние
молекулы (химическая связь между атомами); в) отно сительная молеку лярная и
молярная массы.

3. В виде чего (химического элемента или простого вещества) азот содержится в: 
а) воз духе; б) почве; в) организмах человека и животных?

4. Объясни, какое из веществ труднее всего “разбудить” – заставить вступить в
химичес кую реакцию: а) Cl – Cl;  б) O = O;  в) N º N? Почему? Аргументируй.

5. Одинаковое ли число электронных слоев имеют атомы элементов с по ряд ковыми
но мерами: а) 6 и 7;  б) 7 и 11;  в) 7 и 15? Объясни.

6. Вычисли, какой объем азота и кислорода можно получить из 1000 л воздуха?

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е

¾®

¾®[Fe], to, P

¾®

¾®

á) N2 + H2 ? + Q.
[Fe], to, P
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Кака упоминалось ранее, растения, за исклю чением
бобовых, не могут усваивать сво бодный азот непосред ст -
венно из воздуха. Они могут ус ваивать только соединения
азота. Одно из этих соединений – аммиак NH3. Именно
через аммиак лежит путь от неживой природы (азота) к
живой (белкам). 

Строение. Аммиак NH3 – это водо род ное сое ди нение
азота. В молекуле аммиака

H           H

H N H        H  N   H

три полярные ковалентные связи N–Н, так как элек тро -
отрицательность азо та больше, чем водорода.

Получение. В промышленности аммиак получают
по реакции:

N2 + 3H2              2NH3 + Q

в присутствии железного катализатора при высокой тем -
пературе и давлении. 

В лабораторных условиях аммиак получают из
солей аммония.

Для этого нагревают смесь сухой га шеной извести и
хлорида аммония (рис. 4.16). 

Аммиак собирают в пробирку, перевернутую вверх
дном. Почему?

Ca(OH)2+2NH4Cl=CaCl2+ 2NH3 +2H2O
Физические и химические свойства. Аммиак –

бесцветный газ с характерным резким запахом, почти в
два раза легче воздуха. 

Аммиак очень хорошо растворяется в воде: в одном
объеме воды – до 700 объемов аммиака. Если отверстие
пробирки, наполненной аммиаком, внести в воду, то во -
да всасывается до самого дна пробирки, повернутой дном
кверху (рис. 4.17).

Раствор аммиака в воде называется аммиачной
водой. Это – не обычный раствор. Аммиак не только
раст воряется в воде, он частично реагирует с ней, обра -
зуя гидроксид аммония NH4OH:

NH3 + H2O ®¬ NH4OH

Гидроксид аммония диссоциирует, и образуется сла   -
бо  щелочная среда:

NH4OH ®¬ NH4
+ + OH–

катион аммония

®

4.7. àììèàê. ñîëè àììîíèÿ

Докажи, что
аммиак почти в
два раза легче
воздуха.

:: :
:

d– d+

d+

d+

d– d+

Рис. 4.17. Растворение
аммиака в воде

NH3

H2O

NH4OH

NH4Cl Ca(OH)2

Рис. 4.16. Получение и
собирание аммиака

NH3

[Fe], to, P

¾®

¾®
to

гидроксид аммония
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Аммиачная вода содержит много молекул NH3 и

мало ионов NH4
+ и OH–.

В растворе аммиака лакмус – синий, а фенол фталеин –
малиновый, как и в растворах щелочей.

Аммиак реагирует с кислотами с образованием солей
аммония. Если смочить одну стеклянную палоч ку кон -
цен трированным раствором аммиака, а другую – кон -
цен  три рованной соляной кислотой и поднести их одну к
дру гой, появится белый дым, состоящий из мель чайших
кристалликов хлорида аммония (рис. 4.18):

NH3 +    HCl       = NH4Cl
газ газ дым – кристаллы

аммиак хлороводород хлорида аммония

При реакции аммиака с другими кислотами тоже
обра зуются соли аммония:

NH3 + HNO3 = NH4NO3
нитрат аммония

2NH3 + H2SO4 = (NH4)2SO4
сульфат аммония

Соли аммония – это кристаллические вещества,
хорошо поглощающие воду (гигроскопичные). Все соли
аммония хорошо растворяются в воде и возгоняются при
нагревании.

Разложение при нагревании происходит, как пра -
вило, на аммиак и соответствующую кислоту:

NH4Cl ®¬
to

NH3 + HCl

Качественная реакция на ион аммония. В резуль-
тате реакции между солью аммония (твердой или раство-
ром) и щелочью образуется при нагревании газ аммиак
NH3 с характерным запахом:

NH3

NH4Cl + NaOH = NaCl + NH4OH

H2O
NH4

+ + Cl– + Na+ + OH–= Na+ + Cl– +NH3 + H2O

NH4
+ + OH– = NH3 + H2O

Это качественная реакция на ион аммония. Гид рок -
сид�ион OH– – это реактив для обнаружения иона аммо -
ния NH4

+ (см. и Приложение 4).

Применение. Аммиак и соли аммония (особенно фос-
фаты и нитрат аммония) широко при ме няются в качестве
мине ральных удобрений. Мине ральные удо брения – это
неорганические вещества, которые вносят в почву для

®
®

®

®
®

Реакции обнару-
жения некоторых

ионов
Гидро кси д – ион

ОН–является  реак -
тивом для обнару -

же ния иона
аммония NH4

+, 
ион бария Ba2+– 

для сульфат-иона
SO4

2–, ион свинца
Pb2+ – для суль  фид-
иона S2–, ион сере -

бра Ag+ – для
хлорид-иона Cl–.

Напи ши уравнения 
этих реакций.  

Рис. 4.18. Образова ние
белого дыма – хлорида
аммония

to
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питания растений. Особенно важны фосфаты аммония,
они слу жат источником азота и фосфора.

Большие количества аммиака идут на произ вод ство
азотной кислоты (рис. 4.19).

1. çàêîí÷èòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé ñ ó÷åòîì êîýô ôè öèåíòîâ, óêàçàííûõ â ëåâîé ÷àñòè:

à) NH3 + ? ® NH4Cl ã) NH3 + HNO3 ® ?

á) 2NH3 + ? ® (NH4)2SO4 *ä) NH3 + ? ® NH4H2PO4

*â) NH3 + H2SO4 ® ? *å) 2NH3 + H3PO4 ® ?

2. íàïèøèòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé, êî òîðûå äîêàçûâàþò: 

à) NH4Cl ñîäåðæèò èîíû NH4
+ è Cl–; á) (NH4)2SO4 ñîäåðæèò èîíû NH4

+ è SO4
2–.

3. íàïèøèòå óðàâíåíèÿ ñëåäóþùèõ ðåàêöèé:

H2 ® NH3 ® NH4Cl ® NH3

4. äàíà ñìåñü NH4Cl è ïåñêà. êàê ðàçäåëèòü ýòó ñìåñü?

5. ×òî ïðîèçîéäåò, åñëè â òàðó èç-ïîä ãàøåíîé èçâåñòè íàñûïàòü àì ìèà÷ íîå óäî -

áðåíèå?

îáíàðóæåíèå èîíîâ àììîíèÿ NH4
+

(âñïîìíèòå ïðàâèëà ðàáîòû â ëàáîðàòîðèè.
Ïðèëîæåíèÿ 1 è 2)

Рис. 4.19. Применение
аммиака и солей
аммония

óäîáðå -
íèÿ

óäîá ðå -
 íèÿ

óäîáðå íèÿ

Ïðîèçâîä -
ñòâî àçîòíîé

êèñëîòû

Ïðè ïàÿíèè

â ìåäèöèíå â õîçÿéñòâå

óäîáðå -
íèÿ

âçðûâû

óäîáðå -
íèÿ

âîäíûé ðàñòâîð àììèàêà

Ëàáîðàòîðíûé
îÏûò ¹ 7

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е

Ðåàêòèâû è îáîðóäîâàíèå: ñîëè àììîíèÿ (NH4Cl è äð.), ðàñòâîð NaOH, ôåíîëôòàëåèíîâàÿ (ëàê -
ìóñîâàÿ) áóìàãà, ñïèðòîâêà, äåðæàòåëü, øòàòèâ ñ ïðîáèðêàìè, ñòàêàí ñ âîäîé.

âëåéòå â ïðîáèðêó 1 ìë ðàñòâîðà îäíîé èç ñîëåé àììîíèÿ è ïðèáàâüòå ðàñòâîð NaOH. ñëåã êà
íàãðåéòå ïðîáèðêó è ïîäíåñèòå ê íåé ôåíîëôòàëåèíîâóþ áóìàæêó, ñìî÷åííóþ âî äîé (ðèñ. 4.20). ×òî
âû íàáëþäàåòå? çàïèøèòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé â ìîëåêóëÿðíîé è èîííîé ôîðìàõ. 

Составь рас сказ 
о приме нении
аммиака.
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Азот образует несколько оксидов, например:
NO NO2 N2O5

оксид азота (II) оксид азота (IV) оксид азота (V)
бесцветный газ бурый газ бесцветные кристаллы

Лишь один из них – оксид азота (II) NO – можно по -
лучить по реакции соединения азота с кислородом,
которую можно осуществить только в электрическом
разряде из�за прочности молекулы азота:

N2 + O2             2NO – Q
В природе такая реакция происходит в атмосфере во
время грозы.

Оксид азота (IV) NO2 получается при контакте NO с
кислородом воздуха (рис. 4.21):

2NO + O2 = 2NO2
бесцветный газ бурый газ

Появляется бурая окраска. Говорят, что NO буреет на
воздухе. Это его отличительная особенность.

Оба оксида раздражают слизистую оболочку.
Поэтому работать с оксидами азота можно только в
вытяжном шкафу. Оксид азота (V) можно по   лучить,
отнимая воду от концентрированной азотной кис лоты
оксидом фосфора (V) (водоотнимаю щее средство):

2HNO3   =
P2O5    

H2O + N2O5

4.8. îêñèäû àçîòà

NO

NO2

1. Составь электронную и графическую формулы аммиа  ка.
Какие связи образуются в его молекуле?

2. Если пробирку, заполненную аммиаком, опустить в во ду
дном вверх, то вода втянется в пробирку. Объясни это
явление. Сделай выводы о растворимости аммиа ка в
воде.

3. Что представляет собой водный раствор аммиака? Какие
молекулы и какие ионы находятся в этом растворе.

4. Закончи уравнения реакций, укажи условия их проте -
кания:

а) Ca(OH)2(тв.) + NH4Cl(тв.) ® ? + ? + ? б) N2 + H2 ® ?

Какая из этих реакций применяется для полу чения аммиа  ка
в лаборатории? Где применяется другая реакция?

5. Вычисли массу хлорида аммония, необходимого для по -
лу чения аммиака объемом 2,24 л (н.у.).

6. Какой объем аммиака (н.у.) необходимо взять для по -
лучения нитрата аммония массой 8,0 г?

Âëàæíàÿ
ôåíîëôòàëåèíîâàÿ

áóìàãà
Ðàñòâîð
NaOH

Ðàñòâîð
(NH4)2SO4

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

Рис. 4.21. Превра щение
бесцветного газа NO 
в бурый газ NO2

при кон такте NO 
с воз духом

Рис. 4.20. Обнаружение

иона аммония NH4
+

Ãàç NH3

¾®

¾®эл. разряд
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4.9. àçîòíàÿ êèñëîòà

Физические свойства. Безводная азотная кислота –
это бес цветная или слегка желтоватая жидкость за счет
оксида азота (IV) NO2, который обра зуется при ее
разложении на свету:

4HNO3 = 2H2O + 4NO2 + O2

Азотную кислоту нельзя нюхать, потому что газ
NO2 ядовит.

Плотность безводной азотной кислоты 1,5 г/см3.
Азотная кислота смешивается с водой в любых отно -
шениях.

® ®

Из этих трех оксидов только N2O5 – кислотный
оксид. Ему соответствует азотная кислота:

N2O5 + H2O = 2HNO3
Почему эту реакцию нельзя применить для полу -

чения азотной кислоты?

Химические свойства. Азотная кислота HNO3 – это
сильная одноос нов ная кислота, которая в растворах
диссоциирует практически полностью:

HNO3 = H
+ + NO–3

азотная нитрат-ион
кислота

Она, как и другие кис лоты, окрашивает лакмус в
красный, а метилоранж – в розовый цвет (рис. 4.23).
Другие общие свойства видны из схемы генетической
связи:

Общие с другими кислотами свойства проявляются во
взаимодействии с основаниями 1, основными окси дами
2, солями 3.

* Азотная кислота отличается от других кислот
своим поведением по отношению к металлам: она
взаимодействует почти со всеми металлами (кроме
золота и платины), но без вы деления водорода – это ее
специфическое свойство (табл. 4.2).

Напиши урав нения
реакций, харак те -
ризую щих азотную
кислоту, по схеме
генетической связи.  

Рис. 4.22. Почему кон -
центрированную азот -
ную кислоту хранят в
коричневых бутылках?

металл основный оксид основание соль

неметалл кислотный оксид кислота соль

1
2

3
4
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Специфические свойства азотной кислоты осно ваны
на том, что HNO3 – очень сильный окислитель.

Внимание! Обращение с азотной кислотой требует
особой осторожности – она вызывает сильные ожоги!

Получение азотной кислоты в промышленности –
это сложный процесс, идущий в несколько стадий.
Последняя стадия – взаимодействие NO2 с водой при
избытке кислорода и при повышенном давлении:

2H2O + 4N
+4
O2 + O

0 

2
®¬ 4HN

+5
O
–2

3 + Q
–1e– +4e–

в-ль         ок-ль

Так получают азотную кис лоту с массовой долей HNO3 не
выше 65%. Ее пере возят в алюминиевой таре, потому что
она усиливает проч ную оксидную пленку на алюминии и
пассивирует его.

Раньше на заводах получали безводную дымящую азо т -
ную кислоту из природной чилийской селитры NaNO3

нагреванием ее с концентрированной серной кислотой:

NaNO3(тв.) + H2SO4(конц.) =
to

NaHSO4 + HNO3
При этом азотная кислота испаряется, затем ее пары
охлаждают и кон денсируют (переводят в жидкое сос -
тояние). Теперь таким способом азотную кислоту полу -
чают только в лаборатории.

®

êðàñíûé

Общие

1. Взаимодействие с основа ния -
ми (нейтрализация):

а) HNO3 + NaOH = NaNO3 + H2O

б) 2HNO3 + Cu(OH)2 = 

= Cu(NO3)2 + 2H2O

2. Взаимодействие с основными
оксидами:

2HNO3 + CaO =

=Ca(NO3)2 + H2O

3. Взаимодействие с солями:

2HNO3 + CaCO3 =

= Ca(NO3)2 + CO2 + H2O®

Специфические

4. Разложение концентри ро ван -
ной HNO3 на све ту или при
нагрева нии:

4HNO3 = 2H2O +4NO2 + O2

Тлеющая лучинка вос пламе -
няет ся при погру же нии в кис -
лоту. Почему?

5. Дает желтое окраши вание с
белковыми ве щес т вами (кожа,
белок яйца и др.).

*6. Взаимодействие с ме та л  ла -
ми без выделе ния H2:

4HNO3(конц.) + Cu = Cu(NO3)2 + 
+ 2NO2 + 2H2O

® ®

®

Òàáëèöà 4.2. Õèìè÷åñêèå ñâîéñòâà àçîòíîé êèñëîòû 

to

Рис. 4.23. Действие ин -
дикаторов на раст воры
азотной кислоты

Ëàêìóñ

Ìåòèëîðàíæ

HNO3

HNO3

ðîçîâûé

Большую опас -
 ность для природы 

и человека
представ ляет оксид

азо та (IV), который
выбра сы вается в

атмо сферу завода-
ми по производству

азотной кислоты.
Какой характер

приобре тают
дожди в ре зуль   тате

этих выбросов?
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Составь краткий
рассказ о при -
мене нии азотной
кислоты.

®

Соли азотной кислоты – нитраты. Не ко то рые из
них называют сели трами. Все соли азотной кислоты хо -
рошо раст  воримы в воде. Нитраты при ме няют в ка честве
минеральных удобрений. Особую цен ность представляет
нитрат калия KNO3, так как содер жит два ценных для
растений элемента – азот и калий.

Селитры получают при взаимодействии азотной кис -
лоты с соответ ст вующим основанием или солью:

HNO3 + KOH = KNO3 + H2O
HNO3 + NH3 = NH4NO3

2HNO3 + K2CO3 = 2KNO3 + H2O + CO2
Растения поглощают нитраты, превращают их в

аммиак, затем аммиак превращается в органические
соединения. Эти превращения можно представить упро -
щенной цепочкой:

Нитраты Нитриты Аммиак Органические
NO3

– NO2
– NH3      вещества (белки)

При гниении происходит обратный процесс:

Органические вещества Аммиак NH3
Так поддерживается азотный баланс в почвах. Одна -

ко этот баланс нарушается. Человек уносит связанный
азот с полей вместе с урожаем. Также часть аммиака при
гниении превращается в свободный азот, который ухо -
дит в атмос феру.  

®

® ®

®

4.10. íèòðàòû. Êðóãîâîðîò àçîòà â ïðèðîäå

Природный нитрат
натрия NaNO3 назы -
вает ся чилийской
селитрой, нитрат
кальция Ca(NO3)2 –
нор вежской селитрой,
а NH4NO3 – аммиач-
ной селитрой. Первой
селитрой, известной
еще алхимикам, был
нитрат калия, KNO3 –
индийская селитра.

Рис. 4.24. Применение азотной кислоты

ìèíåðàëüíûå
óäîáðåíèÿ

êîëëîäèé

êðàñèòåëè

ìåäèêàìåíòû

Öåëëóëîèä

Ôîòîïëåíêà

âçðûâ÷àòêà

Öàðñêàÿ
âîäêà

Õèìè÷åñêèå
ðåàêòèâû

Применение. Азотная кислота применяется для
производства мине ральных удобрений, красителей,
взрыв чатых веществ (рис. 4.24).
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Нитриты вызывают изменения красных кровяных телец, которые ста но -
вятся шоколадными. Развиваются различные тяжелые болезни.

Кроме того, лишние азотные удобрения растворяются в природных водах и
загрязняют их. Пить такую воду не реко мен дует ся.

стеблю и корню. Например, ка пуста
способна собрать в верхних частях лис тьев
примерно 250 мг нитрат�ионов на кило -
грамм сырой массы, а в утолщениях – до
1450 мг. В кожуре арбуза может собраться
350 мг нитрат�ионов, а в серединке – всего
20 мг. Для человека такие растения с
избытком нитратов очень опасны. Нитраты
сами по себе не страшны, опасны нитриты, в
которые превра щаются нитраты в орга низ -
ме, по схеме:

KN
+5
O3     ® KN

+3
O2

нитрат калия нитрит калия

èç ðèñ. 4.24 âèäíî, ÷òî
HNO3 ïðèìåíÿåòñÿ â
ïðîèçâîäñòâå âçðûâ÷àòûõ
âåùåñòâ. Ïðèìå íåíèå
íèòðàòîâ – ñå ëèòðû äëÿ
âçðûâ÷àòûõ âåùåñòâ
îñíîâàíî íà èõ ðàçëî -
æåíèè ïðè íàãðå âàíèè ñ
îáðàçî âàíèåì êèñëîðîäà:
2KNO3 = 2KNO2 + O2

â ìîìåíò âçðûâà
ïðîèñõîäèò ìíîæåñòâî
ðåàêöèé, êîòîðûå ìîæíî
ïðåäñòàâèòü ñóììàðíûì
óðàâíåíèåì:
2KNO3 + 3C + S = 

= N2 + 3CO2 + K2S + Q
îáðàçóþòñÿ òàêæå CO,
K2CO3, K2SO4. Ãàçû ñîç -
äàþò áîëüøîå äàâëåíèå, 
ò. å. ïðîèñõîäèò âçðûâ.

®

® ®

1. ðàññìîòðèòå ñõåìó îáðàçîâàíèÿ àçîòíîé êèñëîòû è
íèòðàòîâ â ïðèðîäå:

N2(âîçäóõà) ® NO ® NO2 ® HNO3 ® Ca(NO3)2

íàïèøèòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé, óêàæèòå óñëîâèÿ èõ ïðî òåêàíèÿ.
êàê àçîòíàÿ êèñëîòà ïîïàäàåò èç âîçäóõà â ïî÷âó? 

2. ñîñòàâüòå ðàññêàç ïî ñõåìå êðóãîâîðîòà àçîòà â ïðè -
ðîäå. ó÷òèòå, ÷òî â ïî÷âó àçîò ïîñòóïàåò â ðåçóëüòàòå äåÿ -
òåëüíîñòè áàêòåðèé è ãðîç. èç ïî÷âû сс óõîäèò ñ óðî æàåì,
ïðè ñæèãàíèè ðàñòèòåëüíûõ îñòàòêîâ, à òàêæå ïðè ãíèå íèè â
ïðèñóòñòâèè äåíèòðèôèöèðóþùèõ áàêòåðèé, êî òîðûå ïðå -
âðàùàþò ñâÿçàííûé àçîò îðãàíè÷åñêèõ âåùåñòâ â ñâîáîäíûé
àçîò.

3. Ïðè ïîÿâëåíèè èñêðû ìåæäó ýëåêòðè÷åñêèìè ïðî -
âîäàìè îáðàçóåòñÿ áóðûé ãàç. Ïî÷åìó? íàïèøèòå óðàâíåíèÿ
ñîîòâåòñòâóþùèõ ðåàêöèé.

4. âî âðåìÿ ãðîçû â äîæäåâîé âîäå ïîÿâëÿсòñÿ íå áîëü -
øèå êîëè÷åñòâà HNO3. îòêóäà âîçíèêàåò àçîòíàÿ êèñ ëîòà? íà -
ïè øèòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé.

Чтобы восстановить азотный ба ланс, надо вносить в
почву азотные удобрения (рис. 4.25).

Очень важно знать, что нельзя вносить в почву
избыток нитратов! Почему? Растения способны на ка -
пливать нитраты впрок (запасать!). Они нака п ливают
нитраты в нижней части листьев и пло дов, ближе к

Рис. 4.25. Круговорот
азота в природе

Ãîðèçîíòû 
õèìèè Р А Б О Т А  В  Г Р У П Е



97íåìåòàëëû è èõ ñîåäèíåíèÿ

1. Охарактеризуй азотную кислоту по плану: а) диссоциация; б) основность; 
в) название кислотного остатка.

2. Закончи уравнения реакций:
а) HNO3 + ? ® KNO3 + ? в) HNO3 + FeO ® ? + ?
б) HNO3 + Fe(OH)3 ® ? + ? г) HNO3 + MgCO3 ® ? + ? + ?
Напиши полные и сокращенные ионные уравнения.

3. С какими из указанных веществ будет реагировать разбавленная азотная кис лота:
Ca(OH)2, Al(OH)3, MgO, P2O5, CO2, H2SO4, CaCO3, SiO2? Какие свойства – общие или
спе цифические – проявляет азотная кислота в каждом случае?

4. Тлеющая лучина при внесении в концентрированную азотную кислоту вспы хи -
вает. Объясни это явление. Ответ подтверди уравнениями реакций.

5. Опиши, где применяется азотная кислота и ее соли.
*6. Даны воздух и вода. Как, располагая всеми техническими возможностями, но без

каких-либо других веществ, кроме катализаторов, получить соль? Напи ши соот -
вет ствующие уравнения реакций.

