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Введение 

 

В данных методических указаниях по выполнению лабораторных работ 

по«Химии» студентызнакомятся с правилами безопасной работы в 

химической лаборатории. 

Лабораторные работы помогают усвоить основные понятия и законы 

химии, получить необходимые сведения о свойствах химических соединений 

и способах их получения, познакомиться с лабораторным оборудованием, 

химической посудой и овладеть техникой проведения важнейших 

лабораторных операций. 

При выполнении лабораторных работ студентами отрабатываются 

общие компетенции: 

ОК 1 Выбирать способы решения задач профессиональной 

деятельности, применительно к различным контекстам. 

ОК 2 Использовать современные средства поиска, анализа и 

интерпретации информации и информационные технологии для выполнения 

задач профессиональной деятельности. 

ОК 4Эффективно взаимодействовать и работать в команде. 

ОК 5 Осуществлять устную и письменную коммуникацию на 

государственном языке Российской Федерации с учетом особенностей 

социального и культурного контекста.  

ОК 6Проявлять гражданско-патриотическую позицию, 

демонстрировать осознанное поведение на основе традиционных 

общечеловеческих ценностей, в том числе с учетом гармонизации 

межнациональных и межрелигиозных отношений, применять стандарты 

антикоррупционного поведения. 

ОК 7 Содействовать сохранению окружающей среды, 

ресурсосбережению, применять знания об изменении климата, принципы 

бережливого производства, эффективно действовать в чрезвычайных 

ситуациях.  

ОК 9 Пользоваться профессиональной документацией на 

государственном и иностранном языках. 

Полученные знания и экспериментальные навыки помогут студенту 

при изучении других естественнонаучных и специальных дисциплин. 

Лабораторные занятия при изучении химиипреследуют две основные 

цели:экспериментальное подтверждение теоретических положений и 

законов;обучение навыкам проведения лабораторных работ, при выполнении 

которых студенты осваивают технику обращения с химическими реактивами 

и оборудованием, приемы проведения химических операций, методы 

обработки опытных данных, учатся сопоставлять и анализировать результаты 

опытов и делать выводы. 

Для выполнения лабораторных работ студентам выдаются 

методические указания, необходимые справочные материалы.  
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От правильной организации работы и рабочих мест в химической 

лаборатории, использования современных аналитических приборов, 

высококачественных химических реактивов и новейших методик анализа, а 

также от профессиональной подготовки аналитика во многом зависит 

качество проводимых анализов. 

Студенты допускаются к выполнению лабораторной работы после 

проверки знаний в объеме вопросов для самопроверки. 
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1Техника безопасности при выполнении лабораторных работ 

 

Студент допускается к работе в лаборатории только после инструктажа 

по технике безопасности, что подтверждается росписью студента и лица, 

проводившего инструктаж, в специальном журнале. 

Все студенты, прошедшие инструктаж, должны строго придерживаться 

правил техники безопасности. За несоблюдение правил установлена 

ответственность в административном или судебном порядке.  

Работа студента разрешается в лаборатории в часы, отведенные по 

расписанию, а также в дополнительное время, согласованное с 

преподавателем, под наблюдением лаборанта преподавателя.  

Запрещается принимать пищу в лаборатории, пробовать химические 

вещества на вкус, оставлять какие―либо реактивы в посуде без 

соответствующей надписи. 

Все растворы, не подлежащие сливу в канализацию (органические 

растворители, соли ртути и серебра, легковоспламеняющиеся жидкости, 

концентрированные кислоты и щелочи и т.д.), следует выливать в особые 

банки для слива, получив указание лаборанта. 

Концентрированные кислоты и щелочи, сильнодействующие 

реактивы(бром и др.) надо хранить в вытяжном шкафу под тягой на подносе 

и не выносить их оттуда. 

При всех работах с едкими веществами (кислотами, щелочами и др.) 

необходимо соблюдать максимальную осторожность, имея в виду, что 

несчастные случаи всегда происходят в результате неосведомленности, 

невнимательности или небрежности работающего. 

Беря вещество для опыта, следует внимательно прочитать этикетку и 

проверить содержимое по качественным признакам (цвет, запах, 

консистенция и др.). 

