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№1 Электронная конфигурация 

В 1911 году Эрнест Резерфорд, проделав ряд экспериментов, пришёл к 

выводу, что атом представляет собой подобие планетной системы, в которой 

электроны движутся по орбитам вокруг расположенного в 

центре атома тяжёлого положительно заряженного ядра. 

АТОМ- мельчайшая частица химического элемента, состоящая из ядра и 

электронов 

Каждый атом состоит из субатомных частиц – протонов (р
+
) , нейтронов 

(n
0
) и электронов (е

-
) 

Сумма числа протонов и нейтронов в атоме называется массовым 
числом. 

 

А-массовое число , Z-число протонов (порядковый номер) ,N-число 

нейтронов 

N=A−Z 

Например атом алюминия  

 

Например, число нейтронов в атоме железа равно: 

56–26=30. 

 

 

 

 



Основные характеристики элементарных частиц. 

Частица и ее 

обозначение 

Заряд Примечание 

Протон - p+ +1 Число протонов равно порядковому 

номеру элемента 

Нейтрон - n
0
 0 Число нейтронов находят по 

формуле: N=A−Z 

Электрон - 

 

−1 Число электронов равно порядковому 

номеру элемента 

 

ИОН — электрически заряженная частица 

КАТИОН — положительно заряженный ион 

АНИОН — отрицательно заряженный ион 

Разновидности атомов одного и того же элемента, имеющие одинаковый 

заряд ядра, но разное массовое число, называются изотопами. 
Слово изотоп состоит из двух греческих слов: isos — одинаковый 

и topos — место, обозначает «занимающий одно место» (клетку) в 

Периодической системе элементов. 

Химические элементы, встречающиеся в природе, являются смесью 

изотопов. Так, углерод имеет три изотопа с массой 12,13,14; кислород — три 

изотопа с массой 16,17,18 

Обычно приводимая в Периодической системе относительная атомная 

масса химического элемента является средним значением атомных масс 

природной смеси изотопов данного элемента с учетом их относительного 

содержания в природе, поэтому значения атомных масс довольно часто 

являются дробными. Например, атомы природного хлора представляют собой 

смесь двух изотопов — 35 (их в природе 75%) и 37 (их 25%); следовательно, 

относительная атомная масса хлора равна 35.5. Изотопы хлора записываются 

так: 

 



Графически одну атомную орбиталь  принято обозначать в виде 

квадратной ячейки  

 

Орбиталь — это околоядерное пространство, в котором вероятность 

обнаружения электрона равна 95%. 

Т.о. можно описать 4 разных видов орбиталей, имеющих разную 

энергию и различную форму: 

s-орбитали (имеют шарообразную форму), 

p-орбитали (объемные восьмерки, гантелеобразная форма) 

d- и f-орбитали (орбитали более сложной формы). 

В зависимости от того, какой подуровень атома заполняется электронами 

последним, все элементы, как вы уже поняли, делят на четыре электронных 

семейства, или блока: 

1. s-элементы; электронами заполняется s-подуровень внешнего 

уровня атома; к s-элементам относятся водород, гелий и элементы главных 

подгрупп I и II групп; 

2. р-элементы; электронами заполняется р-подуровень внешнего 

уровня атома; к р-элементам относятся элементы главных подгрупп III–VIII 

групп; 

3. d-элементы; электронами заполняется d-подуровень 

предвнешнего уровня атома; к d-элементам относятся элементы побочных 

подгрупп I–VIII групп, т.е. элементы вставных декад больших периодов, 

расположенных между s− и р−элементами. Их также называют переходными 

элементами; 

4. f-элементы; электронами заполняется f−подуровень третьего 

снаружи уровня атома; к ним относятся лантаноиды и актиноиды. 

 

 

Элементы, внешние электроны которых занимают только s-подуровень, 

называются s-элементами. Таким же образом называют p-элементы, d-

элементы и f-элементы. 

Из принципа Паули вытекает, что на энергетическом уровне n может 

находиться не более чем 2n
2
 электронов, на n

2
 подуровнях. 

правило Клечковского. В случае, когда сумма равна, сначала идет 

заполнение энергетического уровня с  наименьшим главным квантовым 

числом. 

 



Правила заполнения орбиталей 
Заполнение орбиталей происходит в следующем порядке: 

1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 4s < 3d < 4p < 5s < 4d < 5p < 6s < 5d ≈ 4f < 6p < 7s 
Таким образом, на каждом энергетическом уровне s-орбитали обладают 

наименьшей энергией, далее идут p-, d- и f-орбитали. Поэтому электроны 

займут s – орбиталь прежде других орбиталей. 

 

 

 



 

 

Графически подуровни изображают так 

 

 



 

 

 



 

 



 

 



 

 



 

 

 

строение электронных оболочек атомов 

 

Схемы электронного строения атомов показывают распределение электронов 

по электронным слоям (энергетическим уровням). 



 

Электронные формулы атомов показывают распределение электронов по 

энергетическим уровням и под уровням. 

 

Графические электронные формулы атомов показывают распределение электронов не 

только по уровням и под уровням, но и по орбиталям. 

 

 



 

 

 



 

 

 

Вставить строение первых  20 элементов 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



№2 Закономерности изменения химических свойств элементов. 
Характеристика элементов 

 

 



 

ЭЛЕКТРООТРИЦАТЕЛЬНОСТЬ – это способность атома элемента 

притягивать к себе электроны в химической связи. 

ВАЛЕНТНОСТЬ – число связей, которые образуют атом в молекуле. 

Высшая валентность, как правило , равна  номеру группы. 

Исключения:  1.Азот, кислород, фтор; 

                        2.инертные газы - гелий, неон, аргон; 

                        3. металлы побочных подгрупп – первой (кроме меди)  

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ – условный заряд у атома в молекуле. 

Высшая положительная степень окисления определяется числом внешних 

электронов и равна номеру группы. 

Исключения:  азот (не проявляя высшей валентности, имеет высшую 

степень окисления) 

ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ СВОЙСТВА – способность отдавать 

электроны 

ОКИСЛИТЕЛЬНЫЕ СВОЙСТВА – способность присоединять 

электроны 



 

 



 

 



 

 

 

 

 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



 

№3 Электроотрицательность, степень окисления и валентность 
химических элементов 

 

 



 

 



 

 



 

 

  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



 

№4 Характеристики химических связей. Зависимость свойств веществ от 
их состава и строения 

Кристаллическая решетка. Строение вещества  

Характеристика связи в веществе 

 

 

 
 
 

 

 



 

 

 

 

 



 

 

 



 

 

 



 

 

 



 

 

 

 

 

 



 

Аморфными называют вещества, у которых нет строгого порядка в 

расположении частиц. К аморфным веществам относятся: стекло, смола, 

воск, янтарь, пластилин 

Кристаллическими называют вещества, в которых частицы располагаются 
в строгом порядке. Примеры кристаллических веществ: алмаз, сахар, 

металлы, соли, щёлочи, большинство оксидов и простых веществ 

 

ТИПЫ КРИСТАЛЛИЧЕСКИХ РЕШЕТОК 

 

 



 

 

 



 

 

 



 

 

 



№5 Классификация неорганических веществ. Номенклатура 
неорганических веществ 

 

Химические вещества можно разделить на две группы: простые и сложные. 

 

Простые вещества состоят из атомов одного элемента (О2, P4). 

Сложные вещества  состоят из атомов двух и более элементов (CaO, 

H3PO4). 

Простые вещества можно разделить на металлы и неметаллы. 