7. В трех склянках без этикеток находятся HCl, H2SO4 и HNO3. Каким образом можно
определить, где какая кислота находится? Напиши соответствующие уравнения
реакций.

8. Соль состоит из трех элементов O, H и N. В ней на 3 атома кислорода приходится 
4 атома водорода и 2 атома азота. Какая это соль?

*9. Содержание азота в удобрениях – это его массовая доля в веществе. Опреде ли,
какое удобрение наиболее богато азотом: NaNO3, Ca(NO3)2, KNO3, NH4NO3. Назови
эти удобрения.

Положение в периодической системе и строение
ато ма. Химический элемент фосфор находится в III пе -
риоде, в главной подгруппе V группы. Характе ристики
фосфора указаны в табл. 4.1.

Биологическая роль. Фосфор в наше время назы -
вают “эле ментом жизни и мысли”, и вот почему: он
нужен для работы мозга, сокращения мышц, передачи
наслед ственности, функционирования клеток. Недо-
с таток фосфора в организме приводит к заболеванию
рахитом. Поэтому в ежедневном рационе каждого
человека должны быть продукты, богатые фосфором, –
рыба, черный хлеб и другие. Фосфор, как и азот, необ -
ходим растениям в процессе фотосинтеза. Он повышает
устойчивость растений при засухе и способствует их
росту.

4.11. Ôîñôîð

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

Áåëûé
ôîñôîð

Êðàñíûé
ôîñôîð

Âîäà

Рис. 4.26. Аллотроп ные
видоизменения
фосфора
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Красный фосфор приме -
няют в производстве
спичек. Спичка прошла
долгий путь, пока стала
безопасной и доступной.
Наши спички называются
“шведскими”, потому что
их производство впервые
было организовано в
Швеции. Красный
фосфор, молотое стекло,
клей наносят на боковину
коробка, а смесь бер то-
ле товой соли KClO3

(хлорат калия), серы,
оксида марганца (IV)
MnO2, моло того стекла,
клея, красителя – на
головку спички. При
трении проис ходит
воспламенение фосфора
согласно схеме:

2KClO3 =   2KCl + 3O2

4P + 5O2 = 2P2O5 

S + O2 = SO2

Эти газы опасны, не жгите
много спичек! Попробуйте
в темноте провести
головкой спички по
намазке коробка без
зажигания, вы увидите на
коробке светящийся след.
Это красный фосфор
превращается в белый.

®

®

Нахождение в природе. В земной коре всего 0,12%
фосфора, зато в живых организмах его в 10 раз больше.
В природе фосфор не встречается в свободном
состоянии (почему?), а только в виде фосфата кальция
Ca3(PO4)2, входящего в состав минералов: апа титов и
фосфоритов.

Физические и химические свойства. Фосфор –
твердое вещество. Он образует несколько аллотропных
модификаций, самые важные из них – белый фосфор и
красный фосфор (рис. 4.26). Они различаются по строе -
нию и свой ствам. Белый фосфор ядовит, светится в
темноте, окисляясь на воздухе:

4P + 3O2 = 2P2O3 + Q
оксид фосфора (III)

Практически вся энергия этой реакции выделяется в
виде света. Белый фосфор самовоспламеняется на возду хе.
Он состоит из молекул Р4 с одинарными ковалент ными
неполярными связями Р – Р. Немецкий алхимик Х. Бранд
искал “философский камень”, способный прев ращать
металлы в золото, но открыл новое вещество, ко торое наз -
вал фос фор, что значит “светящийся” (1689 г.). Белый
фос фор хранят под водой. При слабом нагревании без
доступа воздуха он превра щает ся в красный фосфор,
устой чивый при обычных условиях.

Красный фосфор не ядовит, горит только при под -
жигании с образованием едкого белого дыма:

4P + 5O2 = 2P2O5
оксид фосфора (V)

Применение. Большая часть фосфора идет на
произ  водство фосфорной кислоты и минеральных удо -
брений. Другие области применения фосфора показаны
на рис. 4.27.

Апатит
Ca5(PO4)3F

Фосфорит
Ca3(PO4)2

Ãîðèçîíòû 
õèìèè

[MnO2]

(едкий дым)
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1. Выберите характеристики фосфора из предложенных ва -
риантов:

ïîðÿäêîâûé íîìåð: à) 15;  á) 31;  â) 7;  ã) 14;
çàðÿä ÿäðà: à) +7;  á) +15;  â) +31;  ã) +14;
÷èñëî ýëåêòðîíîâ: à) 31;  á) 7;  â) 15;  ã) 14;
÷èñëî ýëåêòðîííûõ ñëîåâ: à) 2;  á) 3;  â) 4;  ã) 1;
÷èñëî ýëåêòðîíîâ íà âíåøíåì ñëîå: à) 3; á) 5; â) 7;  ã) 15.
2. îõàðàêòåðèçóéòå ïðîñòîå âåùåñòâî ôîñôîð:
à) àëëîòðîïíûå ôîðìû;
á) ôèçè÷åñêèå ñâîéñòâà;
â) õèìè÷åñêèå ñâîéñòâà.

1. Дай характеристику химического элемента фосфора по
плану: а) химический знак; б) относительная атом ная
масса; в) положение в периодической системе; г) строе -
 ние атома; д) валентность и степени окисления; е) фор -
мула и характер высшего оксида; ж) формула и характер
гидроксида (кислородсодержащей кислоты).

2. В каком виде фосфор встречается в природе? Почему?
3. В виде чего выделяется энергия при окислении и сго -

ра нии белого и красного фосфора? Напиши урав нения
реакций и укажи возможности их исполь зования.

4. Какая масса оксида фосфора (V) образуется при сго ра -
нии фосфора массой 124 г?

*5. Фосфор образует с хлором два соединения с массовой
долей хлора 77,4%, и 85,13%, соответственно. Установи
молекулярные формулы обоих соединений.

Рис. 4.27. Области при ме нения
фосфора
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Оксид фосфора (V) Р2О5 – белое кристаллическое
вещество, типичный кислотный оксид, который энергич-
но реагирует с водой. Он притя гивает пары воды даже из
воздуха и расплывается при этом с образованием мета -
фосфорной кислоты (рис. 4.28, 4.29):

P2O5 + H2O = 2HPO3
метафосфорная

кислота

Поэтому Р2О5 применяют для осушения газов в ка честве
водоотнимающего средства.

Метафосфорная кислота НРО3 по составу похожа на
HNO3, но в отличие от нее присоединяет воду и пре вра -
щается в орто фос форную кислоту (или просто – фосфор -
ную кислоту):

HPO3 + H2O =
to

H3PO4   
ортофосфорная

кислота

P2O5 + 3H2O =
to

2H3PO4

4.12.1. îêñèä ôîñôîðà (V)

Получение. Получают фосфорную кислоту двумя спо -
собами. Первый уже описан выше – это взаимодействие
оксида фосфора (V) с водой. Так получают очень чистую
фосфорную кислоту. Второй способ – обработка фосфо рита
концентрированной серной кислотой:

Ca3(PO4)2 + 3H2SO4 (конц.) = 2H3PO4 + 3CaSO4¯

Осадок сульфата кальция отделяют от сиропо -
образной жидкости – фосфорной кислоты.

Физические свойства. Ортофосфорная кислота –
твер  дое белое вещество, неогра ни ченно растворимое в
воде. В обычных условиях – это вязкая сиропо образ ная
жидкость.

Химические свойства. Фосфорная кислота прояв -
ляет все общие свойства кислот. Рассмотрим важ ней шие
из них.

Диссоциация Н3РО4 протекает по трем ступеням:

4.12.2. Ôîñôîðíàÿ êèñëîòà è åå ñîëè

Важнейшие соединения фосфора:

P2O5 H3PO4 Ca3(PO4)2; CaHPO4; Ca(H2PO4)2
оксид ортофосфорная фосфаты

фосфора (V) кислота

4.12. Cîåäèíåíèÿ ôîñôîðà

Рис. 4.28. Горение 
фос фора в воздухе 
под ко локолом

Рис. 4.29. Почему 
под нялся уровень воды
под колоколом?
Куда исчез оксид 
фос фора (V)?
Что осталось под 
коло колом над 
поверх нос тью воды?

ÂîçäóõP2O5

P

Âîäà

?

?
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I ступень H3PO4 = H
+ + H2PO4

–

дигидрофосфат-ион

II ступень H2PO4
– ®¬ H

+ + HPO4
2–

гидрофосфат-ион

III ступень HPO4
2– ®¬ H

+ + PO4
3–

фосфат-ион

H3PO4 ®¬ 3H
+ + PO4

3–

Взаимодействие со щелочами и аммиаком. В
зависимости от коли чества щелочи может проходить три
реакции:

H3PO4 + NaOH = NaH2PO4 + H2O;
дигидрофосфат

натрия

H3PO4 + 2NaOH = Na2HPO4 + 2H2O;
гидрофосфат

натрия

H3PO4 + 3NaOH = Na3PO4 + 3H2O
фосфат
натрия

В реакции образуется средняя соль – фосфат натрия
Na3PO4 и две кислые соли: гидрофосфат натрия Na2HPO4

и дигидрофосфат натрия NaH2PO4. Фосфаты боль -
шинства металлов нерастворимы в воде, а кислые соли,
особенно дигидрофосфаты, практи чески всех ме таллов
растворимы.

При пропускании аммиака через раствор фос фор ной
кислоты образуются только кислые соли:

H3PO4 + NH3 = NH4H2PO4      H3PO4 + 2NH3 = (NH4)2HPO4
дигидрофосфат гидрофосфат

аммония аммония

Фосфаты аммония – это ценные минеральные удо -
брения, потому что они содержат сразу два питатель ных
элемента – азот и фосфор. Поэтому они относятся к
сложным удобрениям. Их называют:

аммофос – NH4H2PO4;  диаммофос – (NH4)2HPO4.
Взаимодействие фосфатов с кислотами. Нераст -

воримые средние фосфаты при взаимодействии с силь -
ными кислотами переходят в растворимые кислые соли.
Так, например, природный фосфорит Са3(РО4)2 при
обработке его фосфорной кислотой превращается в
дигидрофосфат кальция Са(Н2РО4)2:

Ca3(PO4)2 + 4H3PO4 = 3Ca(H2PO4)2 ,
фосфат дигидрофосфат
кальция кальция

{
Как сильная кислота

Как слабая кислота

Кислота средней силы

Фосфор входит в состав
зубных паст в виде
сложных солей
фосфорной кислоты
(например, монофторо -
фосфат натрия, фосфат
кальция, тетранатрий -
пиро фосфат и др.).

Ãîðèçîíòû 
õèìèè

H–O–P=O

Na–O

H–O

Na–O–P=O
Na–O

H–O

Na–O–P=O
Na–O

Na–O

Графические фор-
мулы фосфатов

натрия

H–O–P=O
H–O

H–O–P=O
H–O

Ca
O

O

Дигидрофосфат
кальция
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который диссоциирует в водном растворе:

Ca(H2PO4)2 = Ca
2+ + 2H2PO4

–

Растения усваивают дигидрофосфат�ионы H2PO4
–.

Дигидрофосфат кальция Са(Н2РО4)2 применяется как растворимое фос -
форное удобрение под названием двойной суперфосфат. Как вы думаете, это
простое или сложное удобрение? Ведь в его состав входят кальций и фосфор и
они оба нужны растениям. Это простое удобрение, так как с ним вносится в
почву только один питательный элемент – фосфор, а кальция и так в почве
достаточно!

Теперь мы знаем, что человек возвращает фосфор почве в виде мине раль -
ных удобрений: суперфосфата Са(Н2РО4)2, аммофоса NH4H2PO4, диаммофоса
(NH4)2HPO4, фосфоритной муки Са3(РО4)2 (для кислых почв).

1. êàêîå ñâîéñòâî íåðàñòâîðèìûõ ôîñôàòîâ ëåæèò â îñíîâå ðåàêöèè ïîëó÷åíèÿ
äâîéíîãî ñóïåð ôîñôàòà? íà ïè øèòå óðàâíåíèå ýòîé ðåàêöèè, íàçîâèòå âñå âåùåñòâà,
ó÷àñòâóþùèå â íåé. íàïèøèòå óðàâ íåíèå ýëåêòðîëèòè ÷åñêîé äèññîöèàöèè ïðîäóêòà,
íàçî âèòå èîíû. â âèäå êàêîãî èîíà ðàñòåíèÿ óñâàèâàþò ôîñôîð?

2. ðàñòåíèÿ ìîãóò óñâàèâàòü ïèòàòåëüíûå ýëåìåíòû òîëüêî â âèäå èîíîâ,
íàõîäÿùèõñÿ â ïî÷âåííîì ðàñòâîðå: K+, NH4

+, Mg2+, Ca2+, Fe3+, NO3
– , H2PO4

–. íàïè øèòå
ôîðìóëû è íàçîâèòå âåùåñòâà, ñ ïîìîùüþ êîòîðûõ â ïî÷âó ìîæíî âíåñòè ýòè èîíû.
êàêèå èç âåùåñòâ íàõîäÿòñÿ â ïî÷âå â äîñòàòî÷íûõ êîëè ÷åñòâàõ, à êàêèå íóæíî âíîñèòü â
âèäå ìèíåðàëüíûõ óäîáðåíèé? íàçîâèòå ýòè óäîáðåíèÿ.

Ïðîâåðüòå ñåáÿ, íàïèñàâ óðàâíåíèÿ ýëåêòðîëèòè÷åñêîé äèññîöèàöèè âûáðàííûõ
âåùåñòâ.

Ïðèáîðû è ðåàêòèâû: øòàòèâ ñ ïðîáèðêàìè, ëîæå÷êè, ìåðíûé öèëèíäð; ñóõèå óäîáðåíèÿ:
àììèà÷íàÿ ñåëèòðà NH4NO3, ñóëüôàò àììîíèÿ (NH4)2SO4, õëî ðèä êàëèÿ KCl, êàëèåâàÿ ñåëèòðà KNO3,
ôîñôîðèòíàÿ ìóêà ñà3(ðî4)2, äâîéíîé ñóïåðôîñôàò ñà(í2ðî4)2.2í2î; ñòàêàí ñ äèñòèëëèðîâàííîé
âîäîé.

îïûò 8.1. îçíàêîìëåíèå ñ âíåøíèìè ïðèçíàêàìè óäîáðåíèé.
ðàññìîòðèòå öâåò, âåëè÷èíó è ôîðìó êðèñòàëëîâ èëè ãðàíóë ïðåä ëî æåííûõ óäîáðåíèé:

àììèà÷íîé ñåëèòðû NH4NO3, ñóëüôàòà àììîíèÿ (NH4)2SO4, õëî ðèäà êàëèÿ KCl, êàëèåâîé ñåëèòðû KNO3,
ôîñôîðèòíîé ìóêè ñà3(ðî4)2, äâîéíîãî ñóïåðôîñôàòà ñà(í2ðî4)2.2í2î. ðåçóëüòàòû âíåñèòå â òàáëèöó:

îïûò 8.2. ðàñòâîðèìîñòü óäîáðåíèé.
íàëåéòå ïî 2 ìë äèñòèëëèðîâàííîé âîäû â 6 ïðîáèðîê. âîçüìèòå ïî 1 ëîæå÷êå êàæäîãî óäî -

áðåíèÿ (ñì. îïûò 8.1) è âíåñèòå â ïðîáèðêè ñ âîäîé. âçáîëòàéòå. îòìåòüòå ðàñòâîðèìîñòü êàæ äî -
ãî óäîáðåíèÿ (íåðàñòâîðèìî, ìàëîðàñòâîðèìî, ðàñòâîðèìî). çàïèøèòå ðåçóëüòàòû â òàáëèöó.

Название и состав Внешний Растворимость
удобрения вид в воде

Ëàáîðàòîðíûé
îÏûò ¹ 8

èçó÷åíèå îáðàçöîâ ìèíåðàëüíûõ óäîáðåíèé
(âñïîìíèòå ïðàâèëà ðàáîòû â ëàáîðàòîðèè. 
Ïðèëîæåíèÿ 1 è 2)

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е
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1. Опиши химические свойства оксида фосфора (V) на примере реакций с: 
а) водой; б) щелочами (NaOH, KOH); в) основными оксидами (СаО).

2. Напиши уравнение ступенчатой диссоциации фосфорной кис лоты, назови все
образовавшиеся ионы.

3. Охарактеризуй химические свойства фосфорной кислоты на примере реакций с: 
а) металлами (Na); б) основными оксидами (СаО); в) щелочами (NaOH, KOH). Укажи
осо бенности реакции нейтрализации при условии, что в реакцию всту пает одна, две
или три молекулы NaOH или КОН. Запиши ионные уравнения к пункту в).

4. Какие из реакций практически осуществимы:
а) H3PO4 + NH3 ®       б) H3PO4 + 2NH3 ®     в) H3PO4 + 3NH3 ®    г) H3PO4 + 4NH3 ®
Закончи уравнения, назови полученные продукты и дай им названия как удо бре -
ниям. Эти удобрения относятся к простым или сложным?

5. Прочти информацию на тюбике с зубной пастой, которой пользуешься, и отметь в те -
тради содержащиеся в ней компоненты – соли фосфорной кислоты.

6. Опиши круговорот фосфора в природе.

Из всех неметаллов углерод играет наиболее важную
роль в нашей жизни. Можно сказать что мы живем в мире
углерода. Этот удивительный элемент является основой
мно жества органических веществ, которые, в свою оче -
редь, составляют жизнь всего мира. Нефть и при   родный
газ – это смеси органических соединений углерода.
Основные сведения об органических соединениях углеро-
да будут изложены отдельно в следующей главе. Здесь
описаны неоргани чес кие вещества, содер жащие углерод,
которые представ ляют как теоре тичес кий, так и прак -
тический интерес. 

4.13. Óãëåðîä

4.13.1. îáùàÿ õàðàêòåðèñòèêà 

К неорганическим веществам, содержащим угле род,
относятся его оксиды, угольная кислота и ее соли.
Природные неорганические вещества играют важную
роль в повседневной жизни. Так, алмаз и графит
представляют собой чистый углерод, а известняк, мел и
мрамор – это карбонат кальция CaCO3. Газ, который мы
выдыхаем и который усваивают растения – это оксид
углерода (IV) или углекислый газ CO2.

Положение углерода в периодической системе,
строе ние атома. Углерод находится под номером 6 во
втором малом периоде, в главной подгруппе IV группы.

Строение его атома:

Углерод 12
6C +6  )  )   

2e– 4e–

Атом углерода имеет 4 валентных электрона C   .

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

.
. .

.
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Рис. 4.30. Знаки
британской коро лев -
с кой власти, инкрусти -
рованные фрагментами
алмаза “Куллинан”.

В соединениях углерод, как правило, проявляет
валентность IV, иногда II (например, в СО – оксиде угле -
рода (II)). В химических реакциях углерод проявляет
себя как типичный неметалл. Имея 4 электрона на
внешнем слое, он способен как отда вать, так и при -
нимать 4 электрона, проявляя степень окисления +4
(как восстановитель) и –4 (как окислитель):

восстановитель C
0
– 4e– ® C

+4
(пример C

+4
O2);

окислитель C
0
+ 4e– ® C

–4
(пример C

– 4
H4).

Восстановительные свойства для углерода более ха -
рактерны.

4.13.2. Óãëåðîä – ïðîñòîå âåùåñòâî. 
àëëîòðîïèÿ óãëåðîäà 

Главная способность атомов углерода – обра зовы вать
раз личные цепочки друг с другом за счет четырех ва лент -
ных электронов. Связываются атомы в разных на прав -
лениях, поэтому углерод образует несколько алло  тропных
видоиз менений: алмаз, графит, карбин, фуллерены.

Алмаз. Состоит из атомов углерода, каждый из
которых образует по четыре ковалентных связи с дру -
гими атомами углерода. Получается атомная кристал -
лическая решетка с одинаковыми очень прочными
связями (рис. 4.31). Алмаз – одно из самых твердых
простых веществ на Земле. Главное при менение
алмазов – изготовление инструментов (резцы, буровые
колонки, шли фовальные круги и др.). 

Обработанные алмазы, имеющие определенную гео-
метрическую форму, называют бриллиантами. Величину
алмаза изме ряют в каратах (1 карат ~0,2 г). Самый
крупный алмаз – это “Куллинан” – 3 024 карата (~620 г).

Графит – твердое серо�черное маслянистое вещест -
во с металлическим блеском. Он имеет слоистую струк -
туру (рис. 4.32). Состоит из атомов угле рода, каждый из

Способность хими -
ческого элемента
существовать в виде
нескольких простых
веществ называется
аллотропией. 

Рис. 4.31. Строение алмаза и его применение Рис. 4.32. Строение графита и его применение

àëìàç

àëìàç Ãðàôèò

àëìàçíûé
ðåçåö

Ôðåçû

ñìàçêà âêëàäûøè

êàðàíäàøè

Ýëåê -
òðîäû
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которых соединяется тремя одинаковыми связями с
тремя соседними атомами, образуя прочные плоские
сетки, и использует для этого три электрона. Четвертый
электрон остается свободным и образует непроч ную пару с
электроном атома углерода из ниж ней или верхней сетки.
Эта пара легко разры вается, поэтому графит проводит
электрический ток и из него изготавливают электроды,
например, в батарейках. Слои графита легко смещаются,
поэтому его исполь зуют для смазки трущихся поверх -
ностей и, конечно, для изготовления карандашей.

Графит – самое тугоплавкое простое вещество на
Земле. Его температура плавления больше 3 500°С. По -
э тому им облицовывают сопла ракетных дви гателей.

Аморфный (некристаллический) углерод обра зует
черный порошок – сажу. Ее применяют для изготов ле -
ния черной резины. Сажу получают при неполном сго -
рании природного газа:

CH4 + O2 = C + 2H2O

Огромные залежи угля – это также аморфный угле -
род. Из него получают различные продукты (рис. 4.34).

Искусственно получены другие аллотропные видо из -
менения углерода – карбин и фуллерены, которые описа-
ны в рубрике “Горизонты химии”.

Нахождение в природе. Углерод встречается в при -
роде в свободном виде (алмаз, графит, уголь), в виде
органических веществ и неорганических сое динений –
карбонатов:

CaCO3 – мел, мрамор, известняк, исландский шпат;
MgCO3 . CaCO3 – доломит;
MgCO3 – магнезит.

Искусственно получены
другие алло тропные
видоизменения углерода –
карбин и фуллерены.
Карбин – вещество, обра -
зованное из линейных мо -
лекул:
= C = C = C = C =  или
– C º C – C º C –
Фуллерены были полу -
чены в конце 80-х гг. ХХ в.
Они состоят из большого
числа атомов углерода
(60–160) и построены из
пятиугольников и
шестиугольников, как
футбольный мяч.

Графит

Ãîðèçîíòû 
õèìèè

Рис. 4.33. Структура
фуллерена

Рис. 4.34. Применение угля
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Получение. Алмазы и графит добывают из недр
Земли. Алмазы встречаются редко (Южная Африка,
Сибирь). Они очень дороги, дороже золота. Алмазы на -
у чились получать искусственно и применяют их в основ -
ном в технике.

При химической переработке природного угля по лу -
чают много ценных веществ для химической промышлен-
ности. Остаток – кокс – это практически чистый углерод. 