При попадании едкого вещества на стол или на пол следует это место 

сразу же засыпать песком, затем собрать песок и вынести из помещения. 

Облитое кислотой место промыть раствором соды. 

Реакции, которые могут сопровождаться сильным разогревом 

(растворение кислот, щелочей), следует проводить только в посуде из 

химического стекла, а не толстостенной посуде. При этом реакционный 

сосуд помещают в кристаллизатор.  

Засасывать едкие жидкости в пипетку необходимо только с помощью 

груши или пневмонасоса, а не ртом. 

Нагревать растворы на плитке следует только в посуде из химического 

стекла без пробки. При этом посуда должна быть сухой снаружи. Брать 

нагретые предметы необходимо с помощью полотенца или специальных 

напальников. 

При порезах стеклом место пореза осторожно протереть ватой, 

смоченной настойкой йода (предварительно убедитесь, что в ране нет 



8 

осколков стекла), а затем, приложив к ране вату, забинтовать. При серьезных 

травмах пострадавшего отправить в больницу. 

При ожоге концентрированными кислотами необходимо промыть 

обожженное место струей воды, а затем ―2-3% раствором соды. 

При ожоге едкими щелочами, пострадавшее место промыть обильно 

водой до полного удаления щелочи, а затем―2-3% раствором борной или 

уксусной кислоты. 

При химических ожогах глаз необходимо осторожно промыть водой и 

оказать первую медицинскую помощь пострадавшему (при необходимости 

вызвать «Скорую помощь» по телефону 103). 

При термических ожогах необходимо обработать обожженное место 

мазью или 7%―ным раствором перманганата калия и наложить повязку. При 

необходимости отправить пострадавшего в больницу. 

В случае воспламенения одежды необходимо немедленно набросить на 

пострадавшего халат или одеяло, чтобы сбить пламя. 

При возникновении пожара в лаборатории необходимо сразу же 

отключить вентиляцию и электроэнергию. Принять все меры к ликвидации 

очага загорания. При необходимости воспользоваться огнетушителями или 

вызвать пожарную команду (телефон 101 или 102). 
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2 Подготовка к работе и требования к выполнению отчета 

 

Прочитать название работы, основные теоретические положения и 

порядок выполнения работы от начала до конца. Выяснить смысл всех 

непонятных слов.  

В соответствии с описанием лабораторной работы подготовить 

необходимое оборудование и реактивы, расположить их так, чтобы удобно 

было ими пользоваться. Все лишнее убрать со стола.  

Записать дату, номер и название лабораторной работы. 

Сформулировать цель и задачи работы. 

Записать небольшое теоретическое введение в работу, раскрывающее 

ее суть. 

Результаты опытов занести в таблицу 1. 

 

Таблица 1 – Отчет выполнения лабораторной работы 
№ 

опыта 
Реактивы Наблюдения Уравнение реакции Вывод 

     

 

В конце лабораторной работы, проанализировав полученные 

результаты, сформулировать общий вывод. 

Отчет по работе оформляется в тетради для лабораторных работ и 

сдается преподавателю на проверку. 
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3 Лабораторные работы по дисциплине «Химия» 

 

3.1 Лабораторная работа 1 

 

Тема: Исследование дисперсных систем. 

Цель:Получить дисперсные системы и изучить их свойства, научиться 

готовить суспензию и эмульсию; совершенствовать навыки работы в 

химической лаборатории. 

Формируемые компетенции: ОК 1―2,4―7. 

Оборудование и реактивы:химический стакан, стеклянные палочки, 

фонарик, карбонат кальция, масло подсолнечное, вода, мука, желатин. 

 

Теоретические сведения: 

Чистые вещества в природе встречаются очень редко, чаще всего 

встречаются смеси.  

Смеси разных веществ в различных агрегатных состояниях могут 

образовывать гомогенные (растворы) и гетерогенные (дисперсные) системы. 

Дисперсными называют гетерогенные системы, в которых одно 

вещество ― дисперсная фаза (их может быть несколько) в виде очень мелких 

частиц равномерно распределено в объеме другого ― дисперсионной среде. 