Металлы – это простые вещества, в которых атомы соединены между 

собой металлической химической связью. Металлы стремятся отдавать 

электроны и характеризуются металлическими свойствами (металлический 

блеск, высокая электро- и теплопроводность, пластичность и др.). 

Неметаллы – это простые вещества, в которых атомы соединены 

ковалентными (или межмолекулярными) связями. Неметаллы стремятся 

принимать или притягивать электроны. Неметаллические свойства – это 

способность принимать или притягивать электроны. 

 

 

 

Оксиды 

соединения, состоящие из двух элементов, одним из которых является кислород в 

степени окисления -2. 

Состав оксидов выражается общей формулой ЭхОу, где  — у число атомов 

элемента, х — число атомов кислорода. 

Числовые значения  и у определяются степенью окисления элементов. 

Примеры формул оксидов: 

 
 



В названиях оксидов вначале указывают слово оксид в именительном падеже (от 

латинского названия кислорода «оксигениум»), а затем — название элемента в 

родительном падеже:  — MgO оксид магния,  —Al2O3 оксид алюминия,  — Na2O 

оксид натрия,  —CaO оксид кальция. 

Если элемент образует несколько оксидов, то после названия элемента в скобках 

римской цифрой указывается численное значение его степени окисления: 

 

FeOоксид железа (II) 

Fe2O3оксид железа (III) 

CO оксид углерода (II) 

CO2оксид углерода (IV) 

 

Широко используется также тривиальная номенклатура, в которой названия 

веществ основаны не на особенностях их строения, а на внешнем виде или каких-то 

специфических свойствах именуемых объектов 

 



 
 

 

 



 

Несолеобразующие оксиды 

оксиды, которые не взаимодействуют ни с кислотами, ни с щелочами и не 

образуют солей.К ним относятся  

 
Солеобразующие оксиды 

оксиды, которые взаимодействуют с кислотами или щелочами с образованием 

солей и воды. Солеобразующие оксиды делятся на основные, кислотные, амфотерные. 

 

Основные оксиды — это оксиды, которые проявляют характерные основные 

свойства. К ним относят оксиды, образованные атомами металлов со степенью 
окисления +1 и +2. Например, оксид лития Li2O, оксид железа (II) FeO. 

 

Кислотные оксиды — это оксиды, которые проявляют кислотные свойства. К ним 

относят оксиды, образованные атомами металлов со степенью окисления +5, +6 и 
+7, а также атомами неметаллов с любой степенью окисления. Например, оксид 

хлора (I) Cl2O, оксид хрома (VI) CrO3. 

 

Амфотерные оксиды — это оксиды, которые проявляют и основные, и кислотные 

свойства. Это оксиды металлов со степенью окисления +3 и +4, а также четыре 

оксида со степенью окисления +2: ZnO, PbO, SnO и BeO. 

Двойные оксиды — это некоторые оксиды, образованные элементом с разными 

степенями окисления. Например, магнетит (магнитный железняк) FeO·Fe2O3. 



 

ГИДРОКСИДЫ 

сложные вещества, молекулы которых состоят из атомов металлов и гидроксогрупп. 

 

Общая формула оснований  Ме(ОН)n, где n — число гидроксогрупп. 

С точки зрения теории электролитической диссоциации, основания — это соединения, 

образующие при диссоциации в водном растворе из отрицательных ионов только 

гидроксид-ионы ОН
-
. 

По современной номенклатуре основания принято называть гидроксидами элементов с 

указанием степени окисления (если она имеет переменное значение), 

например: NaOH — гидроксид натрия,  KOH— гидроксид калия, Cr(OH)2 — 

гидроксид хрома(II), Fe(OH)2 — гидроксид железа(II). 

 

Гидроксиды делятся на основания (растворимые в воде «щлочи» и нерастворимые в 

воде)  и на амфотерные гидроксиды  

 

 
 

 



 

КИСЛОТЫ 

Кислоты-сложные вещества, молекулы которых состоят из атомов водорода и 

кислотного остатка. 

Общая формула кислот НnA , где n — число атомов водорода, а A  — кислотный 

остаток. 

КЛАССИФИКАЦИЯ КИСЛОТ 

По составу кислоты делят на кислородсодержащие и бескислородные .По числу 

атомов водорода , содержащихся в молекуле и способных замещаться на атомы 

металла ,кислоты делят на одноосновные , двухосновные, трехосновные 

 

Названия бескислородных кислот составляют, добавляя к корню русского названия 

элемента, образующего кислоту, суффикс «о», а затем «-водородная кислота», 

например:  HCl— хлороводородная кислота,  HBr— бромоводородная 

кислота, H2S — сероводородная кислота. 

Названия кислородсодержащих кислот также образуются от русского названия 

соответствующего элемента с добавлением «кислота». При этом в название 

кислоты, в которой элемент находится в высшей степени окисления, оканчивается 

на «-ная» или «-овая», например,   HClO4 — хлорная кислота, H2SO4 — серная 

кислота, H3AsO4 — мышьяковая кислота. При понижении степени окисления 

элемента окончания изменяются в последовательности: «-оватая» (HClO3 — 

хлорноватая кислота), «-истая» (HClO2 — хлористая кислота), «-оватистая» 

(HClO — хлорноватистая кислота). 



 

 

Если одному и тому же оксиду соответствует несколько кислот, то к названию 

кислоты, содержащей наименьшее число атомов кислорода, добавляется приставка 

«мета», а к названию кислоты, содержащей наибольшее число атомов кислорода — 

«орто», например,  HPO3— метафосфорная кислота, HPO4 — ортофосфорная 

кислота. 

 



 

 



 

СОЛИ 

Соли-сложные вещества, состоящие из катионов металлов и анионов кислотных 

остатков. 

КЛАССИФИКАЦИЯ СОЛЕЙ 

Средние(нормальные)соли- это соли ,которые образуются при замещении атомами 

металла всех атомов водорода в молекуле кислоты  

 

H3PO4+3NаOH=Na3PO4+3H2O 

=фосфат натрия + вода 

Кислые соли –это соли, которые образуются при неполном замещении атомов 

водорода в молекулах кислот атомами металлов 

H3PO4+2NаOH=Na2HPO4+2H2O 

=гидрофосфат натрия+ вода 

 

К названиям кислых солей добавляется приставка гидро- (обозначающая один атом 

водорода) например NaHCO3 –гидрокарбонат натрия. Или приставка дигидро- 

(обозначает 2 атома водорода)например NaH2PO4– дигидрофосфат натрия. 

Основные соли-соли, в составе которых имеются также гидроксогруппы 

 



Mg(OH)2+HCl=Mg(OH)Cl+H2O 

=основный хлорид магния+ вода 

Комплексные соли-это соли, содержащие комплексный катион или комплексный 

анион (K3[Fe(CN)6], [Cu(NH3)4]Cl2) 

Названия солей составляются из названия кислотного остатка и названия металла. 