При обычной температуре углерод инертен, а при
высокой – очень активен. Как неметалл он может слу -
жить и восстановителем (–е–), и окислителем (+е–).

1. Взаимодействие с кислородом. При избытке
кисло рода углерод сгорает, проявляя восстанов и тель ные
свойства, по реакции:

C
0
+ O2

0
= C
+4
O2
–2

+ Q (полное сгорание угля)
–4e– +4e–
в-ль   ок-ль

Знак Q в данной реакции имеет особое значение.
Тепло этой реакции согревало человека долгие века, поз-
воляло приготовить пищу, помогало выплавлять ме тал -
лы, водить поезда и др.

При недостатке кислорода образуется очень ядо -
витое вещество – угарный газ, оксид углерода (II):

2C
0
+ O2

0
= 2C

+2
O
–2

+ Q (неполное сгорание угля)
–2e– +4e–

в-ль     ок-ль

Оксид углерода (II) образуется не только при не пол -
ном сгорании угля. Он получается также при нагревании
угля с продуктом его полного сгорания (CO2): 

C + CO2 = 2CO
2. Взаимодействие с оксидами металлов. Углерод

(уголь, графит, кокс) – самый важный и дешевый восста но -
витель при получении металлов из руд (железа, меди,
олова, цинка). В доменном процессе кокс используют для
по лу чения чугуна (железа, содержащего угле род) по схеме:

3C
0 
+ Fe2

+3 
O3 =  2Fe

0 
+  3C

+2
O

–2e– +6e–

в-ль ок-ль 

Оксид углерода (II) – также сильный восстановитель:

Fe2
+3 
O3 + 3C

+2
O= 2Fe

0
+ 3C

+4
O2

+6e– –2e–

ок-ль   в-ль

®

®

®

®

4.13.3. Õèìè÷åñêèå ñâîéñòâà óãëåðîäà

to

to

to

to

• Оксид углерода (II)
(угарный газ) прони-
 кает в кровь и присо -
е ди няет ся к атомам
железа в гемоглобине
крови, за нимая “закон -
ное место” кислорода,
что может привести к
смерти. Первая по мощь
при отравлении
угарным газом – све жий
воздух, кислород,
искус ст вен ное дыха ние.
При этом моле кулы СО
вытес няются из крови
избытком кислорода 
О2 – человек спасен!

• Вдыхаемый воздух
содер жит: 78% азота,
21% кис лорода, 0,03%
оксида углерода (IV) и
0,97% других газов.
Выдыхаемый воздух
содержит: 78,7% азота,
16,3% кислорода, до 4%
оксида углерода (IV), и
до 1% других газов.
Оче видно, указанный
вы ше состав отно-
сителен.

Ãîðèçîíòû 
õèìèè

to
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3. Взаимодействие с водородом происходит при нагревании в присутствии
катализатора (никеля):

C
0
+ 2H

0

2   ===
to[Ni]

C
–4
H
+1

4
+4e– –2e–               метан
ок-ль     в-ль

Метан – главная составная часть природного газа. Он используется в ка -
честве топлива:

CH4 + 2O2 = CO2 + 2H2O + Q

4. *Взаимодействие с металлами приводит к образованию карбидов:

2C
0
+ Ca

0
=
to
Ca
+2
C
–1

2                      3C
0
+ 4Al

0
=
to
Al4
+3 
C
–4

3
+1e– –2e–             карбид +4e– –3e–               карбид
ок-ль в-ль кальция ок-ль в-ль алюминия

Карбиды часто имеют состав, не соответствующий валентности элемен тов.
Например, цементит Fe3C – составная часть чугуна. Некоторые карбиды раз ла   -
гаются водой с образованием водородных соединений углерода. Например:

Al4C3 + 12HOH = 3CH4 + 4Al(OH)3; CaC2 + 2HOH = C2H2 + Ca(OH)2.
метан ацетилен

По этой реакции получают ацетилен для сварки и резки металлов. 

®

®®

Применение углерода показано на рис. 4.36. Чистый
углерод – кокс – используется для получения металлов
из руд, карбидов, метилового спирта и других веществ.

Всем хорошо известны таблетки активированного
угля, которые применяют в случае пищевых отравлений.
Что такое активированный уголь и каково его действие?

При нагревании древесины без доступа воздуха
получают древесный уголь (рис. 4.35). Он содержит мно -
жество мелких отверстий и каналов – пор и поэтому
обладает особыми свойствами. Если такой уголь бросить
в подкрашенную воду, она обесцветится. Следовательно,
мелкопористый уголь поглощает растворенные ве -
щества. Также хорошо он поглощает многие газы.

Явление поглощения веществ поверхностью твердого ве -
щест ва называется адсорбцией.

Чем больше пор, тем больше поверхность и тем лучше
адсорбция. Активированный уголь еще более пористый,
чем древесной уголь. Его приме няют в медицине, в пи -
щевой и химической про мыш ленности как поглощающее
вещество при очистке воды, воздуха, растворов.

Впервые активированный уголь был использован во
время Первой мировой войны в 1914 г. в противогазах
для за щиты от отравляющих веществ. Противогаз был
изо бретен замечательным химиком, уроженцем Мол -
довы, Н. Зелинским. На рис. 4.36 представлены области
применения углерода.

Рис. 4.35. Микропо -
ристая структура дре -
вес ного угля

íèêîëàé Çåëèíñêèé
(1861–1953)
Русский химик, родился в
г. Тирасполь. Академик.
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Заполнив кроссворд по горизонтали, по верти кали
сможешь прочесть ключевое слово – название элемента,
входящего в состав всех органических веществ.
1. Древнейший источ ник тепла.
2. Применяется для из го  товления ка ранда шей.
3. Режет стекло.
4. Пишет на доске.
5. Материал для скульп   тора.
6. Химическое название п. 4, 5 и известняка.
7. Что в атоме углерода имеет заряд +6?

ХИМИЧЕСКИЙ КРОССВОРД

1. Допишите уравнения следующих реакций:

à) C + O2(избыток) ®t
o

? + Q â) Fe2O3 + C ®t
o

? + ? – Q ä) C + H2 ®t
o

? + Q

á) C + O2(недостаток) ®t
o

? + Q ã) FeO + CO ®t
o

? + ? å) CO + O2 ®t
o

? + Q
2. Выделится ли одно и то же количество тепла при сгорании кокса, алмаза и графита

количеством веществ 1 моль? Обоснуйте ответ уравнениями реакций.  
*3. Закончите уравнения реакций, назовите продукты:

à) Ca + ? ®t
o

CaC2 â) CaC2 + HOH ® Ca(OH)2 + ? 

á) Al + ? ®t
o

Al4C3  ã) Al4C3 + HOH ® Al(OH)3 + ?
Какие из этих реакций имеют практическое применение?
4. Как-то ученый-чудак сплавил алмаз с железом. Что образовалось?
5. Напишите рассказ по схеме применения углерода.

1

2
3

4
5

6

7

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е

Рис. 4.36. Приме -
нение углерода

ìåäèêàìåíòû

êðåì äëÿ îáóâè

àëìàçû

ðåçèíà

ñèíòåòè÷åñêèé
áåíçèí

Ïðîòè -
 âîãàç

Ïðè ïðîèç -
âîäñòâå ñàõàðà

×åðíàÿ êðàñêà

ìåòè ëî -
âûé ñïèðò
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1. Выбери правильный ответ. Атом углерода имеет заряд ядра:
а) +12; б) +6; в) +4; г) +2.

2. Какие связи образуют атомы углерода в простом веществе? Какие аллотропные
видоиз менения образуются при этом? Охарактеризуй каждое из них. Где они
применяются?

3. Сравни аллотропные формы углерода и кислорода. В чем их основные различия?
4. Как можно доказать, что алмаз и графит являются аллотропными формами угле рода?
*5. В промышленности карбид кальция получается сплавлением угля с негашеной

известью. Вычисли массу оксида кальция и массу угля, необходимых для полу че -
ния карбида кальция массой 1 т.

Важнейшими неорганическими соединениями угле -
рода являются оксид углерода (IV) СО2, или углекислый
газ, угольная кис лота Н2СО3 и ее соли – карбонаты и
гидрокарбонаты.

CO2 H2CO3 Na2CO3 NaHCO3
оксид                угольная карбонат             гидрокарбонат

углерода (IV)        кислота  натрия натрия

4.14. íåîðãàíè÷åñêèå ñîåäèíåíèÿ óãëåðîäà

4.14.1. îêñèä óãëåðîäà (IV)
Строение. Молекула СО2 содержит две двойные

ковалентные полярные связи: O=C=O. В целом это сим -
мет ричная неполярная моле кула, очень слабо связанная
с другими моле ку лами. Поэ тому сухой лед – твердый 
СО2 – легко испаряется без плавления (вспомни йод!).

Получение. В природе угле кислый газ по лучается
при окислении и горении углеродсодержащих веществ,
при дыхании животных и растений. Его содержание в
атмосфере примерно 0,03%. В лаборатории углекислый
газ получают дейс тв ием соляной кислоты на мрамор (рис.
4.37) по реакции:

CaCO3 + 2HCl = CaCl2 + H2O + CO2
Физические свойства. Оксид углерода (IV) – это

бесцветный газ в 1,5 раза тяжелее воздуха, слабо раст во -
ряется в воде: в 1 объеме воды при обычном давле нии
растворяется примерно 1 объем СO2. 

Химические свойства. Как кислотный оксид CO2

реагирует с водой (обратимо), щелочами (NaOH, Ca(OH)2),
основными оксидами (CaO). Также CO2 взаимодействует с
некоторыми солями (CaCO3 + H2O) и с углеродом.
(Некоторые из этих свойств будут рассмотрены далее.)

Известно, что человек и животные не могут жить в
атмосфере оксида углерода (IV).

®

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

Рис. 4.37. Получение
СО2

Ðàñòâîð HCl

CaCO3

CO2
Âîçäóõ

В Италии есть пещера, в
которой из трещин пола
выделяется углекислый
газ и течет по наклонному
полу слоем толщиной
около 40 см. Ее называют
“Собачья пещера”. Как вы
думаете, почему? Вспом -
ните из биологии – чело -
век и животные не могут
дышать углекислым газом!

Ãîðèçîíòû 
õèìèè

Напиши уравнения
реакций, характери -
зующих химические
свойства  CO2.
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Растения поглощают СО2 на свету для своего пи та -
ния по схеме фото синтеза, уже знакомой нам по теме
“Кислород”:

свет, хлорофилл
6CO2 + 6H2O  —–————® C6H12O6 + 6O2 – Q

глюкоза

Применение. Оксид углерода (IV) широко при ме -
няется в различных областях (рис. 4.38).

®

Оксид углерода (IV) – кислотный оксид. При
растворении в воде СО2 частично реагирует с ней,
образуя неустойчивую угольную кислоту:

CO2 + H2O ®¬ H2CO3
Угольная кислота – это слабая двухосновная кис -

лота, которая диссоциирует ступенчато:

I ступень H2CO3 ®¬ H+ + HCO3
– – гидрокарбонат-ион

II ступень HCO–3 ®¬ H+ + CO3
2– – карбонат-ион

суммарно H2CO3 ®¬ 2H+ + CO3
2–

Угольная кислота образует два ряда солей: средние
соли – карбонаты и кислые – гидрокарбонаты: 

Средние соли Na2CO3, CaCO3, MgCO3, BaCO3
(карбонаты)

Кислые соли NaHCO3, Ca(HCO3)2, Mg(HCO3)2
(гидрокарбонаты)

Угольная кислота неустойчива и не существует как
реактив. Но ее соли – карбонаты – твердые вещества,

C=O
H–O

H–O

C=O

Na–O

Na–O

Составь 
рассказ о при -

менении СО2.

4.14.2. Óãîëüíàÿ êèñëîòà è åå ñîëè

C=O

Na–O

H–O

Угольная кис лота не
сущест вует как
химический реактив.

Рис. 4.38. Применение
оксида углерода (IV)

Ïèùåâûå
ïðîäóêòû

îãíåòóøèòåëü

ñóõîé ëåä êàðáàìèä

ëåêàðñòâà

â òåïëèöàõ

Ïðîèçâîäñòâî
ñàõàðà
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хорошо известны и широко применяются. Например,
СаCO3 – известняк, мел, мрамор, Na2CО3 – кальци ни -
рованная сода, NaHCO3 – пищевая сода.

Получение и свойства карбонатов. Карбо наты и
гидрокарбонаты получаются в результате взаимо -
действия оксида углерода (IV) с основными оксидами
или щелочами:

CaO + CO2 = CaCO3
карбонат
кальция

Реакция с известковой водой (раствором Са(ОН)2) или
гидроксидом бария Ba(OH)2 служит для распозна ва ния
углекислого газа и карбонатов. При пропус ка нии СО2

через известковую воду происходит помутнение и образо -
вание белого осадка карбоната кальция:

Ca(OH)2 + CO2 = CaCO3¯ + H2O
карбонат
кальция

Ca2+ + 2OH– + CO2 = CaCO3¯ + H2O

При избытке углекислого газа осадок СаСО3 рас -
т воряется с образованием гидрокарбоната кальция:

CaCO3 + CO2 + H2O = Ca(HCO3)2
гидрокарбонат

кальция

Карбонаты всех металлов (кроме щелочных!) разла -
гаются при нагревании: 

CaCO3 =
to   
CaO + CO2

карбонат
кальция

Присутствие в воде гидрокарбонатов кальция и маг -
ния придает ей временную жесткость. При не боль шом
нагревании происходит разложение гидро карбоната
кальция:

Ca(HCO3)2 =
to
CaCO3¯ + CO2 + H2O

Из�за этой реакции образуется накипь в чайнике, паро вом
котле и везде, где кипятят воду. Так устраняется вре -
менная или карбонатная жесткость воды.

Реакции, приведенные выше, объясняют важное
явление природы: на них основано “перемещение” ты сяч
тонн известняка в глубине и на поверхности земли.
Транспортируют его CO2 и H2O, которые раство ряют из -
вестняк. Вода перемещает этот раствор в другие места,
где при нагревании вновь образуются залежи известняка. 

®
®

Запомни, что
NaHCO3 – это пи ще -
вая сода, а Na2CO3 –
кальци ни р о ванная
сода, вредная для
организма.

Составь рас -
сказ о кругово -
роте углерода в
природе.

• Как химический реактив
угольная кислота не су -
ществует. Ее получают,
насыщая воду углекис -
лым газом. Ваши люби -
мые шипучие напитки –
газированная и мине -
ральная вода – содер жат
углекислый газ,
растворенный в них при
повышенном давлении.
В шипучих винах угле кис -
лый газ образуется при
брожении вино град ного
сока в бутыл ках по
специальной технологии.
Многочис ленные дыроч -
ки-поры в дрожжевом
тесте – также результат
брожения с образова -
нием углекис лого газа.

• Все гидрокарбонаты
лег ко разлагаются при
на гре ва нии с образо ва -
нием газообразных про -
дуктов СО2 и Н2О.
Поэ то му их применяют в
качестве раз рыхлителей
теста:

2NaHCO3 = 

= Na2СO3 + H2O + CO2 ;

NH4HCO3 = 

= NH3 + CO2 + H2O

®

® ®

Ãîðèçîíòû 
õèìèè
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çàêîí÷èòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé:
1) CO2 + H2O®¬? 9) NaHCO3 ®t

o

? + ? + ?
2) CaO + CO2 ® ? 10) Ca(HCO3)2 ®t

o

? + ? + ?
3) NaOH + CO2 ® ? + ? *11) NaHCO3 + NaOH ® ? + ? 
4) NaOH + CO2(èçáûòîê) ®? *12) Ca(HCO3)2 + Ca(OH)2 ®?+?
5) Ca(OH)2 + CO2 ®? + ? 13) NH4HCO3 ® ? + ? + ?
6) CaCO3 + CO2(èçáûòîê) + H2O ® ? 14) NaHCO3+ H2SO4®? +?+ ?
7) CaCO3 ®t

o

? + ? 15) Na2CO3 + H2SO4 ® ? +? + ?
8) CaCO3 + HCl ® ? + ? + ? *16) NaHCO3+CH3COOH®? +? + ?
êàêàÿ èç óêàçàííûõ ðåàêöèé: à) ïðîèñõîäèò â ïðèðîäå; á) ïðîèñõîäèò êàæäîå óòðî â

êèïÿùåì ÷àéíèêå; â) “ïîäíèìàåò” òåñòî ïðè âûïå÷êå; ã) ïîðòèò íåãàøåíóþ èçâåñòü ïðè
íåïðàâèëüíîì õðàíåíèè; ä) ïðèìåíÿåòñÿ â òåõíèêå äëÿ ñìÿã÷åíèÿ âîäû; å) èñïîëüçóåòñÿ â
ïðîìûøëåííîñòè äëÿ ïîëó÷åíèÿ íåãàøåíîé èçâåñòè; æ) ÿâëÿåòñÿ êà÷åñòâåííîé ðåàêöèåé
íà îêñèä óãëåðîäà (IV) è êàðáîíàòû; ç) èñïîëüçóåòñÿ â ëàáîðàòîðèè äëÿ ïîëó÷åíèÿ
óãëåêèñëîãî ãàçà; è) ðàáîòàåò â îãíåòóøèòåëÿõ; *ê) ïðîèñõîäèò, êîãäà ìàìà “ãàñèò” ñîäó
óêñóñîì äëÿ òåñòà?

1. Составь электронную и графическую формулы СО2. Какие химические связи обра -
зуются между атомами углерода и кис ло рода? Какова валентность и степень окис -
ления углерода в СО2?

2. Сравни биологическое действие СО и СО2 на основании зна ний по химии и био -
логии.

Ëàáîðàòîðíûé
îÏûò ¹ 9

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

Реактивы и оборудование: кусочки мрамора, растворы Na2CO3 или K2CO3, HCl, лакмус или
метилоранж, известковая вода, дистиллированная вода, пробка с газоотводной трубкой,
металлический штатив с зажимом, штатив с пробирками, спиртовка, лучинка.

Опыт 9.1. Обнаружение карбонат-ионов (CO3
2–).

Влейте в пробирку 1 мл раствора карбоната натрия или калия и прибавьте 1 мл раствора соляной
кислоты. Что вы наблюдаете? Запишите уравнение реакции в молекулярной и ионной форме.

Опыт 9.2. Обнаружение оксида углерода (IV) (CO2).

Поместите в пробирку 2–3 кусочка мрамора. Прибавьте 2 мл раствора соляной кислоты. Быстро
закройте пробирку пробкой с газоотводной трубкой, затем поставьте пробирку в штатив или закрепите
в лапке металлического штатива. Опустите конец газоотводной трубки в сухую пробирку (дном вниз)
для улавливания СО2. Поставьте пробирку с оксидом углерода (IV) в штатив.  Внесите горящую лучину в
пробирку с СО2. Что вы видите? Объясните свои наблюдения. 

В другую пробирку влейте известковую воду и, внеся газоотводную трубку, пропустите в нее СО2

до помутнения жидкости в пробирке. Продолжайте пропускать газ до осветления известковой воды.
Запишите уравнения соответствующих реакций в молекулярной и ионной форме. Объясните свои
наблюдения. 

îáíàðóæåíèå êàðáîíàò-èîíîâ CO3
2– 

è îêñèäà óãëåðîäà (IV) (CO2).
(âñïîìíèòå ïðàâèëà ðàáîòû â ëàáîðàòîðèè. 
Ïðèëîæåíèÿ 1 è 2)

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е
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Положение в периодической системе и строение
атома. Химический элемент кремний Si расположен  в
III периоде, главной подгруппе IVгруппы периодической
системы. Структура его атома:

4.15. Êðåìíèé è åãî ñîåäèíåíèÿ

3. Напиши уравнения реакций следующих превращений и назови все вещества:
а)  CO

C  CO2 C6H12O6

CH4 CaCO3 Ca(HCO3)2

CaO
4. Напиши уравнения реакций по схемам:

а) NaHCO3 ®
to

б) NH4HCO3 ®
to

в) NaHCO3 + кислота ®

Вычисли объем газообразных веществ, которые образуются при реакциях из
исходной соли а) количеством вещества 1 моль; б) массой 1 г. Какой вариант
следует выбрать для наилуч шего разрыхления теста? 

5. Попробуй объяснить, почему содовое тесто делают на кислом молоке, а не на
обычном?

*6. При строительстве дома использовали 15 т строительного раствора, содержащего
30% Ca(OH)2. Вычисли:
а) массу известняка, из которого получили Ca(OH)2;
б) массу воды, которую использовали для гашения извести.

7. Попытайся описать круговорот углерода в природе по схеме:

углерод ® углекислый ® сложные вещества ® углекислый газ
газ (в воздухе, воде, почве)        

8. Как очистить воздух от примеси СО2?
9. Вычисли, какой объем углекислого газа выделится при действии серной кис лоты

на 100 г: а) пищевой соды; б) кальцинированной соды.
10. В три пробирки налит раствор хлорида бария. В первую пробирку добавили

раствор карбоната натрия, во вторую – карбоната калия, в третью – нитрата
серебра. Затем во все три пробирки добавили азотную кислоту. Что поизошло?
Опиши возможные наблюдения и объясни их. Составь уравнения всех воз можных
реакций в молекулярной и ионной форме.

11. С какой целью в кислые почвы в Молдове вносят измельченный известняк. Какая
реакция при этом происходит?

свет,
хлорофилл

Na2CO3

CO2

NaHCO3

б) 

Каолинит
Al2O3

.2SiO2
.2H2O

Кремний 28
14Si  +14 )  )  )   

2e– 8e– 4e–

1
2

3

4
5 6

11

7

10

8
9

4

1

2

5

3 6

Атом кремния имеет 4 валентных электрона.
Он четырехвалентен во всех соединениях.
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(SiO2)n

Нахождение в природе. Кремний встречается в при-
роде только в виде соединений. Например:

SiO2 – оксид кремния – кремнезем, кварц, основная
часть песка;

Al2O3
. 2SiO2

.2H2O – каолинит – основная часть бе -
лой гли ны, а желтая глина, кроме того, содержит при -
меси оксидов железа;

K2O .Al2O3
. 6SiO2 – ортоклаз – минерал, сос тоя щий

из силиката калия K2SiO3, алюмината калия KAlO2 и
оксида кремния SiO2. Состав ортоклаза здесь изображен
условно как сумма оксидов: основного (К2О), кислотного
(SiO2) и амфотерного (Al2O3).

Важнейшими соединениями кремния являются:

SiO2 H2SiO3 Na2SiO3, K2SiO3
оксид кремния (IV),   кремниевая кислота, силикаты,

кислотный оксид, нерастворимая в воде     растворимые в воде
нерастворимый в воде

Оксид кремния (IV) – твердое, прозрачное, туго -
плавкое вещество, нерастворимое в воде. В природе
встречается в виде ми нерала кварца. Почти чистым
оксидом кремния (IV) является речной песок, назы вае -
мый кварцевым песком. Обычный песок кроме SiO2

содержит примеси оксидов железа, которые придают
песку желтоватый цвет. Прозрачные бесцветные крис -
таллы кварца называются горным хрусталем.

В оксиде кремния (IV) каждый атом кремния окру -
жен атомами кислорода, а атомы кислорода – кремнием.
Поэтому весь кусок кварца представляет одну гигант -
скую молекулу, имеющую следующее строение:

ç ç ç

– O – Si – O – Si – O –Si – O –
ç ç ç
O          O O
ç ç ç

– O – Si – O – Si – O – Si – O –
ç ç ç

Это неорганический полимер (SiO2)n. Обычно пишут
упро щенную формулу SiO2.