Среда и фазы находятся в разных агрегатных состояниях ― твердом, 

жидком и газообразном. По величине частиц веществ, составляющих 

дисперсную фазу, дисперсные системы делятся на 3 группы: 

―грубодисперсные (взвеси) с размерами частиц более 100 нм. Это 

непрозрачные системы, в которых фаза и среда легко разделяются 

отстаиванием или фильтрованием ― эмульсии, суспензии, аэрозоли; 

―тонкодисперсные ― с размерами частиц от 100 до 1 нм. Фаза и среда 

в таких системах отстаиванием разделяются с трудом ―золи (коллоидные 

растворы "клееподобные") и гели (студни); 

―истинные растворы― диаметр частиц менее 1 нм. 

Коллоидные системы прозрачны и внешне похожи на истинные 

растворы, но отличаются от последних по образующейся “светящейся 

дорожке” ― конусу при пропускании через них луча света. Это явление 

называют эффектом Тиндаля. 

При определенных условиях в коллоидном растворе может начаться 

процесс коагуляции. Коагуляция― явление слипания коллоидных частиц и 

образование более крупных частиц. Происходит при добавлении к золям 

электролитов. В результате коагуляции частицы могут выпадать в осадок под 

влиянием силы тяжести ― этот процесс называется седиментация или 

образуют полутвердую упругую массу ―гель или студень. Гели или студни 

представляют собой студенистые осадки, образующиеся при коагуляции 

золей. Со временем структура гелей нарушается (отслаивается) ― из них 

выделяется вода. Это явление синерезиса. 
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Вопросы: 

1. Дисперсные системы, в которых вещество дисперсной фазы 

находится в газообразном агрегатном состоянии, а дисперсионная среда 

является жидкостью, называются: 

а) пенами    б) аэрозолями  в) эмульсиями 

2. Аэрозоли — дисперсные системы типа: 

а) твердое в жидком  б) газ в жидкости  в) газ в твердом 

3. Под устойчивостью дисперсной системы понимают ее способность 

сохранять во времени: 

а) средний размер частиц б) температуру раствора в) вязкость 

раствора. 

4. Какое агрегатное состояние дисперсной фазы в эмульсиях: 

а) газообразное   б) твёрдое   в) жидкое  

5. Какое агрегатное состояние дисперсионной среды в эмульсиях: 

а) газообразное   б) твёрдое   в) жидкое  

6. В каком агрегатном состоянии могут находится дисперсные 

системы: 

а) в газообразных  б) во всех агрегатных состояниях 

в) в твёрдых   г) в жидких 

7. Какое агрегатное состояние дисперсной фазы в суспензиях: 

а) газообразное   б) твёрдое   в) жидкое 

8. Как в дисперсной системе называется компонент, который занимает 

больший объем: 

а) частица    б) среда   в) фаза 

9. Дисперсные системы, в которых вещества дисперсной фазы и 

дисперсионной среды находятся в жидком агрегатном состоянии, 

называются: 

а) эмульсиями   б) суспензиями  в) аэрозолями 

10. Смесь глины с водой представляет собой: 

а) эмульсию   б) суспензию  в) истинный 

раствор 

 

Ход работы: 

 

Опыт№1 ―Приготовление суспензии карбоната кальция в воде и 

изучение ее свойств. 

В стеклянную пробирку влить 4―5 мл воды и всыпать 1―2 ложечки 

карбоната кальция. Пробирку закрыть резиновой пробкой и встряхнуть 

пробирку несколько раз. Наблюдайте за расслоением суспензии, 

отметьтевнешний вид и видимость частиц, способность осаждаться и 

способность к коагуляции. Какие частицы сидементируют в первую очередь? 

Стала ли жидкость над осадком абсолютно прозрачной? Почему? 
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Опыт №2―Приготовление эмульсии масла в воде и изучение ее 

свойств. 

В стеклянную пробирку влить 4―5 мл воды и 1―2 мл масла, закрыть 

резиновой пробкой и встряхнуть пробирку несколько раз. В наблюдениях 

отметить внешний вид и видимость частиц, способность осаждаться и 

способность к коагуляции. 