Главным в названии является кислотный остаток 

Соль какой кислоты Кислотный 
остаток 

Валентность 

остатка 
Название 
солей 

Примеры 

Азотная HNO3 NO3
- I нитраты Ca(NO3)2 нитрат 

кальция 

Азотистая HNO2 NO2 I нитриты KNO2 нитрит 

калия 

Кремниевая H2SiO3 SiO3
2- II силикаты Na2SiO3 силикат 

натрия 

Серная H2SO4 SO4
2- II сульфаты PbSO4 сульфат 

свинца 

Сернистая H2SO3 SO3 II сульфиты K2SO3сульфит 

калия 

Угольная H2CO3 CO3
2- II карбонаты Na2CO3 карбонат 

натрия 

Фосфорная H3PO4 PO4
3- III фосфаты AlPO4 фосфат 

алюминия 

Бромоводородная HBr Br- I бромиды NaBr бромид 

натрия 

Иодоводородная HI I- I иодиды KI иодид калия 

Сероводородная H2S S2- II сульфиды FeS сульфид 

железа (II) 

Соляная HCl Cl- I хлориды NH4Cl хлорид 

аммония 

Фтороводородная HF F- I фториды CaF2 фторид 

кальция 

 

 

 

 

 

 

 

 



№6 Свойства оснований, амфотерных гидроксидов, кислот и солей. 
Ионный обмен и диссоциация 

Физические свойства оснований 

Щёлочи – растворимые в воде основания, представляют собой твёрдые 

кристаллические вещества, их растворы мылки на ощупь. Гидроксиды щелочных 

металлов (NaOH,KOH ) гигроскопичны (поглощают из воздуха водяные пары и 

расплываются). Щёлочи вызывают сильные химические ожоги при попадании на кожу 

или в глаза, поэтому их называют также «едкими щелочами». 

Нерастворимые в воде основания выпадают из растворов в виде студенистых 

аморфных осадков, которые со временем кристаллизуются. Они часто имеют 

переменный состав. Гидроксиды многих переходных металлов (железа, меди, никеля и 

др.) окрашены. 

Химические свойства оснований 

Химические свойства растворимых и нерастворимых оснований различаются, поэтому 

рассматривать их лучше в сравнении. 

 

 

 



 

 

 



 

 

Физические свойства амфотерных гидроксидов 

Амфотерные гидроксиды — твёрдые кристаллические вещества, практически 

нерастворимые в воде.Гидроксид хрома(III) серо-зелёный, остальные амфотерные 

гидроксиды большей частью имеют белый цвет. 

Химические свойства амфотерных гидроксидов 

1. Амфотерные гидроксиды реагируют с кислотами, образуя соли. 
   
Например, при взаимодействии гидроксида цинка с соляной кислотой 

образуются хлорид цинка и вода: 

Zn(OH)2+2HCl→ZnCl2+2H2O. 

  

При взаимодействии гидроксида алюминия с серной кислотой 

образуются сульфат алюминия и вода: 

2Al(OH)3+3H2SO4→Al2(SO4)3+6H2O. 

  



2. Амфотерные гидроксиды взаимодействуют с растворами 
щелочей с образованием комплексных солей. 
  

Например, в реакции взаимодействия гидроксида цинка и раствора 

гидроксида натрия происходит образование комплексной соли — 

тетрагидроксоцинката натрия: 

Zn(OH)2+2NaOH→Na2[Zn(OH)4]. 

  

В реакции взаимодействия гидроксида алюминия и раствора гидроксида калия 

происходит образование комплекной соли — тетрагидроксоалюмината калия: 

Al(OH)3+KOH→K[Al(OH)4]. 

  

3. Амфотерные гидроксиды разлагаются при нагревании. 
   
Например, при разложении гидроксида цинка образуются оксид цинка и вода: 

Zn(OH)2→ZnO+H2O↑. 

  

При разложении гидроксида алюминия образуются оксид алюминия и вода: 

2Al(OH)3→Al2O3+3H2O↑. 

 

Агрегатное состояние кислот  
При нормальных условиях (при температуре 0°C) кислоты могут быть как 

твёрдыми веществами, так и жидкостями. 

  

Твёрдым  веществом являются ортофосфорная H3PO4, кремниевая H2SiO3, 

уксусная CH3COOH, борная H3BO3 и также лимонная кислота. 

  

В жидком  агрегатном состоянии находятся серная H2SO4 и 

азотная кислота HNO3. 

 

Некоторые кислоты вообще не существуют в чистом виде, а представляют 

собой водные растворы. 

  

Например, при растворении в воде соответствующих газов образуются 

плавиковая HF, соляная HCl, бромоводородная HBr, иодоводородная HI и 

сероводородная кислота H2S. В виде разбавленных водных растворов 

существует сернистая кислота H2SO3. 

 

Цвет 
Водные растворы кислот, как правило, являются бесцветными. 

 

Запах 
Некоторые кислоты являются летучими и в концентрированном виде имеют 

резкий запах. 

  

Например, резкий характерный запах имеют концентрированная азотная 

и концентрированная соляная кислота. Наверное, ни с чем другим 

невозможно перепутать характерный запах уксусной кислоты. 



Сероводородная кислота H2S имеет специфический «аромат» сероводорода, 

напоминающий запах тухлых яиц. 

 

Растворимость кислот в воде 
   
В подавляющем большинстве кислоты хорошо растворяются в воде. 

Практически нерастворимой является кремниевая кислота H2SiO3. Плохо 

растворяется в воде борная кислота H3BO3. 

  

Правила безопасности при работе с кислотами 

  
Серная, соляная, уксусная кислоты могут вызывать сильные ожоги, разрушать 

ткани. Поэтому при работе с кислотами необходимо соблюдать особые меры 

предосторожности. 

 

Химические свойства кислот 

1.  Действие кислот на индикаторы. 
  
Водные растворы кислот изменяют окраску индикаторов. 

В кислой среде фиолетовый лакмус, метилоранж и универсальный индикатор 

становятся красными. 

Окраска некоторых индикаторов в различных средах 

 

2. Взаимодействие кислот с металлами. 
   
Кислоты взаимодействуют с металлами, стоящими в ряду активности 

металлов левее водорода. В результате реакции образуется соль и выделяется 

водород. 



 
 
   

Можно сказать, что металлы, расположенные в ряду активности левее, вытесняют 
водород из кислот. 

  

Например, при взаимодействии магния с соляной кислотой образуется хлорид 

магния и выделяется водород: 

   

Mg+2HCl→MgCl2+H2↑. 

  

Эта реакция относится к реакциям замещения. 

  

Необходимо отметить, что азотная кислота и концентрированная серная кислота с 

металлами взаимодействуют иначе (соль образуется, но водород при этом не 

выделяется). 

3. Взаимодействие кислот с основными и амфотерными оксидами. 
   
Кислоты реагируют с основными и амфотерными оксидами. В результате реакции 

обмена образуются соль и вода. 

  

Например, при взаимодействии основного оксида калия с азотной кислотой 

образуется соль нитрат калия, а при взаимодействии амфотерного оксида 

алюминия с соляной кислотой образуется соль хлорид алюминия: 

  

K2O+2HNO3→2KNO3+H2O, 

  

Al2O3+6HCl→2AlCl3+3H2O. 

  

  

4. Взаимодействие кислот с основаниями и с амфотерными гидроксидами. 
   
Кислоты реагируют с основаниями и с амфотерными гидроксидами, образуя соль и 

воду.  

   

Так же, как в предыдущем примере, при взаимодействии гидроксида калия и 

гидроксида алюминия с кислотами образуются соответствующие соли: 

  

 KOH+HNO3→KNO3+H2O, 

  



Al(OH)3+3HCl→AlCl3+3H2O. 
  

Реакции обмена между кислотами и основаниями называют 
реакциями нейтрализации. 

5. Взаимодействие кислот с солями. 
   
Реакции обмена между кислотами и солями возможны, если в результате образуется 

практически нерастворимое в воде вещество (выпадает осадок), образуется летучее 

вещество (газ) или слабый электролит. 