Оксид кремния (IV) – кислотный оксид, он реа ги -
рует при сплавлении с основными оксидами, ще лочами
и некоторыми солями с образованием сили катов:

CaO + SiO2 =
to   
CaSiO3;

2NaOH + SiO2 =
to   
Na2SiO3 + H2O

CaCO3 + SiO2 =
to   
CaSiO3 + CO2

В последней реакции оксид кремния (IV) вытесняет бо -
лее летучий оксид CO2 из соли.

®

Кварц SiO2

Добавки Cr2O3 придают
стеклу зеленый оттенок
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Кремниевая кислота и ее соли. Кремниевая кислота также имеет полимер-
ное строение:

O – H O – H
ç ç или (H2SiO3)n

...– O – Si – O – Si – O –...
ç ç или n SiO2 × mH2O
O – H    O – H

Условно кремниевая кислота записывается формулой H2SiO3. Кремниевая
кислота – гелеобразное вещество, нерастворимое в воде. Поэтому ее получают
реак цией обмена кислот с растворимыми сили ка тами:

Na2SiO3 + 2HCl = H2SiO3¯ + 2NaCl;
студенистый

осадок

2H+ + SiO3
2– = H2SiO3¯

При небольшом нагревании она легко разлагается:

H2SiO3 =
to
H2O + SiO2

Соли кремниевой кислоты – силикаты. Силикаты натрия и калия
растворимы в воде, их называют раст воримым, или жидким стеклом, и полу -
чают сплав лением щелочи или соды с песком:

Na2CO3 + SiO2 =
to
Na2SiO3 + CO2

силикат натрия

Применяют силикат натрия для изготовления за мазок и цементов, кан це ляр-
с кого клея.

Все силикаты также имеют сложную полимерную структуру.
Применение соединений кремния. Глина и песок – доступные природные

материалы, широко используются в строительстве. При термической обработке
из песка и гли ны получают важные материалы (стекло, цемент), изготавливают
керамическую посуду (рис. 4.39).

Обычное оконное стекло имеет состав Na2O.CaO.6SiO2. Его “варят”, сплав ляя
(~1500oC) соду Na2CO3, известняк СаСО3 и песок SiO2. При этом образуются
силикаты натрия и кальция, сплавленные с избытком песка. Рас плавленная масса
застывает без образования кристаллов. При нагревании стекло раз мягчается и ему
можно придать любую форму. Стекло химически инертно, поэтому из него про-
изводят посуду различного вида и предназначения. Свойства стекла можно

®

Рис. 4.39. Области 
при ме нения кремния 
и оксида кремния

êåðàìèêà
ñîëíå÷íûå

áàòàðåè

ñòåêëî èçîëÿòîðû

îïòèêà

Ýëåêòðî òåõíèêà
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изменять. Напри мер, при замене СаО на PbO и Na2O на
К2О получается хрусталь K2O. PbO. 6SiO2. Химическое
стекло имеет состав K2O .CaO . 6SiO2. Можно получить
цвет ное стекло. Добавлением оксида кобальта (II) СoО
получают синее стекло, оксид хрома (III) Cr2O3 при дает
стеклу зеленый цвет, мелко разд робленное зо лото – крас -
ный (рубиновое стекло).

Кроме обычного стекла (для окон) существует и
квар цевое стекло. Его производят, расплавляя квар -
цевый песок SiO2. В отличие от оконного стекла, кварце -
вое пропускает ультра фиолетовые лучи. 

Керамика (от греч. “керамос” – глина) – это изделия
из глины Al2O3

.2SiO2
.2H2O. Из белой глины изго -

тавливают фарфоровую и фаянсовую посуду, а из обыч -
ной, окрашенной оксидами железа в корич невые тона, –
обычную глиняную посуду. Глина с водой при пере -
мешивании образует “глиняное тесто”. Из него лепят
посуду, затем ее сушат и, наконец, обжигают при темпе -
ратуре 1000oC. При этом испаряется вода, в том числе из
состава самой глины. Получается керамика – прочный
материал, в котором атомы алюминия и кремния чере -
дуются с атомами кислорода. Сверху посуду покрывают
гла зурью – стек лянной массой.

Цемент – это смесь безводных силикатов и алю ми -
натов кальция. Цемент получают обжигом мергеля – сме -
си извест ня ка и глины. При смешивании сухого цемента с
водой проис ходит химическое присоединение воды и обра -
зуются кристаллические твердые алюмосиликаты. Такой
процесс твердения цемента называется “схватыванием”.

• Как разру шаются горы?
Даже слабая угольная
кислота способна
вытеснить из сили катов
кремниевую кислоту. В
природе проис ходит
“выветри вание” мине -
ралов с обра зованием
глины и песка – основы
всех почв:

K2O . Al2O3
. 6SiO2 + CO2 +

ортоклаз

2H2O = K2CO3 +

Al2O3
. 2SiO2

. 2H2O + 4SiO2

каолин               кремнезем
глина                       песок

• Кварцевое стекло было
обнаружено при рас -
копках в древнем Египте
и Багдаде. Его возраст
около 5000 лет.

1. íàïèøèòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé äëÿ ñëåäóþùèõ ïðåâðàùåíèé:
Si ® SiO2 ® Na2SiO3 ® H2SiO3 ® SiO2

2. ñðàâíèòå ñïîñîáû ïîëó÷åíèÿ óãîëüíîé è êðåì íèåâîé êèñëîò. êàê îíè äåéñòâóþò
íà èíäèêàòîðû? êàêîâà ñèëà ýòèõ êèñëîò?

3. âû÷èñëèòå ìàññó ñîäû, èçâåñòíÿêà è ïåñêà, íåîáõîäèìûõ äëÿ ïîëó÷åíèÿ ñòåêëà
ìàññîé 100 êã.

1. Выбери и распредели в две колонки: слева – характеристики оксида кремния (IV),
справа – характеристики оксида углерода (IV):
а) состоит из отдельных молекул; б) представляет собой огромную полимерную
(многомерную) молекулу; в) газ; г) не имеет цвета и запаха; д) твердое вещество;
е) растворяется в воде и химически с ней взаимодействует (уравнение реакции);
ж) в воде не раство ряется; з) кислотный оксид.

2. Напиши уравнения реакций получения стекла из:
а) Na2CO3, CaCO3, SiO2; б) K2CO3, PbCO3, SiO2. Назови каждый тип стекла.

Ãîðèçîíòû 
õèìèè

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е
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Задача 1. Докажите, что в растворе соляной кис лоты
есть ионы водорода и хлорид�ионы.

Задача 2. Каков состав поваренной соли? Уста но вите
его экспериментально.

Задача 3. Определите, в какой из трех пробирок со -
держатся растворы а) соляной кислоты; б) гидроксида
на трия; в) хло  рида натрия.

Задача 4. Получите хлорид меди двумя способами.
Задача 5. Как очистить хлорид натрия от примеси

карбоната натрия?
Задача 6. Осуществите практически следующие пре -

вращения:

CaCO3 ® CaCl2 ® Ca(OH)2 ® CaCl2 ® AgCl
* Задача 7. Без дополнительных реак тивов распо-

з найте, в какой из трех предложенных пробирок находят-
ся растворы а) соляной кисло ты; б) хлорида бария; в) кар -
боната калия.

Задача 8. Получите тремя способами хлорид на трия
и выделите его из смеси.

Задача 9. Получите тремя способами карбонат каль -
ция и выделите его из смеси.

Задача 10. Из хлорида железа (III) полу чите оксид
железа (III).

Напишите выводы по выполненной работе.
Остатки хлорида серебра вылейте в специальную

посу ду. Приведите в порядок рабочее место.

Приборы и реактивы: штатив с пробирками, спир товка, держатель,
предметное стекло, нихро мо вое коль цо, фильтровальная бумага, воронка,
стеклянная трубка, реактивы (согласно выбранному варианту): CuO –
порошок; CaCO3 (мрамор); растворы: HCl – 13,6%; метило ранж – 0,1%;
AgNO3 – 0,85%; NaCl – 1,12%; NaOH – 7,4%; CuSO4 – 0,8%; Na2CO3 – 1,59%;
K2CO3 – 2,07%; BaCl2 – 1,04%; Na2SO4 – 0,71%; CaCl2 – 1,66%; Ca(OH)2 –
0,17% насыщ.; FeCl3 – 0,54%.

Определите тип
экспериментальной

задачи

Составьте план
проведения опыта

Составьте план
решения

Напишите 
уравнения 

реакций

Выполните 
опыт

ÏðàÊòè×ÅñÊàß
ðàáîòà ¹ 3

ðåøåíèå ýêñïåðèìåíòàëüíûõ 
çàäà÷ ïî òåìå «íåìåòàëëû è èõ ñîåäèíåíèÿ»
(âñïîìíèòå ïðàâèëà ðàáîòû â ëàáîðàòîðèè. 
Ïðèëîæåíèÿ 1 è 2)

Этапы работы
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I. Наиболее сильные неметаллические свойства проявляет:
а) хлор; в) сера;
б) азот; г) углерод.

II. Электроотрицательность элементов в ряду C–N–O–F:
а) уменьшается; б) возрастает;
в) не изменяется; г) уменьшается, а потом растет.

III. Покажи стрелками соответствие неметаллов их агрегатному сос тоянию:

С жидкость

Газ Cl2
N2

Br2 твердое вещество

IV. Составь электронную формулу молекулы HCl на основе электронных схем атомов.
Назови тип химической связи.

V. Напиши уравнения реакций получения аммиака в лаборатории и промышленности
и установи физические свойства аммиака, зачеркнув неправильный ответ.

жидкость    белого цвета приятного                    малой
Аммиак – это запаха плотности

газ        бесцветный       неприятного            большой

VI. Получи тремя способами нитрат меди (II). Напиши уравнения соответству ю щих
реакций.

VII. В трех пробирках без этикеток находятся вещества белого цвета:
a) хлорид бария;
б) сульфат натрия;
в) нитрат аммония.

Напиши уравнения реакций, с помощью которых можно распознать каждое ве -
щество. Составь схему распознавания веществ.

VIII. Вычисли объем оксида углерода (IV) (н.у.), который может образоваться из мра -
мора массой 1 кг (при термическом разложении). 

Ïî òÅÌÅ íåìåòàëëû è èÕ ñîåäèíåíèß

Обведи буквы правильных ответов в заданиях I и II.

, , , .
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С давних пор человек ценит и использует дары приро-
ды: растительные и животные жиры, сахарную свеклу,
виноград и продукты, полученные при их переработке
(сахар, спирт, уксус), природные красители, поваренную
соль, медь, серебро, золото и др. Изучение их как химиче-
ских веществ началось гораздо позже.

В начале XIX в. по предложению шведского химика
Берцелиуса все вещества, полученные из растительных и
животных организмов, в состав которых входит один и
тот же элемент – углерод, были названы органическими
веществами, а наука, изучающая их, – органической
химией. Минеральные вещества были названы неорганиче-
скими, а наука, изучающая их – неорганической химией.

Хотя неорганическая химия и органическая – от -
дельные науки, резкой границы между ними нет.
Органические и неорганические вещества имеют точки
соприкосновения. Так, соединения углерода рассматри-
ваются как органические. В то же время оксиды углерода
(CO и CO2), угольная кислота (H2CO3) и ее соли, которые
тоже содержат углерод, являются частью неорганиче-
ских веществ, потому что имеют с ними много общего.  

В 1828 г. немецкий химик Фридрих Вёлер открыл,
что органические вещества можно получить и без участия
живых организмов. Вёлер получил в лаборатории, т. е.
химическим путем, два органических вещества: щавеле-
вую кислоту и мочевину. Так ученый продемонстрировал,
что органические вещества могут быть получены в лабора-
тории подобно неорганическим веществам. Более того,
ряд экспериментов подтвердил, что органические веще-
ства могут быть получены из неорганических. Растения, в
свою очередь, поглощают из почвы и атмосферы неорга-
нические вещества (воду, соли, углекислый газ), а из них
синтезируют органические вещества.

Общим для органических и неорганических веществ
является электронная природа химической связи и оди-
наковые типы связей: ковалентная полярная и ковалент-
ная неполярная. Вот почему нет резкого различия
меж ду органическими и неорганическими веществами.

îðÃàíè×ÅñÊèÅ ñîÅÄèíÅíèß 

5.1. ×òî òàêîå «îðãàíè÷åñêàÿ õèìèÿ»? Ïîñëå èçó÷åíèÿ
ýòîãî ïàðàãðàôà òû
áóäåøü ñïîñîáåí:

– ñðàâíèâàòü îðãà -
íè÷åñêèå âåùåñòâà
ñ íåîðãàíè÷åñêèìè;
– ðàñïîçíàâàòü òè -
ïû óãëåâîäî ðîäîâ;
– ñîñòàâëÿòü ýëåê -
òðîííûå è ñòðóêòóð -
íûå ôîðìóëû
ïðå äåëüíûõ è íå -
ïðåäåëüíûõ óãëå -
âîäîðîäîâ (ýòèëåíà,
àöåòèëåíà);
– ñðàâíèâàòü èõ
ñîñòàâ, ñòðîåíèå,
ñâîéñòâà è
ïðèìåíåíèå;
– ñîñòàâëÿòü óðàâ -
íå íèÿ ðåàêöèé, â
êîòîðûõ ïðèíèìàþò
ó÷àñòèå óãëåâîäî -
ðîäû;
– íàçûâàòü ïðèðîä -
íûå èñòî÷íèêè
óãëåâî äîðîäîâ. 

5.1.1. íåìíîãî èñòîðèè

éåí ßêîá áåðöåëèóñ 
(1779–1848)
Шведский химик. В 1815 г.
ввел химические символы;
классифицировал вещества
на органические и
неорганические.
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В процессе изучения органических веществ мы
встретимся и с другими характеристиками, знакомыми
нам из курса неорганической химии. 

Органические вещества очень разнообразны и много-
численны. Примерно из 12 миллионов соединений,
известных в настоящее время, только около 900 тыс.   –
неорганические, а остальные – органические. Так угле-
род вместе с несколькими другими элементами образует
более 90% веществ, а большинство элементов периодиче-
ской системы – менее 10%.

Есть и другие причины, по которым органические ве -
щества отличаются от неорганических: строение, свойства,
распространение в природе, области применения и др.

Органическая химия – это химия сое ди нений углерода.

В состав органических соединений, кроме углерода,
входят атомы водорода и других элементов – кислорода,
азота, галогенов, серы, фосфора. В зависимости от соста-
ва все органические вещества делятся на:

– углеводороды (состоят только из атомов углерода и
водорода);

– кислородсодержащие органические вещества (в
сос тав входят атомы углерода, водорода и кислорода);

– азотсодержащие органические вещества (содер-
жат в своем составе кроме углерода и водорода, азот, а
иногда и другие элементы).

Среди множества органических веществ углево до роды
имеют наиболее простое строение. Для начала мы позна ко -
мимся с углеводородами, которые встречаются в природе.

Из природного газа и нефти химики выделили мно -
гие углеводороды разного сос тава, например:

метан – CH4 пропан – C3H8

этан – C2H6 бутан – C4H10 и др.
Попробуем подсчитать валентность углерода в этих

веществах. Получаются разные целые и даже дробные
значения: 4; 3; 2,66; 2,5. Но этого не должно быть! Как
же соединяются атомы в молекулах этих веществ? Како -
ва валентность углерода в них?

Эти вопросы задавали себе и химики, стоящие у
истоков развития органической химии.

В середине XIX в. было установлено, что в орга -
нических соеди нениях углерод всегда четырех ва лентен,
а атомы угле ро да могут соединяться в цепочки. Эти
открытия стали основой Теории строения орга нических
соединений (А. М. Бутлеров).

Органические
вещества
содержат

C,
H, O,

N, Гал., 
S, P

5.1.2. ñòðîåíèå îðãàíè÷åñêèõ âåùåñòâ

àëåêñàíäð Ìèõàé ëî -
âè÷ áóòëåðîâ
(18 28–1886)
Русский химик. В 1861 г.
предложил теорию строения
органических соединений.

Фридрих Вёлер
(1800–1882)
Немецкий химик.
Продемонстрировал, что
органические соединения
могут быть получены и хими-
ческим путем.
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Исходя из этих условий, составим графические фор -
мулы углеводородов, представленных выше, помня о
четырехвалентности углерода.

Для углеводородов CH4, C2H6, C3H8 и C4H10 про -
делаем следующие шаги:

а) записываем цепочку из атомов углерода, соеди няя
их черточкой – единицей валентности;

б) вокруг каждого атома углерода проставляем чер -
точки так, чтобы всего их было четыре (углерод че ты -
рехвалентен):

– C – – C – C – – C – C – C – – C – C – C – C –

в) дописываем по свободным черточкам атомы одно -
валентного водорода, таким образом полу чились струк -
турные формулы:

H              H H H H H H H H   H

H – C – H  H – C – C – H   H – C – C – C – H   H – C – C – C – C – H

H              H H H H H H H H H
метан (CH4) этан (C2H6) пропан (C3H8) бутан(C4H10)

Порядок соединения атомов в молекуле называется химиче-
ским строением.

Пищевые продукты,
одежда, обувь, лекарства,
красители, электро-,
радио- и телеаппаратура,
синтетические волокна,
пластмассы, каучуки, го -
рючие вещества и многое
другое – это успехи
органической химии.
В то же время органи -
ческая химия ответст венна
за вредные ве щества:
наркотики, канцерогены,
взрывчатку, ядохимикаты,
боевые отравляющие
вещества, а также за
загрязнение окружающей
среды. Вот почему следует
хорошо изучить орга ни чес -
кую химию, чтобы умело
применять то, что полу чено
благодаря этой науке.

~12 млн
известных

веществ

~90%
органи -
ческих

~10%
неорга ни -

ческих

Ãîðèçîíòû 
õèìèè

5.2. Óãëåâîäîðîäû 

5.2.1. òèïû óãëåâîäîðîäîâ

Углеводороды – это органические соедине ния, сос тоя щие из
углерода и водорода.

В молекулах углеводородов связи между атомами угле-
рода могут быть простыми (одинарными), двойными и
тройными:

1) – C – C – 2) – C=C – 3) – C º C –

Мы видим, что во всех трех фрагментах атомы угле -
рода четырехвалентны. Дополним фрагменты атомами
водорода. В первом случае каждому атому углерода не
хватает трех атомов водорода, во втором – двух и в
третьем – одного:

H  H  H   H

1) H – C – C – H   2) H – C = C – H  3) H – C º C – H

H  H
этан

этилен ацетилен
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Получились структурные формулы этана (с оди на р -
ной связью C – C), этилена (с двойной связью C= C) и
ацетилена (с тройной связью C º C) между атомами
углерода.

Эти вещества – не плод фантазии какого-нибудь
“кон структора” формул. Они реально существуют и
имеют ши рокое применение. Из этилена получают
знакомый каждому полиэтилен. Ацети лен применяют
при резке и сварке металлов благодаря высокой темпе-
ратуре его пламени.

В молекуле этана все четыре валентности атома
углерода насыщены до предела связями с другими четырь-
мя атомами (одна с С и три с H). Связь C – C одинарная или
простая. Поэтому говорят, что этан – это представитель
предельных углеводородов.

Если молекулы углеводородов содержат двойную
связь между атомами углерода, их называют непре дель -
ными этиленовыми углево дородами, а если содержат
тройную связь между атомами углерода, то назы ваются
непредельными ацетиленовыми углеводородами.

5.2.2. Ïðåäåëüíûå óãëåâîäîðîäû

Электронные и структурные формулы. На основе
знаний о строении атома и природе химической связи
составим электронные формулы предельных углево до -
родов – метана СН4 и этана С2Н6. 

Атом углерода .C.
.
. имеет четыре валентных элек тро -

на и может образовать четыре ковалентные связи либо с
атомами водорода H., либо с другими атомами углерода.

В молекуле метана образуется четыре общие пары
элек тро нов между атомом углерода и 4 атомами водо рода.
Очевидно, общие пары электронов смещены к угле  роду,

C
H

HH

H

CH4

C
H

HH

H

..

. ... . .

Рис. 5.1. Одежда и обувь
этой семьи сде ланы из
натуральных и
синтетических
органических веществ

1. Приведи примеры веществ, применяемых в повседневной жизни. Отнеси их к:
а) неорганическим; б) органическим.

2. Даны вещества, содержащие углерод: Al4C3, NaHCO3, CO, CaC2, CH4, Mg(HCO3)2, CO2,
C2H6. Какие из них органические?

3. Какую валентность проявляет углерод: 
а) в органических сое динениях; б) в неорганических сое динениях?

4. Что такое химическое строение?
*5. Напиши структурные формулы углеводородов: метана, этана, пропана, бутана.
6. Объясни, чем отличаются органические вещества от неорганических:

а) по составу; б) по строению; в) по свойствам.
Ответ подтверди примерами.

7. Опиши типы углеводородов в зависимости от природы химической связи между
атомами углерода. 

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß
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C

H

HH

H

C2H6

C

H

C

H 

H H 
H 

C
H 

H

H
. .. .
. .. ..

. .. ..

как более электроотрицательному атому. Мы получили
электронную формулу метана. Заменив общие пары элек-
тронов черточками, получим структурную формулу:

H

H  C H                     H – C – H

H
электронная формула

cтруктурная формула

Все связи C:
d–
H
d+

полярные ковалентные.
В молекуле этана C2H6 общие пары образуются не

только между атомами углерода и водорода, но и между
двумя атомами углерода. Связь C :C или C– C не полярная
ко валентная. Аналогичным образом составляются элек-
тронные и структурные формулы других пре  дель ных
углеводородов.

Физические свойства. Предельные углеводороды
CH4 – C4H10 – это газы. Затем, начиная с C5H12, следуют
жидкие углеводороды и твердые. Все предельные углево-
дороды нерастворимы в воде и легче воды.

Важнейший из предельных углеводородов – метан.
Этот газ легче воздуха, без цвета, нерастворим в воде,
без запаха. Однако природный газ, который является
почти чистым метаном, имеет специфический запах.
Почему? Запах при род   ного газа связан со специаль -
ными дурнопахну щими до  бав ками, которые облегчают
обнаружение его утечки.

Химические свойства. Горение. Все предельные
угле водо ро ды сго рают на воздухе с образованием угле -
кислого газа, воды и выде лением тепла:

CH4 + 2O2 ® CO2 + 2H2O + Q
метан

Смесь метана с кислородом взрывоопасна. Вот по че -
му, как вы уже знаете, опасна утечка газа.

Тепло этой реакции используется в быту (для приго-
товления пищи, обогрева жилища и т. д.), в промыш -
ленности для создания высоких тем ператур.

Пропан горит аналогично:

C3H8 + 5O2 ® 3CO2 + 4H2O + Q
пропан

Обратите внимание: в уравнениях реакций с учас -
тием органических веществ указывается стрелка ®, а
не знак равенства. Почему? Чтобы не спутать с двойной
связью.