 

Опыт №3 ―Приготовление коллоидного раствора и изучение его 

свойств. 

В стеклянный стакан с горячей водой внести 1―2 ложечки муки (или 

желатина), тщательно перемешать. Пропустить через раствор луч света 

фонарика на фоне темной бумаги. В наблюдениях отметить внешний вид и 

видимость частиц, способность осаждаться и способность к коагуляции. 

Наблюдается ли эффект Тиндаля? 

 

Контрольный тест: 

1. Дисперсная система - это … 

а) гомогенная система  б) гетерогенная система в) верно а, б 

2. Туману соответствует дисперсная система … 

а) ж/г    б) ж/ж    в) г/ж 

3. Нефти соответствует дисперсная система … 

а) ж/г    б) ж/ж    в) г/ж 

4. Зубной пасте соответствует дисперсная система: 

а) т/г    б) т/т     в) т/ж 

5. Сплавам соответствует дисперсная система: 

а) ж/г    б) т/т     в) г/ж 

6. Из перечня выберите лишнее слово и подчеркните его: гель, 

суспензия, золь. 

7. Из перечня выберите лишнее слово и подчеркните его: золь, 

суспензия, аэрозоль. 

8. Что объединяет данные слова: мармелад, зефир, холодец? 

Ответ запишите в виде одного слова. 

9. Что объединяет данные слова: молоко, нефть, подсолнечное масло в 

воде? 

Ответ запишите в виде одного слова. 

10. Что объединяет данные слова: лак для волос, дезодорант, пылевое 

облако? 

Ответ запишите в виде одного слова. 

11. Смесь растительного масла с водой представляет собой: 

а) истинный раствор  б) эмульсию в) коллоидный раствор 

12. Какое агрегатное состояние дисперсионной среды в тумане: 

а) твёрдое    б) жидкое   в) газообразное 

13. Прозрачный раствор яичного белка в воде представляет собой: 
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а) суспензии  б) коллоидный раствор  в) истинный 

раствор 

14. Дисперсная система, в которой дисперсной фазой является 

жидкость, а дисперсионной средой - газ: 

а) туман    б) пена   в) эмульсия 

15. Грубодисперсная система, в которой дисперсной фазой является 

жидкость и дисперсионной средой - жидкость: 

а) истинный раствор  б) суспензия  в) эмульсия 

16. Дисперсная система, в которой дисперсной фазой является твердое 

вещество, а дисперсионной средой - газ: 

а) эмульсия   б) пена   в) дым 

17. Грубодисперсная система, в которой дисперсной фазой является 

твердое вещество и дисперсионной средой-жидкость: 

а) суспензия   б) пена   в) эмульсия 

18. Истинным раствором жидкости в жидкости является водный 

раствор: 

а) хлорида натрия б) гидроксида натрия в) серной кислоты 

19. Размеры частиц дисперсной фазы в коллоидных растворах: 

а) от 1 до 100 нм  б) более 100 нм  в) более 500 нм 

20. Истинным раствором газа в жидкости является водный раствор: 

а) гидроксида натрия б) соляной кислоты в) этилового спирта 

 

 

3.2 Лабораторная работа 2 

 

Тема: Основные классы неорганических веществ. 

Цель:Экспериментальным путем изучить классы неорганических 

соединений, усовершенствовать навыки работы в химической лаборатории, 

соблюдать правила техники безопасности. 

Формируемые компетенции: ОК 1―2,4―7,9. 

Оборудование и реактивы: сера, вода, натрий, оксид цинка, соляная 

кислота, гидроксид натрия (конц.), серная кислота, метиловый оранжевый, 

индикаторная бумага, оксид меди, гидроксид натрия (разб.); набор пробирок. 

 

Теоретические сведения: 

Все вещества делятся на простые и сложные. Сложные вещества 

подразделяются на классы: оксиды, кислоты, основания, соли. 

Оксиды―это сложные вещества, состоящие из двух элементов, одним 

из которых является кислород в степени окисления -2. По химическим 

свойствам оксиды делятся на основные, кислотные и амфотерные. 

Химические свойства оксидов. 