  

А) Кислоты реагируют с растворами солей, если в результате реакции один из 

продуктов выпадает в осадок. 

  

Например, при взаимодействии раствора серной кислоты с раствором хлорида бария в 

осадок выпадает сульфат бария, а при взаимодействии раствора силиката натрия с 

раствором азотной кислоты в осадок выпадает кремниевая кислота: 

  

H2SO4+BaCl2→BaSO4↓+2HCl,  
  

Na2SiO3+2HNO3→H2SiO3↓+2NaNO3. 
   
Б) Продукт реакции при обычных условиях, либо при нагревании, улетучивается. 

  

Например, при действии концентрированной серной кислоты на кристаллический 

хлорид натрия образуется газообразный хлороводород, а при действии соляной 

кислоты на сульфид железа(II) выделяется газ сероводород: 

  

NaCl(тв.)+H2SO4(конц.)→Na2SO4+2HCl↑, 

  

FeS+2HCl→FeCl2+H2S↑. 

 

Физические свойства солей 
 При нормальных условиях соли — твёрдые кристаллические вещества. У солей 

типичных металлов — ионная кристаллическая решётка, поэтому они имеют 

сравнительно высокую температуру плавления и нелетучи. 

  
Окраска солей чрезвычайно разнообразна. Отдельные кристаллы некоторых солей 

бесцветны, однако в массе множество таких мелких кристалликов приобретает белый 

цвет. Прозрачны и бесцветны отдельные кристаллы галогенидов щелочных металлов, 

например, хлорида натрия. 

  

Многие соли имеют характерную окраску. 

 

Цвет соли  Примеры 

Чёрный   Сульфид свинца(II), железа(II), серебра 



Кроваво-

красный 
 Роданид железа(III) 

Красный  Гексацианоферрат(III) калия, сульфид ртути(II) (киноварь) 

Розовый 

 Кристаллогидраты солей марганца(II), разбавленный 

раствор 

 перманганата калия 

Оранжевый  Дихроматы 

Бурый  Соли железа(III), концентрированные растворы этих солей 

Светло- 

коричневый 
 Сульфид марганца(II) 

Жёлтый 

 Иодид свинца(II), фосфат серебра, хроматы, 

гексацианоферрат(II) калия, 

 разбавленные растворы солей железа(III) 

Бледно-жёлтый  Бромид и иодид серебра 

Зелёный  Соли никеля(II) 

Тёмно-зелёный  Манганат калия 

Светло-зелёный  Гептагидрат сульфата железа(II) 

Тёмно-синий 
 Гексацианоферрат(II) железа(III), гексацианоферрат(III) 

железа(II) 

Синий  Пентагидрат сульфата меди(II), растворы солей меди(II) 

Фиолетовый  Перманганат калия 

Белый 

 Сульфаты, карбонаты и фосфаты щелочноземельных 

металлов, 

 карбонат и фосфат магния; хлорид, сульфат, карбонат 

серебра; 

 сульфид цинка; кристаллический сульфат меди(II) 

 

Соли  Растворимость 

Нитраты, ацетаты  Практически все хорошо растворимы 

Соли щелочных металлов 

(натрия, калия) и аммония 
 Практически все хорошо растворимы 

Хлориды (это же относится 

к бромидам и иодидам) 

 Большей частью хорошо растворимы. 

Практически 

 нерастворимы AgCl и PbCl2. Растворимость 

 галогенидов свинца(II) с повышением 

температуры резко  

 возрастает 



Сульфаты 

 Большей частью хорошо растворимы. 

Малорастворимы 

 Ag2SO4 и CaSO4. Практически нерастворимы 

 PbSO4, SrSO4, BaSO4 

Фосфаты, карбонаты, 

сульфиты, силикаты 

 Практически все нерастворимы, за исключением 

солей 

 щелочных металлов (натрия, калия) и аммония 

Сульфиды 

 Практически все нерастворимы, за исключением 

солей  щелочных, щелочноземельных металлов и 

аммония 

Кислые соли  Растворимы намного лучше, чем средние 

 

Растворы солей хорошо проводят электрический ток. 

Химические свойства солей 

1.Соли являются электролитами. 
  

В водных растворах соли диссоциируют на положительно заряженные ионы 

(катионы) металлов и отрицательно заряженные ионы (анионы) кислотных 

остатков. 

 

Например, при растворении кристаллов хлорида натрия в воде положительно 

заряженные ионы натрия и отрицательно заряженные ионы хлора, из которых 

образована кристаллическая решётка этого вещества, переходят в раствор: 

NaCl→Na++Cl−. 

 

При электролитической диссоциации сульфата алюминия образуются 

положительно заряженные ионы алюминия и отрицательно заряженные 

сульфат-ионы: 

Al2(SO4)3→2Al3++3SO2−4. 

 

2. Соли могут взаимодействовать с металлами. 
   
В ходе реакции замещения, протекающей в водном растворе, химически более 

активный металл вытесняет менее активный. 

 

Например, если кусочек железа поместить в раствор сульфата меди, он 

покрывается красно-бурым осадком меди. Раствор постепенно меняет цвет с 

синего на бледно-зелёный, поскольку образуется соль железа(II): 

Fe+CuSO4→FeSO4+Cu↓. 

 

 



При взаимодействии хлорида меди(II) с алюминием образуются хлорид 

алюминия и медь: 

2Al+3CuCl2→2AlCl3+3Cu↓. 

  

3. Соли могут взаимодействовать с кислотами. 
 

Протекает реакция обмена, в ходе которой химически более активная кислота 

вытесняет менее активную. 

 

Например, при взаимодействии раствора хлорида бария с серной кислотой 

образуется осадок сульфата бария, а в растворе остаётся соляная кислота: 

BaCl2+H2SO4→BaSO4↓+2HCl. 

 

4. Растворимые в воде соли могут взаимодействовать со щелочами. 
 

Реакция обмена возможна в том случае, если в результате хотя бы один из 

продуктов является практически нерастворимым (выпадает в осадок). 

 

Например, при взаимодействии нитрата никеля(II) с гидроксидом натрия 

образуются нитрат натрия и практически нерастворимый гидроксид 

никеля(II): 

Ni(NO3)2+2NaOH→Ni(OH)2↓+2NaNO3. 

5. Растворимые в воде соли могут вступать в реакцию обмена с другими 
растворимыми в воде солями, если в результате образуется хотя бы одно 
практически нерастворимое вещество. 
 

Например, при взаимодействии сульфида натрия с нитратом серебра 

образуются нитрат натрия и практически нерастворимый сульфид серебра: 

Na2S+2AgNO3→2NaNO3+Ag2S↓. 
  

6. Некоторые соли при нагревании разлагаются. 
  

Разложение солей может происходить: 

• без изменения степени окисления элементов; 

• с изменением степени окисления элементов (то есть, протекают окислительно-

восстановительные реакции). 

A. Реакции разложения солей, в которых степени окисления элементов не 

изменяются. 

  

При сильном нагревании карбонат кальция (мел, известняк, мрамор) 

разлагается, образуя оксид кальция (жжёную известь) и углекислый газ: 

CaCO3⇄t°CaO+CO2↑. 

Б. Окислительно-восстановительные реакции разложения солей. 

  



Окислительно-восстановительные процессы протекают при разложении 

нитратов. 

Например, при термическом разложении нитрата калия образуются нитрит 

этого металла и кислород: 

2KNО3→−t°2KNO2+O2↑ 

 

РЕАКЦИИ ИОННОГО ОБМЕНА 

-это реакциимежду сложными веществами в растворах , в результате которых 

реагирующие вещества обмениваются ионами. 