Рис. 5.3. Применение
природного газа
(метана или
пропана�бутана) в
домашних условиях

Рис. 5.2. Баллон со сме -
сью газов пропан�бутан

: : 
: 

: 
H

H
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Источники углеводородов. Метан образуется в при -
роде при разложении расти тельных и животных орга -
низ мов без доступа воздуха. Он выделяется на болотах
(болот ный газ), в шахтах и рудниках (рудничный газ).
Метан составляет 80–98% природного газа, остаток при-
ходится на другие газообразные углеводороды. Жидкие
и твер дые углево дороды содержатся в нефти. Предель -
ные углеводороды получают из природных источников:
природного газа, нефти, угля.

Применение. Метан в природном газе используется
в хозяйстве в качестве топлива. Следует заметить, что
хозяйства, которые не подключены к сети природного

Составь рассказ
о применении

метана.

Рис. 5.4. Применение
метана

òîïëèâî

ñèíòåòè÷åñ-
êèé áåíçèí

ðàñòâîðèòåëè

ñâàðêà

òîïëèâî

òèïîãðàôñêàÿ
êðàñêà

ñèíòåòè÷åñ-
êèé êàó÷óê

Øèíû

Природные
источники

углеводородов

Óãîëü

íåôòü

Ïðèðîäíûé
ãàç

Влияние продуктов сгорания на окружающую среду. Ежегодно челове -
чество использует около 7,5 млрд. тонн углеводородов. Более 90% добытых
углеводородов сжигается в топках электростанций, двигателях автомобилей,
тепловозов и самолетов, для обогрева помещений, приготовления пищи и др.

В основе использования углеводородов в качестве топлива лежит реакция
горения, например:

CH4 + 2O2 ® CO2 + 2H2O + Q

Использование углеводородов как источника энергии, т. е. их сжигание,
приводит к двум негативным последствиям:

– загрязнению атмосферы и появлению парникового эффекта;
– потере огромных количеств углеводородов, которые могли бы быть ис -

поль зованы в качестве сырья для синтеза каучука, тканей, красителей, меди -
каментов и др.

газа, используют как топливо газ в баллонах (смесь пропана и бутана). В пос -
леднее время в качестве топлива для транс портных средств вместо бензина все
более широкое применение находит метан в баллонах. Из метана и других пре -
дельных углеводородов в химической промышленности получают пласт массы,
сажу для типографской краски, синтетический каучук, ацетилен, растворители
и другие ценные продукты. Области применения метана показаны на рис. 5.4.
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Парниковый эффект. Одной из глобальных экологических проблем является
парниковый эффект, т. е. повышение температуры атмосферы вследствие
накопления газов, которые образуют “земное одеяло”. Это напоминает атмосферу
в парнике, который нагревается на солнце и не проветривается. 

Основным газом, из�за которого возникает парниковый эффект, является
оксид углерода (IV). Откуда он возникает? Несомненно, большая его часть обра-
зуется в результате реакций горения, которые происходят в различных видах
транспорта (наземного, воздушного, морского). В Молдове в настоящее время
насчитывается более 850 тыс. единиц транспорта. Если принять во внимание,
что они оборудованы двигателями внутреннего сгорания и что используется
бензин низкого качества, то загрязнение атмосферы становится очень замет -
ным. Другие источники образования газов – это работа заводов и фабрик, ТЭС
(обогревание помещений), применение фреонов, лесные пожары, извер жения
вулканов и др.

Каковы последствия парникового эффекта? Ученые доказали, что к 2050 г.
глобальная температура может повыситься на 2–4 градуса. Это приведет к
частичному таянию ледников и нарушению экологического равновесия.

Можем ли мы повлиять на ситуацию и предотвратить парниковый эффект?
Конечно, да! Самый простой пример – пересесть с автомобиля на велосипед
(подобно таким странам, как Китай и Вьетнам) и снизить таким образом объем
выхлопных газов, внести свой вклад в расширение и уход за лесными масси -
вами, использовать нетрадиционные источники энергии и др.   

1
2

3

4
5

6
7

ХИМИЧЕСКИЙ КРОССВОРД

ðåøèòå êðîññâîðä. êëþ÷åâîå ñëîâî –
îñíîâíàÿ îáëàñòü èñïîëüçîâàíèÿ óãëå -
âîäîðîäîâ.
1. Æèäêàÿ ïðèðîäíàÿ ñìåñü óãëåâî äî ðîäîâ.
2. òâåðäîå òîïëèâî.
3. îäèí èç ãàçîâ, èñïîëü çóåìûé â áûòîâûõ
ïëèòàõ.
4. âèä âàæíåéøèõ ïðîäóêòîâ, ïîëó ÷àåìûõ
èç óãëåâîäîðîäîâ íåôòè è ãàçà.
5. Ãîðþ÷åå äëÿ àâòîìîáèëåé.
6. òÿæåëûé ìåòàëë â ñîñòàâå áåí çèíà, îòðà -
âëÿþùèé âîçäóõ è ïðèäî ðîæíóþ ðàñ òèòåëüíîñòü.
7. Ãîðþ÷åå äëÿ ñàìîëåòîâ.

1. Какие углеводороды называются предельными, а какие непредельными?
2. Напиши молекулярные формулы пре дельных углеводородов со следующим коли -

чеством атомов углерода:  а) C2 ;    б) C3;   в) C4; г) C5.
Укажи их физические свойства.

3. Назови типы (предельные, непредельные) следующих углеводородов:

а) CH4 г) CH3 – CH2 – CH3 ж) CH º CH
б) CH3 – CH3 д) CH2 = CH – CH3 з) CH2 = CH – CH2 – CH3

в) CH2 = CH2 е) CH3 – CH2 – CH2 – CH3 и) CH º C – CH3

Выбери предельные углеводороды и назови их.

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß
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5.2.3. íåïðåäåëüíûå ýòèëåíîâûå óãëåâîäîðîäû 

Непредельные углеводороды, содержащие в моле куле одну
двойную связь, называются этиленовыми углеводородами.

Первый представитель – это этилен.

Строение. Структурная формула этилена:

H H
C = C

H H
Электронную формулу этилена можно получить,

заменив каждую черточку в структурной формуле на
пару электронов, с учетом того, что электро отри ца -
тельность углерода больше, чем водорода:

H:C::C: H
H  H

Таким образом, углерод приобретает октет, а водо -
род – дублет электронов. 

Все связи C:
d–
H
d+

– полярные ковалентные. Связь C::C –
двойная, образована двумя общими парами элек тро нов.
Между атомами углерода образуются две ковалентные
неполярные связи, одна из которых прочная, а другая,
дополнительная, – непрочная.

Сравним состав и связи в молекулах этана и этилена:
H  H

H :C: C: H H :C::C: H
H  H H H
этан этилен

CH3 – CH3 CH2 = CH2
C2H6 C2H4

Этилен, в отличие от этана, имеет двойную связь
меж  ду атомами углерода. В его молекуле на два атома
водорода меньше, чем у этана. 

CH3 – CH3 ® CH2 = CH2 + H2
Физические свойства. Этилен – бесцветный газ,

поч ти без запаха, плохо раст вори м в воде, немного легче
воздуха.

Этилен

C2H4

C HH

H

C

H

C H H 
H 

C
H 

CH2 CH2

. .. ..
. .. .. ..

: :
: :: :
: :

4. Закончи уравнения реакций:
a) CH4 + O2 ® ? + ? б) C4H10 + O2 ® ? + ? в) C2H6 + O2 ® ? + ?

5. Что такое парниковый эффект? Назови методы его предотвращения.
6. Из средств массовой информации мы часто узнаем, что при авариях в воды морей и

океанов выливается нефть, которая покрывает поверхность воды и создает опас -
ность для морской флоры и фауны. Ежегодно в моря и океаны попадает 12 млн тонн
нефти, нанося непоправимый ущерб. Предложи способы решения этой проблемы.

7. Вычисли массу воды и оксида углерода (IV), которые образуются при сгорании 
природного газа объемом 1 м3, если содержание в нем метана составляет 89,6%
(осталь ное – неорганические примеси).
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Химические свойства. 1. Горение. Этилен на воздухе сгорает, как и этан, с
образованием углекислого газа и воды:

C2H4 + 3O2 ® 2CO2 + 2H2O + Q
*2. Реакции присоединения. Главное свойство непредельных углеводородов –

реакции присоединения по месту двойной связи, сопровождающиеся разрывом
дополнительной связи. Поэтому этилен, являясь непредельным углеводородом,
присоединяет водород, превращаясь в этан. Реакция протекает в при сут ствии
катализаторов Ni, Pt, Pd:

CH2 = CH2 + H – H    —®
to, [Ni]

CH3 – CH3
этилен этан

Аналогичным образом этилен присоединяет воду, образуя этиловый спирт:

CH2 = CH2 + H – OH    ® CH3 – CH2OH
этилен этиловый спирт

Эта реакция лежит в основе получения этилового спи рта в промышленности.

*3. Полимеризация этилена. Благодаря разрыву дополнительной связи боль-
шое количество молекул этилена могут связываться между собой, образуя длин-
ные цепочки. Данный процесс называется полимеризацией (от греч. “поли” –
много), и это также реакция присоединения.

Рассмотрим схему реакции полимеризации этилена. Процесс протекает при
высокой температуре и давлении в присутствии специальных веществ, начи-
нающих реакцию (инициаторов). При этих условиях происходит разрыв допол-
нительной связи в каждой молекуле этилена:

Какие реакции ха -
рактерны для
органических со-
е ди нений с двой ной
свя зью – реакции
при соединения или
замещения?

CH2 = CH2 + CH2 = CH2 + ... ®
“Половинки” связей у атомов углерода соседних молекул
соединяются, образуя новые связи между молекулами:
– CH2 – CH2 – + – CH2 – CH2 – + – CH2 – CH2 – + ... ®

®... – CH2 – CH2 – CH2 – CH2 – CH2 – CH2 –...
структурное звено

Видно, что в продукте реакции фрагмент – CH2 – CH2 – это
остаток молекулы этилена с разорванной дополнительной
связью. Указанный фрагмент повторяется многократно,
его называют структурным звеном. Молекула, образован-
ная из много кратно повторяющих структурных звеньев,
называется полимером. Исходное вещество, из которого
получают полимер, носит название мономер (греч. “моно”
– один). В данной реакции этилен – это мономер.

Полимеризация – это последовательное сое   динение оди -
наковых молекул мономера в более крупные молекулы
полимера.

Уравнение реакции полимеризации этилена можно
записать, с учетом огромного числа молекул этилена, в
свер нутом виде:

[ [

CH2 CH2

этилен 
мономер

CH2 CH2

структурное 
звено

CH2 CH2( )n
полиэтилен

полимер
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nCH2 = CH2 ® (– CH2 – CH2 –)n
этилен полиэтилен
мономер полимер

В левой части уравнения n – это количество молекул
мономера, а в правой – количество структурных звеньев.
Для полиэтилена n может достигать 1000 или более. 

Полиэтилен – это хорошо знакомый и широко исполь-
зуемый материал. Из него делают посуду, пакеты для
пищевых и непищевых продуктов, ящики, бочки, трубы,
пленку и т. д. В отличие от обычного стекла, пленка из
полиэтилена не бьется, пропускает ультра фио ле товые лу -
чи, она дешевле, удобнее, легче и прочнее, чем стекло,
поэ тому применяется вместо него в теплицах. 

Применение этилена. Большие количества эти лена
используются для получения этилового спирта, полиэ ти -
лена, пласт масс, синтетического каучука (рис. 5.5).

Составь рассказ 
о применении

этилена.

Рис. 5.5. Применение
этилена

Ïëàñòìàññû

òîïëèâî ñèíòåòè÷åñêèé
êàó÷óê

óêñóñíûé
àëüäåãèä

ñòèìóëÿòîðû
ñîçðåâàíèÿ

ðàñòâîðèòåëè

Ýòèëîâûé
ñïèðò

àíòèôðèç

1. Какие углеводороды называют непредельными? Какие из них – этиленовые?
2. Из предложенных ниже веществ выбери этиленовые углеводороды:

а) CH3 – CH3 в) CH2 = CH2 д) CH2=CH – CH2 – CH3

б) CH2 = CH – CH3 г) CH3 – CH2 – CH3 е) CH3 – CH2 – CH2 – CH3
*3. Объясни понятия: а) мономер;  б) полимер;  в) полимеризация. 

Попытайся написать схему реакции полимеризации пропилена СН2=СН по ана -
логии с этиленом. Полученный полимер называется 
полипропиленом.

4. Что общего (I) и  чем отличаются (II) этан и этилен со следующих точек зрения:
а) состав; б) строение; в) природа химических связей;
г) физические свойства; д) химические свойства (типы реакций)?

*5. Какой объем этилена (н.у.) необходим для синтеза этилового спирта массой 115 г?

CH3

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

Изделия из полиэтилена
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Ацетилен

C2H2

C HH C

C H H C

CH CH

.. ..
. ..

Углеводороды с тройной связью между атомами угле ро да
называются не предельными ацетиле но выми угле во  до ро -
дами.

Строение ацетилена. Рассмотрим строение моле ку -
лы ацети лена C2H2 . В ней на два атома водорода меньше,
чем в молекуле этилена (CH2 = CH2). Следовательно, для
сохране ния четырехвалентности углерода между его
атомами должна быть тройная связь. Структурная и
электронная формулы ацетилена выглядят так:

H – C º C – H   H:C  C: H
Из этих трех связей одна – очень прочная, а две

допол нительные слабее и легко могут разрываться, как и
в случае двойной связи.

Получение ацетилена. В лаборатории и в местах,
где проводится сварка металлов, ацетилен получают при
взаимодействии карбида кальция (CaC2) с водой. Реак -
ция протекает энергично, с выделением тепла:

CaC2 + 2H2O ® C2H2 + Ca(OH)2 + Q
Физические свойства. Ацетилен – бесцветный газ,

легче воздуха. Чистый ацетилен имеет слабый запах
бензина. Неприятный запах технического ацетилена (ко -
торый чувствует человек, занимающийся сварочными
работами), обусловлен присутствием при меcей фосфина
РН3 и других веществ.

Химические свойства. Благодаря наличию трой ной
связи ацетилен вступает в реакции присоединения по месту
разрыва дополнительных связей. Например, ацетилен мо -
жет присоединить галогены или галогеноводород. В хими-
ческих реакциях ацетилен ведет себя подобно этилену.

*1. Качественная реакция на ацетилен. При про пус -
кании ацетилена через желтую бром ную воду или
красно�фиолетовый раствор перманга ната калия проис -
ходит их обесцвечивание (рис. 5.6). Это говорит о том, что
ацетилен – непредельный углеводород.

*2. Присоединение водорода (гидрирование). Ацети -
лен, как и этилен, легко гидрируется. Присоединение
водорода проис  ходит в две стадии по месту последова-
тельного разрыва двух дополнительных связей:

а) CH º CH + H – H ® CH2 = CH2;
ацетилен этилен

б) CH2 = CH2 + H – H ® CH3 – CH3
этилен этан

®

5.2.4. íåïðåäåëüíûå àöåòèëåíîâûå óãëåâîäîðîäû

..
.

Как получить
карбид кальция?
(См. свойства
углерода.)

Áðîìíàÿ âîäà

Рис. 5.6. Получение
ацетилена в лабора то -
рии и обесцвечивание
раствора KMnO4 (а) и
бромной воды (б)

Êàðáèä
êàëüöèÿ

CaC2

Âîäà

C2H2

Ðàñòâîð KMnO4à

á

:
.
:
.
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3. Горение ацетилена. В избытке кислорода аце ти -
лен сгорает с образованием чистого пламени с очень
высокой температурой (более 3000oC), способной распла-
вить металлы:

2C2H2 + 5O2 ® 4CO2 + 2H2O + Q

Эта реакция происходит в специальной горелке, в
которую подаются одновременно ацетилен и кисло-
род. С помощью ацетиленовой горелки производят
сварку и резку ме таллов. Если поджечь ацетилен на
воз ду хе, он горит коптящим пламенем. Объясняется
это тем, что в его молекуле на два атома углерода при -
хо дится всего два атома водорода, который выгорает
быс трее, а час тички углерода остаются в пламени,
образуя копоть (рис. 5.7):

Применение ацетилена представлено на рис. 5.8. 

Составь
рассказ о

применении
ацетилена.

Àöåòèëåí

Рис. 5.7. Горение аце -
тилена в воздухе (а) 
и в кислороде (б). 

O2

Àöåòèëåí

à á

Рис. 5.8. Примене ние
ацетилена

ñâàðêà
Ïîëèâèíèë-

õëîðèä

êàó÷óê
õëîðáóòà -
äèå íîâûé

èñêóññòâåííûå
âîëîêíà

êðàñêè

ëàêè Ïàðôþìåðèÿ

ëåêàðñòâà

1. íàïèøèòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé äëÿ ñëåäóþ ùèõ ïðåâðà -
ùåíèé:

C ® CaC2 ® CH º CH ® CH2 = CH2 ® C2H6 ® CO2

CO2
íàçîâèòå âñå âåùåñòâà.

®

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е

1 2 3 4 5

6
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1. Запиши и объясни структурную и электронную фор мулы ацетилена.
2. Опиши химические свойства ацетилена. 
3. Что общего (I) и чем отличаются (II) углеводороды: 

а) ацетилен и этилен; б) ацетилен и этан?
Примечание. При сравнении имей в виду состав, строение, природу химических
связей, физические и химические свойства.

4. Вычисли массу кислорода, необходимого для сжигания ацетилена объемом 44,8 л
(н.у.).

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

I. Запиши в свободном пространстве слева от порядковых номеров колонки А соот -
ветствующие буквы из колонки Б:

А Б
_____1. Ацетилен a. CH2 = CH2

_____2. Этилен б. CH3 – CH3

_____3. Этан в. CH º CH
II. Природный газ содержит:

а) метан
б) этан
в) этилен
г) ацетилен

III. Из ряда веществ:
C2H6;  C2H4;  CH4;  C3H8;  C2H2

выбери непредельные углеводороды и запиши их в отведенном пространстве: 
________________________ 

*IV. Гидратация – это:
а) присоединение водорода к этилену;
б) присоединение воды к этилену;
в) присоединение водорода к ацетилену.

V. Подчеркни правильные выражения:
а) для непредельных углеводородов характерна реакция присоединения;
б) нефть – это смесь газообразных углеводородов;
в) ацетилен можно получить из карбида кальция в лабораторных условиях.

*VI. Допиши уравнения реакций и подчеркни реакции присоединения:
а) CH2 = CH2 + H2 ®
б) CH2 = CH2 + H2O ®
в) CH º CH + H2 ® ? ®
г) C2H6 + O2  ®

VII. Определи количество вещества оксида углерода (IV), образовавшегося при сжи га -
нии метана объемом 56 л (н.у.).

VIII. В природном газе содержится 98% метана. Вычисли объем метана в природ ном
газе объемом 5 л.

+H2



132 îðãàíè÷åñêèå ñîåäèíåíèÿ 

Состав и строение. С этиловым спиртом вы часто
встречаетесь в повседневной жизни, например во время
уколов. Все алкогольные напитки содержат этиловый
спирт. Состав этилового спирта выражается формулой
C2H5OH. Некоторые из вас, вероятно, слышали о силь -
ном яде – метиловом спирте. Его состав выражается фор-
мулой CH3OH.

Сравним состав этих двух веществ. Молекулы
C2H5OH и CH3OH состоят из предельного углеводо род -
ного остатка (CH3 –, C2H5 –) и группы OH.

Спирты – это органические вещества, молекулы которых
содержат одну или не с колько гидроксильных групп (OH), сое -
ди нен ных с углеводородным остатком.

Спирты с одной гидроксильной группой назы ва -
ются одноатомными спиртами. Так, спирты CH3OH и
C2H5OH – это предельные одноатомные спирты. 

Какова природа химических связей в молекуле
спирта? Проанализируем на примере этилового спирта.
С учетом электроотрицательности элементов делаем
вывод, что:

C: C – неполярная ковалентная связь; 

C
d–
: H

d+
– полярная ковалентная связь; 

C
d+
: O

d–
– полярная ковалентная связь;

O
d–
: H

d+
– полярная ковалентная связь. 

В группе O
d–
: H

d+
связь самая полярная, она разры -

вает ся легче других связей в молекуле спирта. 
Физические и химические свойства (функции) спир -

тов во многом связа ны с наличием в их молекулах
группы OH, которая поэтому называется функ цио наль -
ной группой.

Физические свойства. Метиловый и этиловый
спирты – бесцветные, летучие вещества, хорошо рас-

Существует много классов кислородсодержащих
орга нических соединений; спирты, альдегиды, кис ло ты,
сложные эфиры, жиры, углеводы и др. Мы позна -
комимся только с теми, которые широко приме няются в
повседневной жизни.

5.3. Êèñëîðîäñîäåðæàùèå îðãàíè÷åñêèå
ñîåäèíåíèÿ

5.3.1. ñïèðòû

Ïîñëå èçó÷åíèÿ
ýòîãî ïàðàãðàôà òû
áóäåøü ñïîñîáåí:

– îïèñûâàòü
çíà÷åíèå êèñ ëî -
ðîä ñîäåðæàùèõ
îðãàíè÷åñêèõ ñî-
å äè íåíèé: ñïèðòîâ,
êàð áî íîâûõ
êèñëîò, æèðîâ,
óãëåâîäîâ;
– õàðàêòåðèçîâàòü
ðàñïðîñòðàíåíèå â
ïðèðîäå æèðîâ è
óãëåâîäîâ;
– îáúÿñíÿòü ñâÿçü
ìåæäó ñîñòàâîì,
ñâîéñòâàìè è ïðè -
ìåíåíèåì êèñ -
ëîðîäñîäåðæàùèõ
îðãàíè÷åñêèõ ñîå -
äè íåíèé;
– îïèñûâàòü è
îáúÿñ íÿòü èõ áèî -
ëîãè ÷åñ êóþ ðîëü.

Ранее было сказано,
что количество хими-
ческих элементов не
может расти беско-
нечно (стр. 15).Что мы
можем в этом контекс-
те сказать об увеличе-
нии в будущем
количества органиче-
ских веществ?
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творимые в воде, имеющие специфический запах. В отличие от газообразных
углеводородов метана CH4 и этана C2H6, соответствующие им спирты CH3OH и
C2H5OH являются жидкими веществами благодаря образова нию водородных
связей между молекулами спирта. Водородные связи образуются между элек-
троотрицательным атомом кислорода одной молекулы и электроположитель-
ном атомом водорода другой молекулы спирта, также как и между
мо ле кулами воды:

d+     d–       d+    d–      d+      d– d+     d–       d+    d–      d+      d–
... H – O ... H – O ... H – O ... ... H – O ... H – O ... H – O ...

H H H C2H5 C2H5 C2H5
молекулы воды молекулы спирта

водородная связь

Сходство с водой обусловливает хорошую растворимость низших спиртов
в воде.

Химические свойства этилового спирта. Реакция горения. Этиловый
спирт горит голубоватым пламенем:

C2H5OH + 3O2 ® 2CO2 + 3H2O + Q

Эта реакция протекает с выделением тепла.
Этиловый спирт используется как топливо, не загрязняющее атмосферу. В

Бразилии, например, свыше 1 млн. авто мобилей работает на этиловом спирте. 
* Отщепление воды – дегидратация. Если нагреть смесь этилового спирта с

концентрированной серной кислотой, то образуется бесцветный газ – этилен:

CH3 – CH2OH ¾¾¾¾® CH2 = CH2 + H2O
to более 140oC

этиловый спирт этилен

Концентрированная серная кислота служит водоотнимающим средством.
Так получают этилен в лаборатории.