Основные классы неорганических веществ состоят из оксидов, 

кислот,оснований и солей. 



14 

Оксиды ― это сложные вещества, которые состоят из двух химических 

элементов, один из которых кислород. Взаимодействие оксидов с водой 

основные Na2O, CaO, реагируют только оксиды ЩМ и ЩЗМ, образуя 

щелочи: 

 

Na2O + H2O = 2NaOH 

 

КислотныеSO2, SO3, образуют кислоты: 

 

SO3+ H2O = H2SO4 

 

Амфотерные ВеО, ZnO, PbO, SnO, Al2O3, Cr2O3 не взаимодействуют. 

Взаимодействуют с кислотамиосновные оксиды с образованием соли и 

воды: 

 

CаO + 2HCl =CаCl2 + H2O 

 

Взаимодействуют с основаниями кислотные оксидыс образованием 

соли и воды: 

 

CO2+ Ba(OH)2= BaCO3+ H2O 

 

Взаимодействуют амфотерные оксиды с кислотамикак основные 

оксиды: 

 

BeO + 2HNO3= Be(NO3)2+ H2O 

 

И с основаниямикак кислотные оксиды: 

 

BeO + 2KOH = K2BeO2+ H2O 

 

При взаимодействии основного и кислотного оксидов образуется соль: 

 

Na2O + SO3= Na2SO4 

 

Одним из способов получения оксидов является взаимодействие 

простых веществ с кислородом: 

 

2Са + O2= 2СаO 

 

С + O2= СО2 
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Кислоты― сложные вещества, состоящие из атомов водорода, 

способных замещаться на металл, и кислотного остатка(HNO3, HCl, H2SO4, 

Н3РО4). 

Кислоты взаимодействуют: 

― с основаниями с образованием соли и воды: 

 

2HNO3+ Ca(OH)2= Ca(NO3)2+ 2H2O; 

 

― с основными и амфотерными оксидами с образованием соли и воды: 

 

2HCl + ВаO = ВаCl2+ H2O; 

 

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

 

― с солями с образованием новой соли и новой кислоты: 

 

H2SO4+ Ba(NO3)2= BaSO4↓ + 2HNO3 

 

Одним из способов получения кислот является взаимодействие 

кислотного оксида с водой: 

 

P2O5+ 3H2O = 2H3PO4 

 

Основания― сложные вещества, состоящие из атомов металла, 

связанных с одной или несколькими гидроксогруппами(NaOH, Cu(OH)2, 

Fe(OH)3). 

Основания взаимодействуют: 

― с кислотами с образованием соли и воды 

 

2NaOH + H2SO4= Na2SO4+ 2H2O; 

 

― с кислотными и амфотерными оксидами с образованием соли и 

воды: 

 

2KOH + N2O5= 2KNO3+ H2O; 

 

2NaOH + Al2O3= 2NaAlO2+ H2O; 

 

― с солями с образованием новой соли и нового основания: 

 

2NaOH + MgCl2= Mg(OH)2↓ + 2NaCl. 

 

Растворимые в воде основания (щелочи) получают взаимодействием 

активных металлов или их оксидов с водой: 
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2Na + 2H2O = 2NaOH + H2↑ 

 

BaO + H2O = Ba(OH)2 

 

Нерастворимые в воде основания получают реакцией обмена: 

 

Fe2(SO4)3+ 6KOH = 2Fe(OH)3↓ + 3K2SO4 

 

Соли―это продукты замещения водорода в кислоте на металл или 

гидроксогрупп в основании на кислотный остаток. Соли бывают средние, 

кислые, основные. 

Средние соли:К2SO4, Na3PO4. 

Кислые соли:Сa(HCO3)2, Nа2НРО4. 

Кислые соли образуют только многоосновные кислоты: H2SO4, Н3РО4, 

Н2СО3, H2S. 

Основные соли:СuOHNO3, FeOHCl2. 

 

Ход работы: 

 

Опыт №1―Получение и свойства кислотных оксидов. 

(Проводить в вытяжном шкафу!) Поместить в металлическую ложечку 

кусочек серы величиной с горошину и нагреть на пламени спиртовки. Когда 

сера загорится, поднести к ней влажную индикаторную бумажку. В какой 

цвет она окрашивается? 