 

 

 



 

 

Электролитами называются вещества, растворы или расплавы которых проводят 

электрический ток. (кислоты, основания, соли);Неэлектролиты — не проводят 

электрический ток. Это вещества с ковалентными неполярными или малополярными 

связями.[газы (азот, кислород), некоторые твердые вещества (сера, кремний), 

органические соединения (сахароза, бензол, спирт)].К ЭЛЕКТРОЛИТАМ относятся 

щелочи, соли, кислоты. Хим. связи: Ионная или ковалентная сильнополярная К 

НЕЭЛЕКТРОЛИТАМ относятся газ и вещества, которые в растворе находятся в 

молекулярном состоянии (к примеру, сахар) . Хим. сязи: КНС или малополярная 

 

Электролитическая диссоциация — это процесс распада вещества на ионы, 

происходящий под действием полярных молекул растворителя. 



 

 

Электролитическая диссоциация — это процесс распада электролита на ионы при 

его растворении или плавлении. 

Электролиты – это вещества, растворы и расплавы которых проводят электрический 

ток. 

Электрический ток – это упорядоченное движение заряженных частиц под действием 

электрического поля. Таким образом, в растворах или расплавах электролитов есть 

заряженные частицы. В растворах электролитов, как правило, электрическая 

проводимость обусловлена наличием ионов. 

Ионы – это заряженные частицы (атомы или группы атомов). Разделяют положительно 

заряженные ионы (Катионы) и отрицательно заряженные ионы (Анионы). 

Разделяют вещества — Электролиты и Неэлектролиты. К Неэлектролитам относятся 

вещества с прочной ковалентной неполярной связью (простые вещества), все оксиды 

(которые химически Не взаимодействуют с водой), большинство органических 

веществ (кроме полярных соединений — карбоновых кислот, их солей, фенолов) — 

альдегиды, кетоны, углеводороды, углеводы. 

К Электролитам относят некоторые вещества с ковалентной полярной связью и 

вещества с ионной кристаллической решеткой. 

Процесс электролитической диссоциации характеризуется величиной степени 

диссоциации молекул вещества: 



Степень диссоциации — это отношение числа продиссоциировавших (распавшихся) 

молекул к общему числу молекул электролита. Т. е., какая доля молекул исходного 

вещества распадается в растворе или расплаве на ионы. 

 

Nпродисс — это число продиссоциировавших молекул, 

Nисх — это исходное число молекул. 

 

По степени диссоциации электролиты делят на делят на Сильные и Слабые. 

Сильные электролиты (α≈1): 

1. Все растворимые соли (в том числе соли органических кислот — ацетат калия 

CH3COOK, формиат натрия HCOONa и др.) 

2. Сильные кислоты: HCl, HI, HBr, HNO3, H2SO4 (по первой ступени), HClO4 и др.; 

3. Щелочи: NaOH, KOH, LiOH, RbOH, CsOH; Ca(OH)2, Sr(OH)2, Ba(OH)2. 

 

 

 

Сильные электролиты распадаются на ионы практически полностью в водных 

растворах, но только в ненасыщенных. В насыщенных растворах даже 

сильные электролиты могут распадаться только частично. Т. е. степень 



диссоциации сильных электролитов α приблизительно равна 1 только для 

ненасыщенных растворов веществ. В насыщенных или концентрированны 

растворах степень диссоциации сильных электролитов может быть меньше 

или равна 1: α≤1. 

 

Слабые электролиты (α 

1. Слабые кислоты, в т. ч. органические; 

2. Нерастворимые основания и гидроксид аммония NH4OH; 

3. Нерастворимые и некоторые малорастворимые соли (в зависимости от 

растворимости). 

Неэлектролиты: 

1. Оксиды, не взаимодействующие с водой (взаимодействующие с водой 

оксиды при растворении в воде вступают в химическую реакцию с 

образованием гидроксидов); 

2. Простые вещества; 

3. Большинство органических веществ со слабополярными или неполярными 

связями (альдегиды, кетоны, углеводороды и т. д.). 

 

 

 

Как диссоциируют вещества? По степени диссоциации 
различают Сильные и Слабые электролиты. 



Сильные электролиты диссоциируют полностью (в насыщенных растворах), в 

одну ступень, все молекулы распадаются на ионы, практически необратимо. 

Обратите внимание — при диссоциации в растворе образуются только 

устойчивые ионы. Самые распространенные ионы можно найти в таблице 

растворимости — это ваша официальная шпаргалка на любом экзамене. 

Степень диссоциации сильных электролитов примерно равна 1. Например, при 

диссоциации фосфата натрия образуются ионы Na + и PO4 3– : 

Диссоциация Слабых электролитов : многоосновных кислот и 

многокислотных оснований Происходит ступенчато и обратимо. Т. е. при 

диссоциации слабых электролитов распадается на ионы только очень 

небольшая часть исходных частиц. Например, угольная кислота: 

HCO3 – ↔ H + + CO3 2– 

Гидроксид магния диссоциирует также в 2 ступени: 

Mg(OH)2 ⇄ Mg(OH) + OH – 

Mg(OH) + ⇄ Mg 2+ + OH – 

Кислые соли диссоциируют также Ступенчато, сначала разрываются ионные 

связи, затем — ковалентные полярные. Например, гидрокабонат калия и 

гидроксохлорид магния: 

KHCO3 ⇄ K + + HCO3 – (α=1) 

Mg(OH)Cl ⇄ MgOH + + Cl – (α=1) 

MgOH + ⇄ Mg 2+ + OH – (α 

Степень диссоциации слабых электролитов намного меньше 1: α 

Основные положения теории электролитической диссоциации, таким 
образом: 

1. При растворении в воде электролиты диссоциируют (распадаются) на ионы. 

2. Причина диссоциации электролиты в воде – это его гидратация, т. е. 

взаимодействие с молекулами воды и разрыв химической связи в нем. 

3. Под действием внешнего электрического поля положительно заряженные 

ионы двигаюися к положительно заряженному электроду — катоду, их 

называют катионами. Отрицательно заряженные электроны двигаются к 

отрицательному электроду – аноду. Их называют анионами. 

4. Электролитическая диссоциация происходит обратимо для слабых 

электролитов, и практически необратимо для сильных электролитов. 



5. Электролиты могут в разной степени диссоциировать на ионы — в 

зависимости от внешних условий, концентрации и природы электролита. 

6. Химические свойства ионов отличаются от свойств простых веществ. 

Химические свойства растворов электролитов определяются свойствами тех 

ионов, которые из него образуются при диссоциации. 

В общем виде процесс электролитической диссоциации можно 
представить так: 

KA ⇄ K + (катион) + A — (анион) 

 

Сила кислоты определяется способностью отщеплять протон. Чем легче 

кислота его отщепляет, тем она сильнее. 

У HF крайне затруднен процесс диссоциации из-за образования водородных 

связей между F (самым электроотрицательным элементом) одной молекулы и 

H другой молекулы. 

СТУПЕНИ ДИССОЦИАЦИИ 

Некоторые вещества диссоциируют на ионы не в одну стадию (как NaCl), а 

ступенчато. Это характерно для многоосновных кислот: H2SO4, H3PO4. 