* Получение этилового спирта. Этиловый спирт – важнейший предста витель
спиртов. Его получают при брожении сахаристых веществ без доступа воздуха,
таких как глюкоза (из винограда) и сахароза (сахар из сахарной свеклы, фруктов):

C6H12O6 ® 2C2H5OH + 2CO2
глюкоза       этиловый спирт

Республика Молдова – аграрная страна, где на больших площадях куль ти -
вируется виноград. Производство вина и других алкогольных напитков
является одной из основных отраслей производства.

При перегонке вина образуется спирт, который называется пищевым спир-
том. Его также получают из зерна, картофеля, патоки, фруктов (яблок, слив,
абри косов). Он используется при изготовлении алко гольных напитков и в
медицине.

Этиловый спирт, полученный из древесины и этилена, называется техниче-
ским спиртом. Его используют только в технических целях.

®

H2SO4конц.
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Реакция, которая лежит в основе промышленного получения этилового
спирта из этилена и воды, протекает согласно схеме:

CH2 = CH2 + H – OH —®
[кат.]

CH3 – CH2OH (или C2H5OH) 
этилен этиловый спирт

Применение. Этиловый спирт способен растворять множество органиче-
ских веществ. Это один из самых дешевых растворителей. Пищевой этиловый
спирт используется для стабилизации процессов брожения соков, для при го -
товления лекарств (например, йодной нас тойки), алкогольных напитков, духов
и одеколонов. Технический этило вый спирт служит сырьем для синтеза
многих органических веществ. В неко торых странах его используют в качестве
горючего для двигателей (рис. 5.9).

Составь рассказ 
о при менении

этило вого спирта.

Рис. 5.9. Применение
этилового спирта

ñîêè

ìåäèöèíñêèå
ïðåïàðàòû

óêñóñ

ðàñòâîðèòåëè

Ïàðôþìåðèÿ

àëêîãîëüíûå
íàïèòêè

êàó÷óê

òîïëèâî

êðàñêè, ëàêè

Метиловый спирт вследствие высокой токсичности
применяется только в технике как растворитель и как
исходное вещество в органическом синтезе. 

Биологическое действие. Эти ло вый спирт при прие -
 ме внутрь быстро всасы вается в кровь и возб   уж дающе
действует на организм. Длитель ное дейс твие эти  лового
спирта вызывает тяжелые поражения нерв ной и сер -
деч но�сосудистой систе мы, пищ е ва ри тель ного тракта.
Осо бенно опасен технический этиловый спирт – он мо -
жет содер жать ядо витые примеси, напри мер ме ти ловый
спирт.

Этиловый спирт убивает бактерии, поэтому его ис -
пользуют для обеззараживания в медицине.

Метиловый спирт CH3OH во всем похож на этиловый
спирт и проявляет такие же свойства. Однако, он очень
ядовит для живых организмов. Максимальная допусти-
мая концентрация для человека составляет 350 мг на
килограмм веса.

Ядовито!
Смертельная доза – 30 мл
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2. îñåíüþ ïîñëå ñáîðà âèíîãðàäà õîçÿåâà äðîáÿò åãî è îñòàâëÿþò áðîäèòü â áî÷êàõ
â ïî ãðå áå äëÿ ïîëó÷åíèÿ âèíà. çíàÿ ïðèðîäó îáîèõ ïðîäóêòîâ, îáðàçóþ ùèõ ñÿ ïðè áðî -
æåíèè, íàïèøèòå ðàññêàç, ïðåäóïðåæäàþùèé î âîçìîæíûõ ïîñëåäñòâèÿõ. 

1. ñîñòàâüòå óðàâíåíèÿ ðåàêöèé äëÿ ñëåäóþùèõ ïðå âðà ùåíèé:

CH3 – CH3 ® CH2 = CH2 ® CH3 – CH2 – OH   ® CO2

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е

1. Какие органические вещества называются спир тами? Приведи примеры.
2. Объясни понятие “предельный одноатомный спирт” на примере этилового спирта.
3. Составь структурную и электронную формулы этилового спирта и объясни обра зо -

вание химических связей между атомами в его молекуле.
4. Назови функциональную группу в моле кулах спиртов. Какая из химических связей

в молекулах спиртов наименее прочная? Почему?
5. Объясни такие физические свойства спиртов, как:

а) жидкое агрегатное состояние при обычной температуре; б) растворимость в воде.
6. Напиши уравнения реакций горения спиртов: а) метилового; б) этилового. Какая

из этих реакций имеет практическое значение и где применяется?
7. Назови области применения этилового спирта. Объясни его применение на основе

его свойств.
8. Какая масса спирта может быть получена при гидратации этилена объемом 

448 л (н.у.).

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

Состав и строение. Карбоновые кислоты, как и
многие другие органические вещества, относятся к
кислородсодержащим соединениям. В состав карбоно -
вых кислот входит карбоксильная группа СООН.

Существует тесная связь между спиртами и
карбоновыми кислотами. Самым известным представи -
телем карбоновых кислот является уксусная кислота
СН3СООН. Она может быть получена из спирта с тем же
числом атомов углерода – СН3СН2ОН. 

Известно, что виноградный сок бродит без доступа
воздуха и превращается в вино. Глюкоза из винограда
превращается в этиловый спирт. Так получают вино,
которое хранят на холоде в дубовых бочках или плотно
закупоренных бутылках. А что случится, если вино
оставить открытым? Оно прокиснет, в результате по -
лучится винный уксус, т. е. уксусная кислота:

CH3 – CH2OH + O2 ¾® CH3 – COOH + H2O
этиловый спирт уксусная кислота

5.3.2. Êàðáîíîâûå êèñëîòû

Функциональная
карбоксильная 

группа 

– C
O

OH

H – C
O

OH

CH3 – C
O

OH

Карбоновые
кислоты
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Уксусная кислота и есть основной компонент вин ного (столового) уксуса.
Карбоновыми кислотами называются орга нические вещества, молекулы кото рых
содер жат карбоксильную группу – COOH.

Подобно тому как этиловому спирту СН3 – СН2 – ОН соответствует уксус ная
кислота СН3 – СООН, точно так же метиловому спирту соответствует му ра -
вьиная кислота Н – СООН:

H – CH2 – OH CH3 – CH2 – OH
метиловый спирт этиловый спирт

H – CO – OH            CH3 – CO – OH  
муравьиная кислота уксусная кислота

Первая кислота названа так потому, что впервые была выделена из мура -
вьев, вторая – из уксуса.

Сравнивая эти кислоты с соответствующими спиртами (метиловым и этило-
вым), нетрудно за ме тить, что молекулы кислот содержат по одному атому
кислорода вместо двух атомов водорода.

Многие кислоты получили названия по тем источникам, из которых они были
получены. Например, лимонная (из лимонов), яблочная (из яблок), щавелевая (из
щавеля), салициловая (от лат. salix – ива), из которой получают аспирин –
ацетилсалициловую кислоту, молочная (из кислого молока), она же образуется в
мышцах после тяжелой работы, из�за нее ощущается боль.

Физические свойства. Все низшие кислоты – жидкости, а высшие – твер -
дые вещества. Причина отсутствия газообразного состояния кислот та же, что
и у спиртов – водородная связь между молекулами кислот. Низшие кислоты
(на пример, му равьиная и уксусная) неограниченно растворимы в воде. С
увеличением числа атомов углерода начинают преобладать свойства угле -
водородного остатка (углево дороды нераст воримы в воде) и раст вори мость
кислот в воде умень шается. Поэтому стеариновая кислота C17H35COOH, ко -
торая входит в состав жи ров, не растворяется в воде. Низшие карбоновые
кислоты обладают специфи ческим запахом. Например, запах уксусной
кислоты вам хорошо знаком – это запах уксуса. 

Химические свойства. По химическим свойствам карбоновые кислоты во
многом похожи на неорганические кислоты, но значительно слабее их. В
водных растворах они слабо диссоциируют на катион водорода и анион кис -
лотного остатка. Например:

CH3COOH       ®¬     CH3COO
– +       H+

уксусная кислота ацетат-анион катион водорода

В растворах карбоновых кислот лакмус окрашивается в красный цвет, ме -
тил оранж – в розовый.

Рассмотрим свойства, общие с неорганическими кислотами на основе из вест -
ной вам схемы генетических связей между неорганическими соединениями:

металл основный оксид основание соль

неметалл кислотный оксид кислота соль

1
2

43
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1. Взаимодействие с металлами, основными оксидами и оснаваниями. Ме -
таллы, стоящие в вытесни тель  ном ряду до водорода, вытесняют его из карбоно-
вых кислот:

2CH3COOH + Mg ® (CH3COO)2Mg + H2
уксусная кислота ацетат магния

При взаимодействии с основными оксидами и со щелочами, образуются
соль и вода:

2CH3COOH + CaO ® (CH3COO)2Ca + H2O
уксусная кислота ацетат кальция

CH3COOH + NaOH ® CH3COONa + H2O
уксусная кислота ацетат натрия

Взаимодействие с солями. Уксусная кислота вытесняет из солей неус той -
чивые кислоты, напри мер угольную. При взаимодействии гидрокарбоната
натрия с уксусной кислотой (гашение соды уксусом) бурно выделяется бес -
цветный газ CO2:

CH3COOH + NaHCO3 ® CH3COONa + H2O + CO2
* 2. Свойства стеариновой кислоты. Как отмечалось ранее, стеариновая

кислота С17Н35СООН нерастворима в воде. При ее обработке раствором NaOH
образуется растворимая в воде соль, с моющими свойствами, – стеарат на трия
C17H35COONa, известный под названием твердое мыло:

(МУ) C17H35COOH + NaOH ® C17H35COONa + H2O
стеариновая кислота стеарат натрия

(ПИУ) C17H35COOH+Na
++OH– ® C17H35COO

– +Na++H2O
Жидкое мыло – это калиевая соль этой кислоты C17H35COOK.
Следует заметить, что в состав мыла кроме натриевых солей высших

карбоновых кислот (например, С17Н35СООNa) входят небольшие количества
ароматизаторов, кремов, воды и др.

Применение. Уксус ная кислота, в виде столового уксуса, широко при ме -
няется в пищевой про мыш ленности, для консервирования овощей. Из уксусной
кислоты получают красители и медицинские препараты. Ацетат железа (III)
используется при крашении тканей, а ацетат свинца – в приготовлении рас-
т вора для ком прессов (свинцовая вода) (рис. 5.10). 

®

®

Составь рас сказ о
при ме не нии
уксусной кислоты.

Рис. 5.10. Применение
уксусной кислоты
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¬

1. Осуществи следующие превращения и назови продукты реакций:

C2H4
® C2H5OH ® CH3 – COOH ® CH3 – COONa

2. Какие химические свойства, общие с неорганическими кислотами, проявляют
кар  бо новые кислоты? Напиши уравнения реакций на примере уксусной кислоты.

3. Закончи уравнения реакций и назови продукты:
а) CH3COOH + Mg ® г) CH3COOH + Na2CO3 ®
б) CH3COOH + MgO ® д) CH3COOH + NaHCO3 ®
в) CH3COOH + Ca(OH)2 ® е) C17H35COOH + KOH ®

4. Назови известные карбоновые кислоты, названия которых произошли от
названий источников их получения.

5. Приведи примеры применения уксусной кислоты.
6. Используя диаграмму Венна, объясни, что общего между этиловым спиртом и

уксусной кислотой и чем они различаются. 
7. Для приготовления теста в домашних условиях пищевую соду NaHCO3 “гасят”

уксусом. Напиши уравнение реакции и вычисли объем углекислого газа,
который выделится, если взять соду массой 1 г.

*8. Вычисли массу жидкого мыла, которое можно получить из стеариновой кис лоты
количеством 0,1 моль.

-H2O

H2O [O]

5.3.3. Æèðû

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

Рис. 5.11. Твердые и
жидкие жиры

Жиры – это хорошо известный и широко приме няе -
мый класс веществ. Свиной, птичий и говяжий жир,
сли вочное и растительное масло, а также другие жиры
входят в состав пищи каждого человека (рис. 5.11). 

Бывают жиры животного происхождения (например,
свиной жир) и растительного происхождения (подсолнеч-
ное масло, кукурузное, оливковое, конопляное и др.).

* Жиры состоят из остатков высших карбоновых
кис лот (напри мер, стеариновой С17Н35СООН) и только
одного трех атомного спирта – глицерина.

Свойства. Жиры бывают твердые и жидкие. Твер -
дые жиры в основном животного проис хож дения, а
жидкие жиры – растительного. Жидкие жиры называют
еще маслами.

Свежие жиры, как правило, не пахнут. Запах появ -
ляется при разложении и окислении жиров, если они
долгое время хранились на воздухе.

Все жиры легче воды и нерастворимы в ней. Но
жиры хорошо растворимы в органических растворите-
лях (бензине, ацетоне и др.). 

Применение. Жиры широко применяются в пище вой
про мыш л ен ности. Их используют в произ водстве мыла,
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Рис. 5.12. Применение
жиров
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В живых организмах
жиры – это резерв
энергии и воды.

1 моль жира – 
55 моль воды

1 г жира – 
38,9 кДж энергии

Рис. 5.13. Почему вер -
блюд может обхо диться
без воды в пустыне?
В горбах верблюдов
находится жир

Биологическая ценность жиров. Наш организм нуждается в энергии. Он
получает ее в результате окис ления жиров, белков и углеводов, которые попа -
дают в организм с пищей.

Каким изменениям подвергаются жиры в организме?
Можно подумать, что, например, сливочное масло, попав в организм, частич-

но ”потребляется”, давая энергию, а частично остается, создавая резерв. Проис хо -
дит ли то же самое и с птичьим жиром? Если да, то это означает, что наш организм
содержит различные типы жиров, что не соответствует действительности.

косметических и лекарствен ных пре паратов. Благодаря способности образовы-
вать пленку, масла применяют для изготовления красок, лаков (рис. 5.12).

Таким образом, жиры являются еще и водным ре зер -
вом организма. Теперь понятно, почему верблюд может
долго не пить в пустыне.

Попав в организм, жиры в первую очередь под вер -
гаются гидролизу (в желудке происходит кислотный гидро-
лиз, а в кишечнике – щелочной), в результате кото рого
образуются высшие кислоты и глицерин. Реакции окис -
ления, которые протекают в организме, являются очень
сложными и завершаются образо ванием воды, оксида
углерода (IV) и выделением энергии. Процесс идентичен
реакции горения. Высшие карбоновые кислоты (образова в -
шиеся при гидролизе жира) “сго рают” до CO2 и H2O только
частично, выделяя энергию, необходимую орга  низ му. Дру -
гая часть кислот реагирует с глицерином, в результате чего
образуется жир, свойственный данному орга  низму. Этот
жир, откла дывается в организме “про запас”. 

Жиры обладают высокой калорийностью (в два раза
большей, чем белки и углеводы). Например, человек весом
70 кг может прожить без пищи 40 дней, если в его орга -
низме есть 15 кг жира. В экстре мальных случаях жи ры
являются также запасом воды. В самом деле, 1 моль три-
с теарина (жира) в ре зультате окисления дает 55 моль воды:
*C57H110O6 + 81,5O2 —®   57CO2 + 55H2O + Q

жир

Составь рас сказ
о при ме не нии
жиров.
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5.3.4. Óãëåâîäû

Нахождение в природе и значение. Углеводы –
самый рас прос траненный класс природных сое ди не -
ний. Ежего дно в результате фотосинтеза образуется
око ло 100 000 000 000 тонн органических веществ.
Человек тщательно изучил эту природную “лабора то -
рию”, однако искусственно воссоздать процесс фото -
синтеза пока не удается. 

Углеводы составляют 80% всей рас тительной массы.
Весь окружающий нас растительный мир, а также разно -
образные продукты и изделия (сахар, мед, хлопча -
тобумажные ткани, вискоза, бума га, крахмал, витамин С,
взрывчатые вещества и др.) показывают, что углеводы
играют главную роль в жизни и деятельности человека. 

Название “углеводы” связано с их составом: фор -
мально они как бы состоят из угля и воды. Поскольку
многие углеводы имеют сладкий вкус, их называют также
сахарами или глицидами (от греч. glykоs – сладкий). 

Познакомимся с некоторыми углеводами: глюко зой,
сахарозой, крах малом и целлюлозой.

Глюкоза – сладкое вещество, встречается в спе лых
фруктах и ягодах, и особенно много ее в вино градном
соке. В крови человека содержится примерно 0,1% глю -
козы, а повышение ее уровня сви детельствует о серьезном
заболевании – сахарном диабете.

Глюкоза – белое кристаллическое вещество, хоро шо
растворимое в воде, сладкое на вкус.

Состав глюкозы выражается формулой C6(H2O)6 или
C6H12O6.

Глюкоза в природе образуется в процессе фотосинте-
за в зеленых растениях из углекислого газа и воды на
солнечном свету при участии хлорофилла по уже зна -
комой вам упрощенной схеме:

6CO2 + 6H2O ¾¾¾¾® C6H12O6 + 6O2 – Q

Таким образом, помимо образования глюкозы, в ре -
зуль тате фотосинтеза атмосфера очищается от углекис-
лого газа и обогащается кислородом.

®

C6H12O6

Глюкоза 

C6(H2O)6

Рис. 5.14. Виноград –
природная кладовая
глюкозы

1. Что такое жиры? Назови типы жиров. Где они образуются в природе?
2. В чем заключается биологическая ценность жиров? Каким превращениям они под -

вергаются в организме?
3. Перечисли области применения жиров.  
4. Вычисли  количество энергии (в кДж), которая ежедневно образуется при полном

сгорании 90 г жира у девушек и 100 г – у парней, если при сгорании 1 г жира
образуется 39 кДж.

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

свет, тепло

хлорофилл
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Обратная реакция – окисление глюкозы с выде ле -
нием тепла:

C6H12O6 + 6O2 ® 6CO2 + 6H2O + Q
Эта реакция происходит в цитоплазме клетки и обес -

печивает энергией все происходящие в организме реак ции. 
Как мы уже знаем, один грамм углеводов дает 

17,6 кДж энергии, а 1 г жира – 38,9 кДж (9 ккал.). Не -
смотря на то, что энергетическая ценность глюкозы в два
раза ниже, чем у жиров, без нее, как и без других углево-
дов, организм не может обходиться. Почему? Вы узнаете
об этом на уроках биологии.

Глюкоза используется как сырье для получения эти-
лового спирта брожением (см. спирты):

C6H12O6 ® 2C2H5OH + 2CO2
глюкоза этиловый спирт

Сахароза – это хорошо известный нам сахар, содер -
жащийся в сахарной свекле, сахарном тростнике. Это
бесцветные кристаллы, хорошо растворимые в воде. При
нагревании до 160оС сахар плавится и при зас тывании
образует аморфную массу – карамель.

Состав сахарозы выражается формулой C12(H2O)11

или C12H22O11.
Крахмал и целлюлоза (клетчатка) – это высокомоле-

кулярные соединения (то есть полимеры). Их молекулы
состоят из остатков глюкозы. Как крахмал, так и целлю-
лоза образуются в природе в процессе фотосинтеза из
сотен и тысяч молекул глюкозы по схеме:

nC6H12O6 ® (C6H10O5)n + (n–1)H2O
глюкоза крахмал или

целлюлоза

Крахмал и целлюлоза называются полисахаридами.
Почему? Потому что их молекулы состоят из множества
(поли) фрагментов глюкозы (сахарида).

Под действием кислот или ферментов полисахариды
подвергаются гидролизу, в результате чего образуется
глюкоза:

(C6H10O5)n + (n – 1)H2O ® nC6H12O6
крахмал или глюкоза

целлюлоза

Синтез крахмала и целлюлозы может происходить
исключительно в природе (фотосинтез), а гидролиз
может протекать не только в природе; его можно осу-
ществлять и в лаборатории, и в промышленности.

Рассмотрим более подробно полисахариды.
Крахмал – белый порошок, нерастворимый в хо -

лодной воде, набухающий в горячей воде (образуется
клейстер). Макромолекулы крахмала преимущест вен но

®
C12(H2O)11

C12H22O11

(–C6H10O5–)n

Сахароза

Крахмал
Целлюлоза

Им нужна глюкоза?

Рис. 5.15. Макро мо -
лекулы крахмала

Рис. 5.16. Волокна
целлюлозы
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разветвлены и свернуты в клубки (рис. 5.15), а целлюло-
зы – линейные (рис. 5.16).

Нанесите 2–3 капли настойки йода на кусок сырого
картофеля, он окрасится в синий цвет – это реакция
обнаружения крахмала (рис. 5.17).

В природе крахмал находится в злаках, семенах,
корнеплодах, фруктах.Например, клубни картофеля
содержат около 20% крахмала, зерна пшеницы и куку-
рузы – около 70%, риса – около 80%.

Биологическая роль. Крахмал – главный резервный
полисахарид растений. Он является самым важным
источником питания для человека и животных.

Крахмал попадает в организм вместе с пищей и пре-
терпевает такие же превращения, как и жиры. Сначала,
под действием ферментов в процессе гидролиза, крахмал
расщепляется до глюкозы. Затем молекулы глюкозы
окисляются до углекислого газа и воды с выделением
энергии, необходимой организму:

C6H12O6 + 6O2 ® 6CO2 + 6H2O + Q
глюкоза

Дневная норма углеводов для человека – 400 г.
Целлюлоза. Полисахарид целлюлоза распростране-

на во всем растительном мире. Она является строитель-
ным материалом, из которого образованы оболочки
кле ток всех растений. Молекулы целлюлозы длинные,
легко вытягиваются в волокна (рис. 5.16). Лен, конопля,
хлопок в основном состоят из целлюлозы (более 90%) и
поэтому легко могут превратиться в натуральные волок-
на или вату (из хлопка). Древесина содержит меньше
целлюлозы (до 50%) и не может использоваться для
произ водства натуральных волокон. Из древесины после
технологической переработки производят бумагу, волок-
на (вискозу, ацетатное волокно).

В промышленности из глюкозы, полученной при
гидролизе целлюлозы, производят этиловый спирт. Он
ис пользуется только в технике, так как содержит ток-
сичные примеси.

В отличие от крахмала целлюлоза не используется
человеком в пищу. Почему? Потому что человечес кий
орга низм не содержит ферментов (био ката ли за то ров),
необ ходимых для гидролиза целлюлозы до глюкозы.
Только у жвачных животных есть такие ферменты.

Целлюлоза горит с выделением тепла. Наиболее вы -
годным природным материалом (содержащим целлюлозу),
используемым как источник энергии для пригот ов     ления
пищи, обогрева помещений, является древесина:

(C6H10O5)n + 6nO2 ® 6nCO2 + 5nH2O + Q
целлюлоза

Ãèäðîëèç êðàõìàëà
ïðîòåêàåò â íåñ êîëü -
êî ñòàäèé. íà ïðî -
ìå æóòî÷íîì ýòàïå
îáðàçóåòñÿ ñëàäêîå
âåùåñòâî äåêñòðèí,
êîòîðûé äàëåå ïðå -
âðà ùàåòñÿ â ãëþ -
êîçó. ñëàäêèé âêóñ
êîðî÷êè õëåáà èëè
æàðåíîé êàðòîøêè
îáÿçàí ïðåâðàùå -
íèþ êðàõ ìàëà â
äåêñòðèí. ìåðçëàÿ
êàðòîøêà òîæå
èìååò ñëàäêèé âêóñ.
Ïî÷åìó?