1.1 Написать уравнения реакций взаимодействия серы с кислородом, 

оксида серы (IV) с водой. Пояснить, какое вещество изменило окраску 

индикатора. 

1.2 Сделать вывод, какими свойствами, основными или кислотными, 

обладает оксид серы (IV). 

Опыт №2―Взаимодействие амфотерных оксидов с кислотами и 

щелочами. 

В две пробирки поместить немного оксида цинка и прилить в одну 

пробирку соляной кислоты, а в другую ― концентрированный раствор 

щелочи. Если осадок не растворяется, пробирку подогреть. 

Написать уравнения реакций взаимодействия оксида цинка с кислотой 

и щелочью. 

 

Опыт №3―Получение и свойства оснований. 

Налить в пробирку 1―2 мл раствора сульфата никеля NiSO4прибавить 

столько же раствора щелочи NaOH. Наблюдать образование студенистого 

осадка. Отметить его цвет. Содержимое пробирки поделить на две части. 

Испытать растворимость осадков в кислоте и щелочи. 
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3.1 Составить уравнения реакций получения гидроксида никеля (II) и 

его растворения. 

3.2 Сделать вывод, какие свойства, кислотные или основные, проявляет 

Ni(OH)2. 

 

Опыт №4―Свойства кислот. 

В две пробирки налить по 1мл серной кислоты. В 1-ю капнуть 

метилоранж, а во 2-ю опустить универсальную индикаторную бумагу. Как 

изменился цвет? Почему? 

В 1-ю пробирку добавить гидроксид натрия. Что произошло? Почему? 

Составить уравнение реакции. 

В сухую пробирку насыпать один микрошпатель оксида меди(II) и 

добавить 10 капель серной кислоты, содержимое нагреть. Что 

наблюдаете?Составить уравнение реакции. 

В сухую пробирку поместите 15 капель соляной кислоты и опустите в 

нее кусочек натрия. Что происходит?Составить уравнение реакции. 

 

Примеры решения заданий: 

 

Пример 1. Составить уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

Na → NaOH → NaHS → Na2S → Na2SO4→ NaCl 

 

Решение. NaOH (гидроксид натрия) ― основание (щелочь). Щелочи 

можно получить взаимодействием активного металла (в данном примере 

натрия) с водой: 

 

2Na + 2H2O = 2NaOH + H2↑ 

 

NaHS (гидросульфид натрия) ― кислая соль. Кислые соли получаются 

при действии на многоосновные кислоты недостатком основания (щелочи): 

 

NaOH + H2S = NaHS 

 

Na2S (сульфид натрия) ― средняя соль. Образуется при действии 

избытка щелочи на кислую соль: 

 

NaHS + NaОН = Na2S + H2O 

 

Na2SO4(сульфат натрия), NaCl (хлорид натрия) ― средние соли. 

Средние соли можно получить взаимодействием кислоты и соли: 

 

H2SO4+ Na2S = Na2SO4+ H2S↑ 
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взаимодействиемдвухсолей: 

 

Na2SO4+ BaCl2= 2NaCl + BaSO4↓ 

 

Пример 2. С какими из указанных ниже веществ будет 

взаимодействовать H2SO4: CO2; NaOH; BaCl2; HCl; Fe2O3? Написать 

уравнения соответствующих реакций. 

Решение. Определяем, к каким классам относятся указанные 

соединения: CO2― кислотный оксид, NaOH― основание (щелочь), BaCl2― 

соль, HCl― кислота, Fe2O3― основной оксид. Серная кислота будет 

взаимодействовать с основанием, основным оксидом и солью: 

 

H2SO4+ 2NaOH = Na2SO4+ 2H2O 

 

3H2SO4+ Fe2O3= Fe2(SO4)3+ 3H2O 

 

H2SO4+ BaCl2= BaSO4↓ + 2HCl 

 

Задания: 

1Написать уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

Sn → SnCl2→ Sn(OH)2→ SnO → K2SnO2 

 

2 Какие из приведенных веществ будут взаимодействовать между 

собой: Ca(OH)2и NaOH; Pb(OH)2и KOH; H2SO4и H2SO3; HCl и Na2S; HNO3и 

MgO? Написать уравнения соответствующих реакций. 