Посмотрите на ступенчатую диссоциацию ортофосфорной кислоты: 



 

 

Важно заметить, что концентрация ионов на разных ступенях разная. На 

первых ступенях ионов всегда много, а до последних доходят не все 

молекулы. Поэтому в растворе ортофосфорной кислоты концентрация 

дигидрофосфат-анионов будет больше, чем фосфат-анионов. 

Для серной кислоты диссоциация будет выглядеть так: 

 

 

 

 

 



 

ЭЛЕКТРОЛИТЫ И НЕЭЛЕКТРОЛИТЫ 

Химические вещества отличаются друг от друга по способности проводить 

электрический ток. Исходя из этой способности, вещества делятся на 

электролиты и неэлектролиты. 

Электролиты — жидкие или твердые вещества, в которых присутствуют ионы, 

способные перемещаться и проводить электрический ток. Связи в их 

молекулах обычно ионные или ковалентные сильнополярные. 

К ним относятся соли, сильные кислоты и щелочи (растворимые основания). 

Степень диссоциации сильных электролитов составляет от 0,3 до 1, что 

означает 30-100% распад молекул, попавших в раствор, на ионы. 

 

Неэлектролиты — вещества недиссоциирующие в растворах на ионы. В 

молекулах эти веществ связи ковалентные неполярные или слабополярные. 

К неэлектролитам относятся многие органические вещества, слабые кислоты, 

нерастворимые в воде основания и гидроксид аммония. 

Степень их диссоциации до 0 до 0.3, то есть в растворе неэлектролита на ионы 

распадается до 30% молекул. Они плохо или вообще не проводят 

электрический ток. 



 

МОЛЕКУЛЯРНОЕ, ПОЛНОЕ И СОКРАЩЕННОЕ ИОННЫЕ 
УРАВНЕНИЯ 

Молекулярное уравнение представляет собой запись реакции с 

использованием молекул. Это те уравнения, к которым мы привыкли и 

которыми наиболее часто пользуемся. Примеры молекулярных уравнений: 

 

 

Слабые электролиты (в их числе вода) Осадки Газы 

 

 

 



 

 

 

Сокращенное ионное уравнение записывается путем сокращения одинаковых 

ионов из левой и правой части. Просто, как в математике — остается только 

то, что сократить нельзя. 

 



 

 

 



 

 

 

 

 

 

 



 

№7 Свойства неорганических веществ 

Химические свойства оксидов 

1. Основные оксиды, образованные щелочными и щелочноземельными 

металлами, взаимодействуют с водой, образуя растворимое в воде 

основание — щёлочи. 

Основный оксид + вода → основание. 

Например, при взаимодействии оксида кальция с водой образуется гидроксид 

кальция: 

CaO+H2O→Ca(OH)2. 

2. Основные оксиды взаимодействуют с кислотами, образуя соль и воду. 

Основный оксид + кислота → соль + вода. 

Например, при взаимодействии оксида меди(II) с серной кислотой образуются 

сульфат меди(II) и вода: 

CuO+H2SO4→CuSO4+H2O. 

3. Основные оксиды могут взаимодействовать с оксидами, принадлежащими к 

другим классам, образуя соли. 

Основный оксид + кислотный оксид → соль. 

Например, при взаимодействии оксида магния с углекислым газом образуется 

карбонат магния: 

MgO+CO2→MgCO3. 

Химические свойства кислотных оксидов 

1. Кислотные оксиды могут взаимодействовать с водой, образуя кислоты. 

Кислотный оксид + вода → кислота. 

Например, при взаимодействии оксида серы(VI) с водой образуется серная 

кислота: 

SO3+H2O→H2SO4. 

Оксид кремния SiO2 с водой не реагирует. 

2. Кислотные оксиды взаимодействуют со щелочами, образуя соль и воду. 

Кислотный оксид + основание → соль + вода. 

 



Например, при взаимодействии оксида серы(IV) с гидроксидом натрия 

образуются сульфит натрия и вода: 

SO2+2NaOH→Na2SO3+H2O. 

3. Кислотные оксиды могут реагировать с основными оксидами, образуя соли. 

Кислотный оксид + основный оксид → соль. 

Например, при взаимодействии оксида углерода(IV) с оксидом кальция 

образуется карбонат кальция: 

CO2+CaO→CaCO3. 

Химические свойства амфотерных оксидов 

1. Амфотерные оксиды при взаимодействии с кислотой или кислотным 

оксидом проявляют свойства, характерные для основных оксидов. Так же, как 

основные оксиды, они взаимодействуют с кислотами, образуя соль и воду. 

Например, при взаимодействии оксида цинка с соляной кислотой образуется 

хлорид цинка и вода: 

ZnO+2HCl→ZnCl2+H2O. 

2. Амфотерные оксиды при взаимодействии со щёлочью или с оксидом 

щелочного или щелочноземельного металла проявляют кислотные свойства. 

При сплавлении их со щелочами протекает химическая реакция, в результате 

которой образуются соль и вода. 

Например, при сплавлении оксида цинка с гидроксидом калия образуется 

цинкат калия и вода:  

ZnO+2KOH→K2ZnO2+H2O. 

Если же с гидроксидом калия сплавить оксид алюминия, кроме воды 

образуется алюминат калия: Al2O3+2KOH→2KAlO2+H2O. 

Свойства металлов 

Среди металлов традиционно выделяют несколько групп. Входящие в их 

состав представители характеризуются отличной от других металлов 

химической активностью. Такими группами являются: 

-благородные металлы (серебро, золото, платина); 

  

-щелочные металлы (металлы, образованные элементами IА группы 

периодической системы); 

  



-щелочноземельные металлы (кальций, стронций, барий, радий). 

Простые вещества, обладающие металлическими свойствами, в химических 

реакциях всегда являются восстановителями. Положение металла в ряду 

активности характеризует то, насколько активно данный металл способен 

вступать в химические реакции (т. е. то, насколько сильно у него проявляются 

свойства восстановителя). 

Ряд активности металлов 

Li,K,Ba,Ca,Na, Mg,Al,Mn,Zn,Cr,Fe,Ni,Sn,Pb H2 Cu,Hg,Ag,Pt,Au 

активные 

металлы 

металлы средней 

активности  
  

неактивные 

металлы 

 

1. В ряду активности восстановительные свойства металлов снижаются. 

Самые сильные восстановительные свойства у первых металлов ряда. 

 

2. Более активный металл может вытеснить из растворов солей 

металлы, расположенные в ряду активности после него. 

3. Металлы, расположенные в ряду активности до водорода, вытесняют его из 

растворов кислот. 

  

4. Щелочные и щелочноземельные металлы в водных растворах 

сначала вступают в реакцию с водой. 

Общие химические свойства металлов 

Взаимодействие с простыми веществами-неметаллами 

1. Металлы взаимодействуют с кислородом, образуя оксиды. 

Металл + кислород → оксид. 

Например, при взаимодействии магния с кислородом образуется оксид 

магния: 

2Mg+O2→2MgО 

 

 

Серебро, золото и платина с кислородом не реагируют. 



2. Металлы взаимодействуют с галогенами (фтором, хлором, бромом и 

иодом), образуя галогениды. 

Металл + галоген → галогенид металла. 

Например, при взаимодействии натрия с хлором образуется хлорид натрия: 

2Na+Cl2→2NaCl. 

3. Металлы взаимодействуют с серой, образуя сульфиды. 

Металл + сера → сульфид металла. 

Например, при взаимодействии цинка с серой образуется сульфид цинка: 

Zn+S→ZnS. 

4. Активные металлы при нагревании реагируют с азотом, фосфором и 

некоторыми другими неметаллами. 