Хлопок является
чистой целлюлозой
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1. Вычислите объем углекислого газа (н.у.) и массу воды,
необходимых для образования в процессе фотосинтеза глюкозы
массой: а) 18 г ; б) 1,35 т. Какой объем кислорода выделится при
этом в атмосферу?

2. Вычислите объем углекислого газа (н.у.) и массу воды,
которые образуются при окислении глюкозы массой: 

а) 18 г; б) 90 г.
3. Запишите уравнения следующих пре вращений:
а) крахмал ® глюкоза ® этиловый спирт;
б) целлюлоза ® глюкоза ® этиловый спирт.
Различаются ли уравнения реакций к схемам а) и б)? Чем

отличаются конечные продукты? Где можно применить этило вый
спирт, полученный по схемам а) и б)?

Частое употребление
сладостей приводит к
появлению кариеса. Это
обьясняется тем, что в
полости рта глюкоза 
под вергается молочно-
кис лому брожению с
образованием молочной
кислоты, которая раз -
рушает зубную эмаль.
Поэтому любителям сла -
достей рекомендуется 
по ло скать полость рта
раст вором питьевой 
соды после каждого 
приема пищи.

1. Какие вещества называют углеводами? Почему?
2. Напиши реакцию образования глюкозы в растениях. В

ка ких условиях она протекает? Как называется этот
процесс?

3. Какие конечные продукты образуются при последова -
тельном окислении глю козы в живых организмах?

4. Охарактеризуй состав и свойства сахарозы.
5. Из каких природных продуктов человек получает глю -

козу и крахмал? Может ли человек употреблять целлю -
лозу в пищу? Почему?

6. Опиши распространение целлюлозы в природе и ее
значение. 

7. Какие волокна получают из целлюлозы?

Рис. 5.17. Реакция опре -
деления крахмала

Éîäíàÿ
íàñòîéêà

Êàðòîôåëü

Êðàõìàë

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß
Ãîðèçîíòû 

õèìèè

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е

I. В свободное пространство слева от порядкового номера в колонке А впиши соот -
ветствующую букву из колонки Б.

А Б
_____1. C2H5OH а) глюкоза
_____2. C6H12O6 б) уксусная кислота
_____3. CH3COOH в) этиловый спирт

Ïî òÅÌÅ êèñëîðîäñîäåðÆàÙèå 
îðÃàíè×åñêèå ñîåäèíåíèß
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Органические соединения, в состав которых входят ато мы
азота, называются азотсодержащими соеди не ниями.

Есть соответствие между органическими и неор -
ганическими соединениями с атомом азота в мо лекуле.
Вспомним аммиак NH3:

H – NH2
аммиак

В этой молекуле выделена группа NH2 – амино -
группа. Эта же группа встре чается и во многих орга ни -
чес ких соедине ниях.

Особое место среди них зани мают аминокислоты и
белки – основа жизни.

амино-
группа

5.4. àçîòñîäåðæàùèå îðãàíè÷åñêèå
ñîåäèíåíèÿ

Ïîñëå èçó÷åíèÿ
ýòîãî ïàðàãðàôà òû
áóäåøü ñïîñîáåí:

– îïèñûâàòü çíà -
÷åíèå îðãà íè ÷åñêèõ
ñîå äè íåíèé, ñîäåð -
æà ùèõ àçîò (àìè íî -
 êèñëîò è áåëêîâ);
– îïðåäåëÿòü
àçîòñîäåðæàùèå
îðãàíè÷åñêèå ñî -
å äèíåíèÿ: àìèíî -
êèñ  ëîòû è áåëêè;
– îáúÿñíÿòü îáðà çî -
âà íèå áåëêîâ, èõ
ñòðóê òóðó è
ñâîéñòâà;
– îïèñûâàòü è
îáúÿñ íÿòü áèîëî -
ãè÷åñ êóþ ðîëü ýòèõ
ñîåäè íåíèé.

II. Если утверждение верно, подчеркни букву В, если неверно, – букву Н.
В Н Спирты содержат в молекуле функциональную карбоксильную группу .
В Н Жиры растворяются в воде.
В Н Карбоновые кислоты слабее минеральных.
В Н Крахмал и целлюлоза – это природные полимеры.

III. Осуществи превращения, написав уравнения соответствующих реакций:

C2H6 ® CH2 = CH2 ® CH3 – CH2 –OH ® CO2 —————® C6H12O6

IV. Закончи уравнения реакций:
а) CH3COOH + Mg ®

б) CH3COOH + MgO ®

в) CO2 + H2O ————®

г) (C6H10O5)n + (n–1)H2O ®

V. При дрожжевом брожении глюкозы получается этиловый спирт. Вычисли массу
глюкозы, необходимой для получения раствора этилового спирта массой 500 кг с
массовой долей С2Н5ОН 9,2%.

VI. Укажи справа от названий веществ по две области приме нения каждого ве щества:
а) этиловый спирт _________________________________________
б) уксусная кислота _______________________________________
в) глюкоза _________________________________________________
г) целлюлоза ______________________________________________

ñâåò, òåïëî

õëîðîôèëë

ñâåò, òåïëî 

õëîðîôèëë 
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Строение аминокислот. Вещества, содержащие в
молекуле две функциональные группы: аминогруппу
NH2 и карбоксильную группу COOH, называются амино-
кислотами.

Формулы аминокислот можно составить, заменив в
формулах соответствующих карбоновых кислот один
атом водорода (не из группы COOH) на группу NH2.
Первый представитель – это аминоуксусная кислота
или глицин NH2 –CH2 – COOH. Затем идет аминопропио-
новая кислота, в молекуле которой существуют две воз-
можности расположения группы NH2: у крайнего атома
углерода (b) и у соседнего от группы COOH атома углеро-
да (a). Строение и названия карбоновых и соответствую-
щих им аминокислот представлены в табл. 5.1.

5.4.1. àìèíîêèñëîòû

– NH2

– C
O

OH

Аминогруппа

Карбоксильная
группа

Функциональные
группы в

аминокислотах

a-Амино кис-
лоты

Глицин 
Аминоуксусная

кислота

Аланин 
a�Амино -

пропионовая 
кислота

Карбоновые кислоты 

O

H – CH2 – C – OH 
уксусная кислота

O

H – CH2
b

– CH2
a        

– C – OH  
пропионовая кислота

O

H – CH – C – OH 

CH3
пропионовая кислота

Аминокислоты

O

NH2 – CH2 – C – OH 
аминоуксусная кислота, 

глицин (a-аминокислота) 

O

NH2 – CH2
b

– CH2
a        

– C – OH 
b-аминопропионовая кислота

O

NH2 – CH – C – OH 

CH3
a-аминопропионовая кислота 
аланин (a-аминокислота) 

Òàáëèöà 5.1. Êàðáîíîâûå êèñëîòû è ñîîòâåòñòâóþ ùèå
èì àìèíîêèñëîòû

Наз вание “белки” (протеины) происходит от греч.
про теос – первый, что отражает обязательное присут-
ствие белков во всех формах живой материи. Дейст -
вительно, из белков образованы кожа, мышцы, волосы,
мозг, кровь, копыта, рога, кости, внутренние органы,
шерсть и т. д. (табл. 5.2).

5.4.2. áåëêè â ïðèðîäå è èõ ñòðîåíèå

b b

a a

O

NH2 – CH2 – C – OH

O

NH2 – CH – C – OH 

CH3

a

a – –
– –

–

– – – –

– – – –

– – – –

– –

Только a�аминокислоты входят в состав белков.
Ученые установили, что в биосинтезе белков принимают
учас тие 20 a�аминокислот, которые находятся в мо -
лекуле белка в строго определенной последовательности.

a
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Белки – это природные полимеры. Это значит, что их
молекулы очень длинны, как и у знакомых вам поли -
меров: полиэтилена, крахмала и целлюлозы. Мы знаем,
что их молекулы состоят из одних и тех же повто ряю -
щихся звеньев, например:

(– CH2 – CH2 –)n (– C6H10O5 – )n
полиэтилен крахмал или целлюлоза

Белки коренным образом отличаются от других
полимеров тем, что в образовании любого белка (на при -
мер, яичного) участвует не только одна a�амино кислота,
а целых 20.

* Образование белков. Процесс синтеза белков
очень сложен. Как взаимодействуют a�амино кислоты
между собой, образуя белок?

Для представления этого процесса возьмем знако-
мые кислоты: глицин и аланин. Уточним, что кисло-
ты соединяются за счет отщепления молекулы воды.
Вода образуется из OH карбоксильной группы и H
аминогруппы:

O H O

NH2 – CH2 – C – OH + H – N – CH – C – OH ®

CH3глицин

аланин

O   H O

® NH2 – CH2 – C – N – CH –  C – OH + H2O

CH3
дипептид глицилаланин

Группа атомов –CO–NH– называется пептидной
группой.

C

O H

N

CO NH

Пептидная 
группа

Рис. 5.18. Белковые
фор мы жизни на Земле

Òàáëèöà 5.2. ñîäåðæàíèå áåëêîâ â ïðèðîäå (â % îò
ñóõîé ìàññû)

Ткани % Пищевые продукты %

1. Легкие 82 1. Яйца 12,5  

2. Мышцы 80 2. Молоко 3,4  

3. Сердце 60 3. Творог 14,6  

4. Печень 57 4. Сметана 4,3  

5. Мозг 45 5. Масло 0,8  

6. Кожа 63 6. Говядина 14,7  

7. Кости 28 7. Рыба 9–16  

8. Зубы 24 8. Хлеб 6,4–6,9   

9. Картофель 2,0    

10. Горох 19–23    

11. Икра 26,7  

пептидная
группа

– – – – –

– – – ––

–

–

или
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– – – – – ––

–

–

– – – – – ––

–

–

Молекула глицилаланина состоит из остатков двух аминокислот, поэтому
называется дипептидом. Если к молекуле дипептида добавится еще одна
a�ами нокис ло та, то получится трипептид, например:

Далее этот трипептид может присоединять следующую молекулу глицина
или другой a�аминокислоты (одной из 20, из которых состоят все белки) с
образованием тетрапептида. Процесс может продолжаться (но не хаотично, а
управляемо) с образованием гигантской молекулы полипептида с относи -
тельной молекулярной массой от нескольких тысяч до нескольких миллио нов.
Например, в состав гормона инсулина входит 51 a�аминокислота (к примеру,
глицин повторяется через определенные промежутки 4 раза). Относительная
молекулярная масса инсулина около 6000. 

Попадая в организм с пищей (мясо, яйца, сыр и др.), белки, подобно жирам,
подвергаются ферментативному гидролизу до аминокислот. Аминокислоты, в свою
очередь, частично окисляются, давая энергию, но большая часть тратится на
образование белков, характерных для данного организма. Таким образом, главным
химическим свойством белков является гидролиз.

В лаборатории гидролиз белков (например, яичного белка) происходит при
длительном его нагревании в присутствии водного раствора соляной кислоты. В
желудке человека белок гидролизуется под действием фермента пепсина, причем
этот процесс длится всего 2–3 секунды при 37oC. 

* Запишем схему гидролиза белка в общем виде на примере дипептида:

O H O

NH2–CH–C–N–CH–C – OH + H – OH ® NH2–CH–COOH + NH2 –CH–COOH

R1                    R2 R1 R2
дипептид a-аминокислота-1        a-аминокислота-2

Белки – это очень разнообразные вещества не только по строению, но и по их
биологической роли. По этому признаку они делятся на: ферменты, гормоны,
токсины, антибиотики и др.

Качественная реакция на белки. При сжигании шерсти, перьев чувст вуется
неприятный запах. Это характерный запах белков. Так белковые нату ральные
волокна можно отличить от синтетических.

При нагревании разрушается пространственная структура белковой мо ле -
кулы – происходит денатурация белка. Явление денатурации белков на -
блюдается при варке яиц, а также происходит под действием кислот, ще лочей,
солей тяжелых металлов, спирта, радиации, при сильной вибрации.

5.4.3. áèîëîãè÷åñêàÿ ðîëü áåëêîâ

– –

–

– –

– – –

–

O   H O H O

NH2 – CH2 – C – N – CH – C – OH + H – N – CH2 – C – OH ®

CH3
глицилаланин-дипептид глицин

O   H O   H O

® NH2 – CH2 – C – N – CH – C – N – CH2 – C – OH +H2O

CH3
трипептид глицил-аланил-глицин
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ðàçãàäàé êðîññâîðä. êëþ÷åâîå ñëîâî – íàçâàíèå ïðî  öåñ ñà, êîòîðûé ïðîèñõîäèò ñ
áåëêîì ïðè íàãðåâàíèè.
1. ... ãðóïïà ñîåäèíÿåò îñòàòêè àìèíîêèñëîò â áåëêå.
2. Ïðèðîäíûé ïîëèìåð, èç êîòîðîãî ñîñòîÿò
ìÿãêèå òêàíè îðãà íèçìà ÷åëîâåêà è æèâîòíûõ.
3. âòîðàÿ ïðîñòåéøàÿ a-àìèíîêèñëîòà.
4. íàçâàíèå ãðå÷åñêîé áóêâû, êîòîðîé îáî -
çíà÷àþò ïîëîæåíèå àìèíîãðóïïû â àìè -
íîêèñëîòàõ.
5. ... – ýòî ïðîäóêò ðåàêöèè êîíäåí-
 ñàöèè áîëüøîãî ÷èñëà àìèíîêèñëîò.
6. Ãðóïïà – NH2 íàçûâàåòñÿ ... .
7. “ñòðóêòóðà” ïî-ðóññêè.
8. Ôåðìåíò – ýòî áèîëîãè÷åñêèé ... .
9. Ïåðâàÿ àìèíîêèñëîòà.
10. ... áåëêà – ýòî ñïîñîá ïîëó÷åíèÿ
àìèíîêèñëîò.
11. áûâàåò êîâàëåíòíîé.

ХИМИЧЕСКИЙ КРОССВОРД

1. Составьте схему образования дипептидов из:
а) глицина и аланина; в) двух молекул глицина;
б) аланина и глицина; г) двух молекул аланина.

2. В процессе изучения органической химии вы встрети-
лись с множеством важных природных явлений (химических
пре вращений). С какими? Если бы был объявлен конкурс на
строительство памятника (в кабинете химии) особенному явле-
нию, то какому? Попробуйте нарисовать этот памятник.

1. Какие вещества относят к аминокислотам? Приведи при меры.
2. Укажи различие в строении двух аминопропионовых кис лот:

CH3 – CH – COOH CH2 – CH2 – COOH

NH2                                     NH2                                                    

Какая из этих кислот имеет жизненно важное зна чение? Почему?
*3. На основе общей формулы a–аминокислот NH2-CHR-COOH выведи формулы кис -

лот, если R равно: 1) H; 2) CH3. Назови эти вещества.
4. Дай определение понятиям:

а) пептидная группа;   б) дипептид;   в) белок;   г) денатурация белка.
*5. Составь схемы образования трипептидов из:  а) глицина, аланина, глицина; 

б) аланина, глицина; аланина;  в) трех молекул аланина.
6. Составь схемы гидролиза трипептидов: 

а) глицил-аланил-аланина; б) аланил- гли цил-глицина.

Медики-косметологи ре ко -
мендуют при выпа дении
волос обработку кожи го ло -
вы серой. В состав белка
кератина – компонента
волос – входит сера в виде
суль фидных мостиков S – S.
В случае нехватки это го эле -
 мента в организме воло сы
плохо растут и вы падают.

1

2

3
4

5
6

7
8

9

10
11

Ãîðèçîíòû 
õèìèè

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е



149îðãàíè÷åñêèå ñîåäèíåíèÿ 

I. Назови вещества:
а) СН4 .........................
б) С2Н4 .........................
в) С2Н5ОН .........................
г) СН3СООН .........................

д) C6H12O6 .........................

е) NH2 – CH2 – COOH ..........

II. Впиши рядом с порядковым номером в колонке А соответствующий метод полу -
чения из колонки Б:

А Б
__1. Этилен а) Перегонка вина
__2. Ацетилен б) Фотосинтез
__3. Этанол в) Дегидрирование этана
__4. Глюкоза г) Гидролиз карбида кальция
__5. Этан д) Гидрирование этилена

III. Подчеркни правильные выражения:
А. Уксусная кислота не растворяется в воде.
Б. Все предельные углеводороды – газы.
В. Реакция горения ацетилена применяется при сварке.
Г. Этиловый спирт убивает бактерии, поэтому используется в медицине как 

бактерицид. 
Д. При гидролизе белков образуются b-аминокислоты.

IV. Выполни превращения, составив уравнения реакций к схеме:
а) С2Н4 ® С2Н5ОН ® С2Н4 ® (– СН2 – СН2 –)n

б) СO2 ® С6Н12O6 ® С2Н5ОН ® СН3COOН.

V. Вычисли объем кислорода (н.у.), необходимого для сгорания пропана массой 132 г.

VI. Вычисли массу этилового спирта и объем оксида углерода (IV), которые обра -
зуются при спиртовом брожении глюкозы C6H12O6 массой 18 кг.

Ïî òÅÌÅ îðÃàíè×åñêèå 
ñîåäèíåíèß



Compuºii organici ai carbonului

Çíà×ÅíèÅ ÕèÌè×ÅñÊèÕ 
âÅÙÅñòâ â ÆèÇíè ×ÅËîâÅÊà.
ÕèÌèß è îÊðÓÆàÞÙàß ñðÅÄà

6.1. îðãàíè÷åñêèå âåùåñòâà â ïèòàíèèÏîñëå èçó÷åíèÿ 
ýòîé ãëàâû òû

áóäåøü ñïîñîáåí:

– îïèñûâàòü
îðãàíè÷åñêèå
âåùåñòâà, âõî -
äÿùèå â ñîñòàâ
ïðîäóêòîâ ïèòàíèÿ;
– îáúÿñíÿòü
íåîáõîäèìîñòü
óãëåâîäîâ, æèðîâ è
áåëêîâ îðãà íèçìó
÷åëîâåêà;
– îïèñûâàòü ðîëü
âèòàìèíîâ è
ìåäèêàìåíòîâ;
– õàðàêòåðèçî âàòü
ñîâðåìåííûå
ìàòåðèàëû;
– îáúÿñíÿòü òèïû
çàãðÿç íåíèé è
ñïîñîáû îõðàíû
îêðóæàþ ùåé
ñðåäû. 

В связи с этим мудрым высказыванием припом ним
еще и слова Сенеки: “Человек не умирает, а уби вает
себя” (неправильно питаясь).

Ученые показали, что человеческий организм – это
огромная лаборатория, в которой протекают разные
реакции, обеспечивающие нормальную работу всех
органов и являющиеся основой существования че ло века.
В большинстве своем – это экзотермические про цессы.  

Энергетическая ценность. Главными источни ками
энергии, которые входят в наш повседневный рацион
(фрукты, овощи, молочные продукты, мясо и др.), яв -
ляются белки, углеводы и жиры. Витамины, мине -
ральные соли и вода – также часть этого рациона. 

Энергетическая потребность организма зависит от воз -
раста, пола, веса и рода занятий человека. Однако в любом
случае лучшим соотношением продуктов пита ния являет -
ся следующее: 50% углеводов, 30% жиров и 20% белков.

Организм усваивает эти вещества не только как
источники энергии, но и для других целей. С хими чес -
кой точки зрения процесс обеспечения энергией – это
реакция окисления, например: 

C6H12O6 + 6O2 ® 6CO2 + 6H2O + Q

Как вы думаете, для химического превращения глю -
козы (см. уравнение выше) требуется допол ни тельная
энергия? Обратимся к сравнению. Чтобы полу чить тепло
от горящего угля, надо его разжечь, т. е. затратить ка -
кое�то количество энергии. Точно так же для полу чения
энергии, необходимой для после дующего усвоения пищи,
организму нужно сначала затратить опре деленное коли-
чество энергии. Она различна в зави симости от природы
перерабатываемых веществ.

Углеводы легче других веществ усваиваются орга -
низ мом, поэтому расходуются в первую очередь. Для их
переработки организм тратит самое малое количество
энергии. Вот почему потребность в них составляет около
50% (рис. 6.1).

Жиры усваиваются труднее, но они являются наиболее
высококало рийной пищей. По выделяемой энергии они в
два раза превосходят углеводы и белки. Жиры выполняют

“Мы живем не для того, чтобы есть, а едим, чтобы жить”
(Сократ)

глюкоза

Рис. 6.1. Виноград и дру-
гие фрукты содержат
много углеводов 
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Рис. 6.2. Такие продукты
должны входить в
дневной рацион. Они
обеспечат организм
энергией и витаминами

и другие функции. Они пе реносят витамины, являются источ ни ком непредельных
жирных кислот, из них образуются клеточные мембраны. 

Белки. Из всех компонентов пищи наименьший энергетический вклад вно -
сят белки (около 20%). Однако они выполняют в организме целый ряд и других
жизненно важных функций:

– являются строительным материалом для клеток и тканей (основная
функция); 

– выполняют транспортную функцию (например, гемоглобин – переносчик
кислорода);

– обеспечивают защитную функцию (участвуют в обеспечении имму нитета);
– выступают в качестве регуляторов обмена веществ (гормоны);
– являются катализаторами разных процессов (ферменты);
– выполняют двигательную функцию (сокращение мышц). 
Попав в организм с пищей, белки гидролизуются до аминокислот, боль шая

часть которых расходуется на синтез белков, свойственных данному организму
и необходимых ему на данном этапе развития. Оставшиеся амино кислоты после
определенных превращений служат источником энергии.

6.2. âèòàìèíû

Витамины – это органические вещества, раство ри мые в воде или в жирах.
Человеческому организму необходимы очень малые количества витаминов,
однако эти ничтожные количества играют неоценимую роль в росте и развитии
организма. В некоторых случаях обыч ная пища полностью обеспечивает
дневную потребность организма в витаминах. Недостаток витаминов (авитами-
ноз), так же как и их избыток, приводит к появлению различных за болеваний
кожи, крови, к нервным расстройствам, нару шению процессов роста и пище ва -
рения, к появлению ге па тита, костных заболеваний и др. 

Следует заметить, что нашему организму приносят пользу витамины и про -
дукты их содержащие, только если они качественные (свежие). К витаминам, раст -
воримым в воде, отн осят ся: В1, В2, В3, В5, В6, В9, В12, С, Н. Витамины A, D, E, K
растворяются в жирах и с ними поступают в организм. 

Ознакомимся с некоторыми витаминами. 
Витамин А (ретинол). Это витамин роста и омоло жения. Регулирует сон и

артериальное давление. Не дос  таток витамина А вызывает высыхание кожи и
сли зистой оболочки, снижает остроту зрения.

Витамин А содержится в печени, яичном желтке, ры бе,
масле, молоке. b-каротин или провитамин А содер жит ся в
моркови, шпинате, крапиве, капусте, кукурузе, шиповни ке,
поми дорах и др. Дневная потребность в витамине А – 2 мг. 

Витамин В1 (тиамин) влияет на процессы обмена
веществ, регулирует секреторные функции и процессы
пищеварения. Содержится в растительных (овощи и
злаки) и животных (мясо, рыба, молоко, яйца и др.) про -
дуктах. Дневная норма – 3 мг. 