Например, при взаимодействии лития с азотом образуется нитрид лития: 

6Li+N2→2Li3N. 

 При взаимодействии кальция с фосфором образуется фосфид кальция: 

3Ca+2P→Ca3P2. 

Взаимодействие со сложными веществами 

1. Щелочные и щелочноземельные металлы взаимодействуют с водой при 

обычных условиях, образуя растворимое в воде основание (щёлочь) 

и водород. 

Активный металл + вода → щёлочь + водород. 

Например, при взаимодействии натрия с водой образуются гидроксид натрия 

и водород: 

2Na+2H2O→2NaOH+H2. 

Некоторые металлы средней активности реагируют с водой при 
повышенной температуре, образуя оксид металла и водород. 

Например, раскалённое железо реагирует с водяным паром, образуя 

смешанный оксид — железную окалину Fe3O4 и водород: 

3Fe+4H2O→FeO⋅Fe2O3+4H2. 

 



2. Mеталлы, стоящие в ряду активности металлов левее водорода, 

взаимодействуют с растворами кислот, образуя соль и водород. 

Металл + кислота → соль + водород. 

Например, при взаимодействии алюминия с серной кислотой образуются 

сульфат алюминия и водород: 

2Al+3H2SO4→Al2(SO4)3+3H2. 

3. Металлы реагируют с солями менее активных металлов в растворе, образуя 

соль более активного металла и менее активный металл в свободном виде. 

Более активный металл + соль → соль более активного металла + менее 

активный металл. 

Например, при взаимодействии железа с сульфатом меди(II) 

образуются сульфат железа(II) и медь: 

Fe+CuSO4→FeSO4+Cu. 

В химических реакциях неметаллы могут проявить себя и как 
восстановители, и как окислители. Из общих химических свойств 

неметаллов отметим их способность взаимодействовать с металлами, с 
водородом и кислородом. 

Взаимодействие неметаллов с металлами 

В реакциях с металлами неметаллы проявляют себя как окислители. 

А. Особенно активно с металлами взаимодействуют галогены. В результате 

реакций соединения образуются соли — галогениды. 

Например, при взаимодействии алюминия с иодом образуется иодид 

алюминия AlI3 : 

2Al+3I2→2AlI3. 

Вода в этой химической реакции является катализатором. 

Железо активно реагирует с хлором, образуя хлорид железа(III) FeCl3: 

2Fe+3Cl2→2FeCl3. 

Б. Металлы реагируют с серой, образуя сульфиды. 

Реакция соединения алюминия с серой начинается после того, как смесь 

веществ нагрели. Продуктом реакции является сульфид алюминия AlS32: 

2Al+3S→Al2S3. 



  

Химическое взаимодействие между натрием и серой протекает при простом 

механическом смешивании. В результате образуется сульфид натрия Na2S: 

2Na+S→Na2S. 

Взаимодействие неметаллов с водородом 

По сравнению с другими неметаллами водород имеет невысокую 

электроотрицательность. В силу этой причины в реакциях с другими 

неметаллами, как правило, данный химический элемент будет 

восстановителем, а другие неметаллы — окислителями. 

В таких реакциях образуются летучие водородные соединения, состав молекул 

которых отвечает общей формуле RHx, где R — неметалл, а х — индекс, 

указывающий число атомов водорода в молекуле образовавшегося 

вещества. Этот индекс численно совпадает с валентностью неметалла, с 

которым водород соединяется. 

 Например, в реакции соединения водорода с хлором образуется газ 

хлороводород HCl: 

H2+Cl2−→2HCl. 

Взаимодействие водорода с азотом происходит при выcокой температуре и 

давлении. В промышленности для ускорения данного процесса 

используют катализатор. Продуктом взаимодействия этих двух 

неметаллических веществ является газ аммиак NH3: 

N2+3H20⇄2NH3. 

Взаимодействие неметаллов с кислородом 

Кислород имеет высокую электроотрицательность, поэтому в реакциях 

с другими неметаллами он является окислителем, а другие неметаллы —

 восстановителями. 

 

В результате соединения кислорода с другими неметаллами образуются 

оксиды. 

Например, сера сгорает в кислороде, образуя сернистый газ или оксид 

серы(IV) SO2: 

S+O2→SO2 

Фосфор энергично cгорает в кислороде ярким пламенем. В ходе реакции 

образуются белые клубы оксида фосфора(V) PO52: 



  

4P+5O2→2P2O5. 

В то же самое время взаимодействие кислорода с химически малоактивным 

азотом протекает медленно и начинается только при очень высокой 

температуре. Продуктом реакции является газообразный оксид азота(II) NO: 

N2+O2−→2NO. 

Такая химическая реакция протекает в атмосфере при разряде молнии, а также 

в цилиндрах двигателей при сгорании топлива. 

№8. Свойства неорганических веществ 

См Предыдущие задания 

 

№9 Взаимосвязь неорганических веществ 

Генетический ряд металла состоит из простого вещества, оксида, гидроксида и 

соли: 

металл — основный оксид — основание — соль. 

Все металлы можно разделить на две группы: активные и неактивные. 

К активным относят металлы, реагирующие с водой при обычных условиях. 

Это 10 металлов: литий, натрий, калий, рубидий, цезий, франций, кальций, 

стронций, барий, радий. Их оксиды соединяются с водой с образованием 

растворимых гидроксидов — щелочей.   

Остальные металлы менее активны. Их оксиды не реагируют с водой, а 

основания в воде не растворяются. Поэтому из оксида получить основание 

можно только через соль. Для неактивных металлов генетический ряд 

выглядит так: 

 металл — основный оксид — соль1 — основание — соль2. 

1. Генетические ряды активных  металлов: 

Ряд лития:       Li→Li2O→LiOH→Li2SO4.  

Ряд кальция:   Ca→CaO→Ca(OH)2→CaCO3. 

Ряд бария:      Ba→BaO→Ba(OH)2→Ba3(PO4)2. 

  

 



Составим уравнения для генетического ряда бария: 

2Ba+O2=2BaO, 

BaO+H2O=Ba(OH)2, 

3Ba(OH)2+2H3PO4=Ba3(PO4)2+6H2O. 

Обрати внимание! 

Превращение гидроксида бария в фосфат можно осуществить также с 
помощью кислотного оксида или растворимой соли: 

3Ba(OH)2+P2O5=Ba3(PO4)2�↓+3H2O, 

3Ba(OH)2+2Na3PO4=Ba3(PO4)2�↓+6NaOH. 

2. Генетические ряды неактивных металлов: 

Ряд магния:      Mg→MgO→MgCl2→Mg(OH)2→MgSO4. 

Ряд железа:      Fe→FeO→FeSO4→Fe(OH)2→Fe(NO3)2. 

Ряд меди:          Cu→CuO→Cu(NO3)2→Cu(OH)2→CuCl2. 

Составим уравнения реакций для ряда меди: 

2Cu+O2=2CuO, 

CuO+2HNO3=Cu(NO3)2+H2O, 

Cu(NO3)2+2NaOH=Cu(OH)2+2NaNO3, 

Cu(OH)2+2HCl=CuCl2+2H2O. 

В ряду неактивного металла получить соль из основания можно только с 
помощью кислоты. 

Генетический ряд неметалла состоит из простого вещества, кислотного 
оксида, кислородсодержащей кислоты и соли: 

неметалл — кислотный оксид — кислота — соль. 

Ряд углерода:   C→CO2→H2CO3→CaCO3. 