Витамин В2 (рибофлавин) участвует в окисли -
тельно�восстановительных процессах, в работе нервной
системы, органов зрения, а также является анти токсином
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(Pb, Hg). Витамин В2 содержится в молоке, яйцах, печени, шпинате, зеле ном
салате, помидорах.

Витамин В9 (фолиевая кислота) – необходим для кровеносной системы (не -
достаток вызывает анемию) и участвует в обмене веществ аминокислот (основных
компонентов белков). Продукты, богатые фолиевой кислотой: пе чень, почки,
яйца, шпинат, морковь, капуста, зеленая фасоль, картофель.

Витамин С (аскорбиновая кислота) играет очень важную роль в ор га низме.
Он участвует в окислительно�восстановительных процессах, явля ется анти -
инфекционным и тонизирующим средством, участвует в разрушении токсинов,
способствует усвоению железа и повышает активность надпочечников. Витамин
С сохраняет витамины А, Е, группы B, является антиканцерогенным фактором.
В отсутствие витамина С поя вляются изменения в составе крови, человек
заболевает цингой (кровоточивость десен), сни жа ется сопротив ляе мость
организма как по отношению к инфекции, так и по отношению к ядовитым
веществам (Рb, Hg, бензол и др.). Дневная норма витамина С – 100 мг. Витамин
С содержится в свежих овощах и фруктах.    

Витамин D представляет собой несколько веществ, растворимых в жи рах.
Он способствует образованию костей и зубов, усвоению кальция. Недос та ток
витамина D вызывает рахитизм, который выражается в задержке рос та,
утолщении суставов, анемии, туберкулезе. 

Витамин D содержится в молоке, масле, яичном желтке, рыбе, ростках
пшеницы, растительных маслах. Он образуется в клетках кожи человека под
воздействием солнечного света. 

Витамин E (токоферол) обеспечивает нормальную работу репро дук тив ных
органов, стимулирует деятельность иммунной системы, защищает от раковых за бо -
ле ва ний. Витамин Е содержится в кукурузном, подсолнечном и соевом маслах, чер -
ном хлебе, фасоли, горохе, проросшей пшенице. Дневная по треб ность – 10–20 мг. 

Витамин К способствует свертыванию крови. Он продуцируется кишечной
флорой. Основными источниками витамина К являются зеленые овощи,
печень, яичный желток.

Медикаменты – это вещества или смеси веществ,
применяемые человеком против боли, для лечения
заболеваний или для установления диагноза. 

Большинство медикаментов способствует закре пле -
нию определенных белков на поверхности клеточных
мембран больных клеток, а также для подавления опре -
деленных химических процессов. Обычно природные
вещества (такие как гормоны) комбинируются с рецепто-
рами и проводят изменения внутри клеток, влияя таким
образом на процессы в организме.

Разработка совре менных медикаментов осуществляет -
ся с помощью компьютерных программ, которые модели -
руют моле кулярные структуры будущих препаратов.
После поиска наилучшей молекулярной структуры меди -
камент синтезируется в лаборатории и затем проходит
испытания на эффективность и безопасность.Рис. 6.3. Медикаменты

Ìåäèêàìåíòû 6.3.
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Антибиотики – это медикаменты, которые уг не тают развитие бактерий или раз -
рушают их. В за ви симости от строения антибиотики по�разному атакуют бак те рии.
Пенициллин атакует наружную оболочку бактерии, стреп томицин разру шает мем -
брану, которая окружает цитоплазму, тетрациклин непосредственно атакует ядро.

Обезболивающие, жаропонижающие и противовоспалительные средства. По
химическому строению они могут быть разделены на производные салициловой
кислоты (аспирин, парацетамол, салицилат натрия и др.) и производные
пиразолона (амидопирин, анальгин, антипирин и т. д.). Большие дозы салицилатов
могут вызывать аллергию, ускорять процессы разрушения белков и жиров,
притуплять слух. Повышенная температура – это защитная реакция организма. Ее
следует снижать только тогда, когда она превышает 38oС. 

Седативные средства – это химические вещества, которые действуют на
центральную нервную систему. Применяются в качестве снотворных средств. В
небольших дозах оказывают успокаивающее действие. Эти лекарства при
длительном применении вызывают привыкание.

Анестетики – это группа химических веществ, которые способствуют
потере сознания, снижению чувствительности. Без их применения невоз мож но
хирургическое вмешательство. Например, газы оксид азота (I) N2O (закись
азота) и циклопропан С3Н6 применяются для наркоза в смеси с кисло родом
(20%) в аппаратах, которые позволяют строго дозировать смесь газов и удалять
вы ды хаемые газы. Для местного обезболивания часто применяется лидокаин.

Все описанные выше лекарства называются аллопатами, так как они
вызывают симптомы, противоположные болевым (от греч. allo – “другой”,
pathos – “страдание”). К аллопатическим методам относится также фито -
терапия (которая использует только лечебные травы), ароматерапия (лечение
запахами эфирных масел), органотерапия (использует лекарственные вещества
животного происхождения). 

Гомеопатические средства используются в исключительно малых дозах. В
отличие от аллопатии, гомеопатия мобилизует собственные защитные силы  орга -
низма. Поскольку она использует природные вещества в очень малых дозах,
полностью исключаются аллергические реакции и непереносимость. 

Обеспечение качества медикаментов – это задача фармацевтической про -
мышленности. Однако важное значение имеют также совместные уси лия тех,
кто обязан заботиться о здоровье людей. 

1. Перечисли источники энергии человеческого организма. 
2. Что представляет собой реакция “горения”? Напиши примеры уравнений. 
3. Почему глюкоза является наиболее предпочтительным источником энергии для

организма?
4. Перечисли жизненные функции белков. 
5. Какие витамины растворимы в воде и какова их роль в организме? Перечи с ли

продукты, содержащие эти витамины. 
6. Какие витамины растворимы в жирах и какова их роль в организме? Пере чис ли

продукты, содержащие эти витамины.
7. Что такое медикаменты и как они классифицируются?
8. Охарактеризуй действие следующих лекарств: 

а) антибиотиков;  б) анальгетиков, жаропонижающих и противовоспалитель ных;
в) седативных; г) анестетиков;  д) гомеопатических.

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß
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Химия участвует в получении разных веществ и
создании материалов для изготовления всевозможных
изделий. Это металлы, керамика, полимеры, компо -
зиционные материалы.

Металлы и керамика нам уже знакомы. Произ -
водство металлов, особенно стали и алюминия, растет
во всем мире. Производство полимеров с каждым годом
все больше приближается к прои зводству металлов.
Еже годно производится око ло 30 млн. тонн полимеров
в виде нитей, тканей, пленок и пластмасс. Материалы,
изготовленные на основе полимеров, – лег кие,
прочные, гибкие, коррозионно�устойчивые, хо ро шие
изоляторы.

Это, например, полиэтилен, капрон, лавсан, орга -
ническое стекло. Предметы из них изготавливают выдав -
ливанием в форму нагретой массы полимера – литье под
давлением или выдувание. Так производят плас ти ко вые
бутылки, трубы, ручки, рас чески, пуговицы, пробки,
посуду, изоли рую щие оболочки проводов, корпусы ком -
пьютеров и т. д.

На основе полимеров изготавливают пластмассы –
материалы, способные при определенных условиях фор мо -
ваться и сохранять приданную им форму. Кроме поли ме ра
пластмассы содержат наполнители, плас тифи каторы, пиг -
менты. Наполнители (зола, тальк, бумага, стекло волокно)
повышают механическую проч ность изделия и удешев -
ляют его, так как расход поли мера уменьшается. Пиг -
менты добавляют для цвета. Из пластмасс сделаны многие
предметы, ко то рые нас окружают.

Композиционные материалы (КМ) – это материалы
будущего. Зачем они нужны? Дело в том, что обычные
материалы имеют пределы применения, определенные
природой. Металлы пластичны, но при высоких темпе -
ратурах плавятся. Керамические материалы устойчивы
при высоких температурах, но не пластичны. Пласт массы
дешевы, легко обрабатываются, хими чески инерт ны, но
неустойчивы даже при темпе ра турах 200–300°C.

Композиционные материалы (лат. композицио –
“составление”) сочетают достоинства всех этих мате -
риалов. Например, углепластик. Его получают на основе
длинных и тонких волокон графита, распределенных в
полимере. Он применяется там, где требуется жесткость и
легкость. Из него делают детали космических кораб лей,
современные теннисные ракетки, рыболовные уди ли ща,
велосипедные рамы и многое другое.

6.4. ñîâðåìåííûå ìàòåðèàëû

Рис. 6.4. Современные
материалы находят при -
ме ние в космо нав тике

Рис. 6.5. Современные
материалы приме -
няются в производстве
компьютеров

Широко используются
материалы на основе
фенолформальдегид-
ных смол. Последние
в виде кипящей жид-
кой массы смеши-
ваются с отходами
древесины, ткани,
стекла или металла.
Попутно решается
проблема защиты
окружающей среды.
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Проблема охраны окружающей среды от загряз не -
ний в настоящее время носит глобальный характер.

Типы загрязнений среды. Любые химические про дук -
ты, патогенные биологические материалы или фи зи ческие
воздействия, которые вредят или представляют опасность
для че ловека и окружающей среды (земли, воздуха,
флоры, фау ны, воды и др.), называются загряз нениями.
Рассмо трим более подробно различные типы загрязнений.
В за ви   симости от происхождения загряз нения бывают при   -
родными и антропогенными, т. е. образу ющимися в ре -
зуль тате деятельности человека. Природные загряз не ния
не зависят от вмешательства человека. К ним отно сятся
извержения вулканов, выделения нефти или природного
газа, землетрясения и др. Антропогенные за гряз нения
связаны с деятельностью человека. В зави си мости от их
природы рассмотрим следующие загряз нения:

• химические – это загрязнения отходами поли ме -
ров, пластмасс, каучуков, пестицидами, нитратами,
вред ными ме таллами (свинцом, ртутью), выбросами
хими ческих пред  приятий, выхлопными газами, сига -
ретным дымом и др.; 

• биологические – загрязнения различными па то -
генными организмами, живыми или мертвыми;

• физические – загрязнения земной или космической
радиацией, терми ческие и звуковые загрязнения.

Интенсификация промышленного производства, ши -
ро кое использование удобрений и пестицидов, рост плот -
ности населения, увеличение количества транспортных
средств и числа курильщиков способствуют стремитель -
ному росту химических загрязнений. 

Многие считают, что главным виновником ухуд -
шения экологической ситуации является химия.

Химия загрязняет? Нет! Не химия виновата в эко -
логической беде. Анализируя определенные ситуации,
связанные с загрязнениями местности, можно прийти к
заключению, что иногда причиной экологических
проблем являются специалисты (химики, агрономы,
технологи, лесоводы и др.). Их некомпетентность и
безответствен ность приводит к нарушению технологии
произ водства или применения химических веществ, а
также переработки и захоронения отходов. Кто�то из
великих химиков сказал: «В химии нет отходов, есть
продукты, лежащие не на своем месте». 

Именно химия как учебный предмет и как наука
вносит свой вклад в защиту окру жа ю щей среды. Химики
определяют природу загрязнений, их кон цен трацию в

6.5. Õèìèÿ è îêðóæàþùàÿ ñðåäà
Экология – это наука,
которая изучает
отношения между
живыми организмами
и средой их обитания.
Экология – сложная
наука. Она основы -
вается на исследо -
ваниях по зоологии,
ботанике, генетике,
почвоведению, химии,
биохимии,
физиологии, защите
окружающей среды. 

Антропогенные
загряз нения – это
следствие деятель -
ности человека. 

Сточные воды,
за гряз ненные быто -
вы ми и промышлен -
ными отходами,
запрещается сбра -
сывать в реки, озера и
моря без очистки, так
как содержа щиеся в
них вредные
вещества нарушают
экологическое рав -
новесие и влияют на
здоровье людей. 
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окружающей среде, определяют допус тимую концен -
трацию, которая не опасна для живых орга низмов. Вместе
с другими специалистами химики ищут способы пре -
дупреждения и ликвидации загряз нений, возникающих
при авариях – как природных, так и антро погенных.

Для защиты окружающей среды используются
филь  тры, снижающие выделение вред ных газов. Этими
фильтрами обо ру дуются заводы и транспортные сред -
ства. Вместе с тем обычные материалы для изго товления
посуды и тары (стекло, пластик и др.) заменяются на
такие, которые способны подвергаться биораз ложению.
Одной из эффективных мер является опти маль ное и пов -
тор ное исполь зо вание бумаги, пласт масс, стекла и
других материалов, по лучение био газа из отходов сель -
ско  хозяйственного производства. 

Доказав отравляющее (канцерогенное) действие куре -
ния, химики предложили принять постановление о
запрете курения в общественных местах (учебных заве де -
ниях, больни цах, театрах, в транспорте и т. п.).

Гражданская позиция. При изучении химии в 7–9
клас сах в каждой теме обращалось внимание на источ -
ники за грязнения (кислотные дожди, разрушение
озонового слоя, образование оксидов СО, СО2, NO, пар ни -
ковый эффект и др.). Были предложены и некоторые
меры предотвращения или контроля загрязнений.

Мы изучаем и понимаем химию, поэтому должны
внима тель но наблюдать за всеми случаями загрязнений и
принимать участие в борьбе с «атаками на природу» на
протяжении всей жизни, начиная со школьных лет. 

Наше здоровье, качество нашей жизни зависят от
здоровья среды, в которой мы живем. Обя зан ность
каж дого – защищать окружающую среду!

Рис. 6.6. Заводские тру -
бы, не оборудо ванные
фильтрами для улавли -
вания загрязнений

Рис. 6.7. Следствием
загрязнения воды
нефтью является гибель
морской флоры и фауны 

1. Просмотрите изученные темы учебника химии для 9-го класса, найдите те, в которых
обращается внимание на загрязнения и защиту окружающей среды.

2. Опишите загрязнения, замеченные в вашей местности. Какие меры были предприняты
для борьбы с загрязнением окружающей среды? Каков ваш вклад?

3. Предложите меры по улучшению состояния парков, рек, озер, родников в вашей
местности.

1. Охарактеризуй следующие материалы:
а) металлы; б) керамику; в) полимеры;     г) композиционные материалы.

2. Что производится из:
а) металлов;    б) керамики;    в) полимеров;   г) композиционных материалов?

âîÏðîñû è ÓÏðàÆíÅíèß

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е
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3. Напиши короткий рассказ о роли химии в создании современных материалов. 
4. Что такое загрязнения? Назови их типы. 
5. Приведи примеры химических загрязнений. 
6. Какова роль химии в защите окружающей среды?
7. Объясни процессы загрязнений, происходящие при исспользовании транс порта и

предложи меры по сни жению вредных выбросов. 

6.6. Õèìèÿ è ïîâñåäíåâíàÿ æèçíü

В этом разделе ставятся некоторые задачи и предлагаются их решения, в
которых отражена прямая связь химии и повседневной жизни. 

Задача №1. 
Требуется удалить разные пятна: ржавчины, масляное, кофейное, йода,

морковного сока, вишневого сока, мясного соуса. В вашем распоряжении сле -
дующие средства: отбеливатель, моющее средство для белья, ультрафио летовый
источник, зубная паста, лимонная кислота, ацетон. Подберите подхо дящее
средство для удаления каждого пятна.

Ответ:
• Пятно от ржавчины можно удалить лимонной кислотой, которая его

обесцвечивает. 
• Свежее масляное пятно может быть легко удалено ацетоном или зубной

пастой. 
• Пятна от кофе, морковного или вишневого сока могут быть удалены с

помощью отбеливателя. 
• Пятно от мясного соуса может быть удалено с помощью моющего

средства, содержащего ферменты.
• Пятно от морковного сока можно удалить на солнечном свету, так как в

моркови есть каротин, очень чувствительный к ультрафиолетовому излучению. 
• Пятно от йода можно удалить бензином или при нагревании (йод воз го -

няется). 

Задача № 2. 
Почему все виды укладки волос делаются, как правило, при нагревании? 
Ответ: Взаимодействие между белковыми цепочками – это химическая

реакция, которая ускоряется при нагревании.

Задача № 3.
После употребления некоторых сортов яблок зубы становятся очень чувс -

тви тельными к теплу и холоду. Это ощущение может быть устранено, если
чистить зубы дважды в день пастой, содержащей фтор. Как объяснить это
явление с химической точки зрения, если известно, что зубная эмаль имеет
состав, подобный минералу Са5ОН(РО4)3?

Ответ: По составу зубная эмаль относится к основным солям, поскольку
содержит группу ОН. Все основные соли легко растворяются в кислотах, в том
числе слабых, таких как лимонная или щавелевая, которые содержатся в
кислых фруктах. Поэтому частичное растворение зубной эмали делает зубы
более чувствительными к теплу и холоду. Содержащийся в зубной пасте ион
фтора замещает гидроксильную группу в составе зубной эмали:
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Ca5(OH)(PO4)3 + Na2F(PO3) ® Ca5F(PO4)3 + Na2(OH)(PO3)
При этом образуется фторапатит кальция, хуже растворяющийся в кис -

лотах.
Задача № 4. 
Слабо токсичный препарат, который можно использовать в сельском хо -

зяйстве для борьбы с болезнями растений, может быть приготовлен из дре -
весной золы: 1 литр золы кипятят в 4 литрах воды в течение 1 часа, оставляют
для охлаждения, затем фильтруют и прибавляют 10–20 г мыла.

Как действует этот препарат и какие группы в нем играют роль пестицида:
органические или неорганические?  

Ответ: В состав золы входят неорганические вещества: карбонаты ка лия,
кальция и магния. Основным компонентом является К2СО3, поэтому по лу чен -
ный препарат относится к неорганическим пестицидам.

Задача № 5.
Чистый воздух способствует росту животных. Однако на фермах он за -

грязнен разными газами: оксидом углерода (IV), аммиаком, сероводородом. За -
грязнения воздуха приводят к снижению продуктивности животных и влияют
на здоровье молодняка. Чтобы освежить воздух, применяются элек три ческие
вентиляторы, однако они создают сквозняки. Поэтому есть и дру гие методы
очистки воздуха в этих помещениях. 

Может ли частая побелка стен и перегородок влиять на состав воздуха?
Ответ: Да, может. Известь поглощает СО2 и Н2S по реакциям:

Ca(OH)2 + CO2 = CaCO3 + H2O
Ca(OH)2 + H2S = CaS + 2H2O

Задача № 6. 
В последнее время на рынке косметических товаров для ухода за волосами

реклама обещает много средств, способствующих росту объема и массы волос.
Возможно ли это с химической точки зрения?

Ответ: Это возможно, благодаря активности кератина, входящего в состав
волос. При использовании определенных препаратов, растворенных в теплой
воде происходит разрыв некоторых связей в молекуле белка. В месте разрыва
этих связей происходит взаимодействие с похожими на кератин веществами.
Например, бальзам «Sunsilk» содержит частицы, образующиеся при гидро лизе
натурального шелка. Эти частицы взаимодействуют с кератином волос, и таким
образом увеличивается объем и масса волос на некоторое время, до следующего
их мытья.

1. Ïîñìîòðèòå, ñêîëüêî ìåäèêàìåíòîâ ó âàñ äîìà. îïðåäåëèòå, ê êàêèì òèïàì îíè
îòíîñÿòñÿ. Ïîïûòàéòåñü íàéòè î íèõ äîïîëíèòåëüíóþ èíôîðìàöèþ (ïðèìåíåíèå, ìîëå -
êóëÿðíóþ ôîðìóëó, ñòðîåíèå è äð.).

2. îïèøèòå íåñêîëüêî ïðèìåðîâ ïðèìåíåíèÿ õèìè÷åñêèõ âåùåñòâ â ïîâñåä íåâ íîé
æèçíè. 

Р А Б О Т А  В  Г Р У П П Е
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Ïðèëîæåíèå 1

Основные правила техники безопасности при работе в
химическом кабинете
1. Перед началом работы следует проверить наличие и

целостность посуды, приборов. Сообщить лаборанту о
не поладках.

2. Надеть рабочие халаты, использовать по указанию учи -
теля другие средства защиты (очки, перчатки и др.).

3. Прочесть этикетку на склянке или банке, прежде чем
отлить или отсыпать реактив.

4. Не оставлять открытыми склянки и банки с реактивами.
Не путать пробки и пипетки для отбора реактивов.

5. Брать столько реактива, сколько указано в руководстве.
Примечание. Для экономии реактивов в лаборатории и защиты
окружающей среды все эксперименты следует проводить с малыми
количествами реактивов.

6. Не выливать и не высыпать реактивы обратно в склян ки
и банки. Избыточный или неиспользованный реак тив
сливать (ссыпать) в предназначенную для этого посуду
или сдавать лаборанту.

7. Не брать реактивы руками, а только специальным
инструментом (ложечкой, шпателем).

8. Не пробовать реактивы на вкус, так как 3/4 из них
ядовиты и опасны.

9. Проверять запах только по правилу: легким движением
руки над сосудом направить газ к носу.

10. Не проливать реактивы на кожу или одежду. Если это
случилось – промыть место водой и сразу сообщить учи -
телю или лаборанту.

11. Не ставить горячие предметы на стол, а только на
специальную подставку.

12. Не проводить опыты, не предусмотренные данной
работой.

13. Осторожно обращаться с огнем. Не работать с легковос-
пламеняющимися веществами вблизи огня. В случае
возгорания гасить огонь песком или накрывая тряпкой,
полотенцем, чтобы прекратить доступ воздуха (в отсут-
ствие воздуха огонь погаснет).

14. Привести в порядок рабочее место в конце занятия. 
15. Вымыть руки по окончании работы.

Соблюдение этих правил обязательно для всех уча -
щихся, так как пренебрежение ими может привести к
серьезным последствиям — ожогам, порезам, отрав  ле ниям.
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Ïðèëîæåíèå 2
Инструкция по подготовке и проведению практических занятий
Чтобы понять и усвоить курс химии, нужно по мере изучения теоретического

материала выполнять все указанные в учебнике практические работы и лабо ра -
торные опыты. Для успешного и безопасного проведения химического экспери мента
необходимо запомнить и строго выполнять пра вила работы и техники без опасности в
химическом кабинете.

К каждому практическому занятию ученик должен готовиться дома:
а) повторить соответствующие параграфы учебника;
б) внимательно прочитать содержание работы;
в) в специальной тетради для практических работ кратко записать содержание

работы: приборы и материалы, что нужно сделать, рисунок прибора, уравнения
реакций, оставляя место для записи наблюдений и выводов, которые будут сделаны
во время практической работы;

г) повторить правила техники безопасности (Приложение 1), запомнить допол -
нительные пра вила, если они есть в данной работе.

Каждый ученик должен выполнять все опыты на своем рабочем месте, используя
приборы и реактивы, предназначенные для него. 

ðàñòâîðèìîñòü êèñëîò, îñíîâàíèé è ñîëåé â âîäå

Р – растворимо (больше 1 г на 100 г воды); М – малорастворимо (от 1 г до 0,01 г воды); 
Н – практически нерастворимо (менее 0,01 г в 100 г воды); “–” – разлагается водой или не
существует; – разлагается с выделением газа, само-газ. ®
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Идентификация катионов и анионов

Ïðèëîæåíèå 3
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Периодическая система

Летучие
водородные
соединения

Высшие 
оксиды

Ïðèëîæåíèå 4
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химических элементов
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