Рядсеры:          S→SO2→H2SO3→K2SO3. 

Рядфосфора:   P→P2O5→H3PO4→Na3PO4. 

Запишем реакции для ряда фосфора: 

  



4P+5O2=2P2O5, 

P2O5+3H2O=2H3PO4, 

H3PO4+3NaOH→Na3PO4+3H2O. 

Соль из кислоты можно также получить с помощью основного оксида или 

другой соли: 

2H3PO4+3Na2O→2Na3PO4+3H2O, 

2H3PO4+3Na2CO3→2Na3PO4+3H2O+3CO2↑. 

Ряд кремния несколько отличается, так как его оксид не реагирует с водой, а 

кислота нерастворима: 

Si→SiO2→K2SiO3→H2SiO3→CaSiO3. 

Si+O2=SiO2, 

SiO2+2KOH=K2SiO3+H2O, 

K2SiO3+H2SO4=H2SiO3↓+K2SO4, 

H2SiO3+Ca(OH)2=CaSiO3+2H2O. 

Соль из кремниевой кислоты можно получить также с помощью основного 

оксида или другой соли: 

H2SiO3+CaO=t=CaSiO3+H2O, 

H2SiO3+CaCO3=t=CaSiO3+H2O+CO2. 

 



 

 

 

 



 

 



 

 



 

 

№10  Классификация и номенклатура органических веществ 



 

 

 

 

 



Номенклатура алканов 

Названия первых четырёх представителей гомологического ряда алканов — 

метана, этана, пропана, бутана — являются исторически сложившимися 

(тривиальными). Названия последующих алканов состоят из греческого 

числительного, обозначающего число атомов углерода в молекуле алкана, и 

суффикса -ан. Обратите внимание, что, начиная с бутана, в начале названия 

ставят букву «н». Это объясняется тем, что у бутана и последующих алканов 

имеются изомеры. Буква «н» в начале названия обозначает углеводород с 

неразветвлённой (нормальной) углеродной цепью. 

 

Составить название разветвлённого алкана несколько сложнее. Будем 

руководствоваться очевидным принципом: если объект невозможно назвать 

целиком, разделим его на части и будем называть по частям. При этом 

логично представить молекулу разветвлённого строения как подобие дерева, 

имеющего ствол, к которому в определённых местах прикреплены веточки 

(рис. 9.2). В роли ствола — выступает самая длинная углеродная цепь, такую 

цепь называют главной цепью. «Веточки», соединённые со «стволом», 

представляют  собой  группы  атомов   ,   и т. д. Такие 

группы называются алкильными радикалами, или алкильными группами. 



 

Алкильный радикал образуется в результате отрыва от молекулы алкана 

одного атома водорода. Разветвлённый алкан, представленный на рисунке 9.2, 

можно рассматривать  как  продукт  замещения  атомов  водорода в 

неразветвлённом алкане (н-пентане) на алкильные радикалы (

 и ). Поэтому алкильные радикалы 

называют заместителями. Название алкильного радикала составляют 

аналогично названию алкана, заменяя суффикс -ан на -ил (табл. 9.2). 

Таблица 9.2. Формулы и названия алкильных радикалов 

Молекулярная 

формула 
Структурная формула Название 

 
 

 

метил 

  

этил 

 

 

пропил 



 

Перед построением названия атомы углерода в главной цепи нумеруют, 

начиная с того конца, к которому ближе разветвление: 

 

В названии алкильные заместители перечисляют в алфавитном порядке, 

указывая цифрами положение каждого заместителя в главной цепи. В 

соответствии с приведёнными правилами название данного алкана 2-метил3-

этилпентан. Рассмотрим подробнее принципы построения названий алканов 

на конкретных примерах. 

Пример 1. Назовём простейший алкан разветвлённого строения: 



 

Главная цепь данной молекулы состоит из трёх атомов углерода. Алкан с 

таким числом атомов углерода называется пропан. К этой цепи в положении 2 

присоединена метильная  группа . 

 

 

Название вещества 2-метилпропан. 

Пример 2. Cоставим название одного из изомеров пентана: 

 

Находим в структурной формуле самую длинную углеродную цепь. Атомы 

углерода этой цепи нумеруем, начиная с того конца, к которому ближе 

разветвление: 

 

Как видно, главная цепь содержит четыре атома углерода. Алкан с четырьмя 

атомами углерода в молекуле — бутан. К атому углерода под номером 2 

главной цепи присоединена метильная группа . Следовательно, 

углеводород будет называться 2-метилбутан. 

Пример 3. Составим название одного из изомеров гептана: 



 

Главная цепь содержит пять атомов углерода. Алкан с пятью атомами 

углерода — пентан. 

 

Данный пример интересен тем, что к главной цепи присоединены две 

метильные группы, они связаны со вторым и третьим атомами углерода. 

Отметим, что при наличии в молекуле нескольких одинаковых алкильных 

радикалов, их число обозначается дополнительной приставкой, 

например: диэтил-, трипропил-, пентаметили т. д. Поэтому в названии 

рассматриваемого алкана, перед названием углеводородного радикала (метил-

) необходимо поставить приставку ди-. Название соединения 2,3-
диметилпентан. 

Пример 4. Решим обратную задачу — напишем структурную формулу алкана 

по его названию. Название алкана: 2,2,3,5,5-пентаметил-3-этилгептан. 

Из названия видно, что главная цепь состоит из семи атомов углерода 

(гептан), к которой в положениях 2, 3 и 5 присоединены пять метильных групп 

и в положении 3 — одна этильная группа. 

Изображая цепь из семи атомов углерода и присоединяя к ней в 

соответствующих положениях перечисленные группы, получаем формулу 

вещества: 

 



Как видно, принципы номенклатуры ИЮПАК позволяют дать  названия 

алканам достаточно сложного строения и написать формулу вещества по его 

названию. 

Номенклатура алкенов 

Согласно правилам международной номенклатуры ИЮПАК, алкен называют, 

заменяя в названии соответствующего алкана суффикс «ан» на «ен»: C2H4 —

 этен, C3H6 — пропен и т. д. Положение двойной связи указывают 

цифрой: CH2=CH−CH2−CH3 — бутен-1, CH2−CH=CH−CH3 — бутен-2. 

Используются также тривиальные названия алкенов: этилен, пропилен и др. 

Чтобы назвать вещества с разветвлённой углеродной цепью или с 

заместителями, выбирают самую длинную цепь(с = связью) углеродных 

атомов и её нумеруют. 

Атомы нумеруются с того конца, к которому ближе двойная связь. 

Пример 1. Назовём алкен такого строения. 

 

Самая длинная цепь в этой молекуле содержит пять атомов углерода. 

Нумерацию начинаем справа, так как между первым и вторым атомами 

углерода расположена двойная связь. 

  

В молекуле два радикала CH3. Указываем цифрами через запятую положение 

каждого радикала 4, 4, ставим дефис (-), указываем число и название 

радикалов (диметил), добавляем название главной цепи (пентен) и указываем 

положение двойной связи: 4, 4-диметилпентен-1.  

 

Если в молекуле содержатся разные радикалы или заместители, то их 

называют в алфавитном порядке. 

Пример 2. Назовём галогенпроизводное следующего алкена. 

  

 



Выбираем и нумеруем самую длинную цепь. Здесь двойная связь находится 

посередине углеродной цепи, поэтому начало нумерации определяем по 

заместителю. Записываем «адрес» и название каждого заместителя в 

алфавитном порядке: 3-бром-2-метил-1-хлорбутен-2. 