2.1 Составить уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

FeCl2→ Fe(OH)2→ Fe(OH)3→ Fe2O3→ Fe2(SO4)3 

 

3 Какие из приведенных оксидов будут реагировать с HCl: N2O5; SO3; 

Al2O3; Cl2O7; ZnO; K2O? Написать уравнения соответствующих реакций. 

3.1 Составить уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

P → P2O5→ H3PO4→ Na3PO4→ Ca3(PO4)2 

 

4 Закончить уравнения реакций, доказывающих амфотерность оксида 

свинца (II): 

 

PbO + HNO3→ 
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PbO + KOH → 

 

4.1 Написать уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

N2→ NH3→ (NH4)2SO4→ NH4Cl → NH3→ NH4NO3 

 

5 Какие из приведенных оксидов реагируют с NaOH: MgO; Cr2O3; 

Na2O; CrO3; CaO; CO2? Составить уравнения соответствующих реакций. 

5.1 Составить уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

Si → SiO2→ K2SiO3→ H2SiO3→ SiO2 

 

6 С какими из указанных ниже веществ может взаимодействовать 

раствор KOH: HI; CuCl2; SO2; Ba(OH)2; PbO? Написать уравнения 

соответствующих реакций. 

6.1 Составить уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

CaSO3← SO2← S → FeS → H2S → KHS 

 

7 Составить уравнения реакций между кислотами и основаниями, 

приводящих к образованию солей: Na2S; Fe2(SO4)3; K3PO4. 

7.1Написать уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

Ca → Ca(OH)2→ CaCO3→ CaCl2→ Ca3(PO4)2 

 

8 Составить уравнения реакций между кислотами и основаниями, 

приводящих к образованию солей: NaNO3; CaHРO4; CuOHCl. 

8.1 Написать уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

Cu → CuO → Cu(NO3)2→ Cu(OH)2→ CuCl2 

 

9 Между какими из приведенных пар веществ возможна реакция: 

CO2и SO2; LiOHи CO2; P2O5иCaO; NaOHи KOH; Li2O иZnO; Li2O и 

Na2O? Составить уравнения соответствующих реакций. 

9.1 Написать уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

Cd → CdO → Cd(NO3)2→ Cd(OH)2→ CdSO4 
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10 С какими из указанных ниже веществ может взаимодействовать 

серная кислота: HCl; BaCl2; MgO; CO2; NaOH; ZnO? Составить уравнения 

соответствующих реакций. 

10.1 Составить уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

Zn → ZnCl2→ Zn(OH)2→ ZnO → K2ZnO2 

 

11 Написать уравнения реакций образования солей: Na2SO3; Fe2(SO4)3; 

Ba(NO3)2в результате взаимодействия основания и кислотного оксида. 

11.1 Составить уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

S → SO2→ SO3→ H2SO4→ NaHSO4→Na2SO4 

 

12 Составить уравнения реакций образования солей: CaCO3; Al2(SO4)3; 

Na3PO4в результате взаимодействия основного и кислотного оксидов. 

12.1 Написать уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

Al → Al2(SO4)3→ Al(OH)3→ Al2O3→ KAlO2 

 

13 Закончить уравнения реакций, доказывающих амфотерность оксида 

олова (II): 

 

SnO + HCl → 

 

SnO + KOH→ 

 

13.1 Составить уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

Ba → BaO → Ba(OH)2→ Ba(NO3)2→ BaCO3→ BaCl2 

 

14 Какие из приведенных оксидов взаимодействуют с КОН: Na2O; CO2; 

Al2O3; MgO; Fe2O3; Mn2O7? Написать уравнения соответствующих реакций. 

14.1 Составить уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

Fe(NO3)3→ Fe(OH)3→ Fe2O3→ FeO → FeCl2→ FeS 
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15 Как, используя простые вещества ― кальций, фосфор и кислород, 

можно получить фосфат кальция? Написать уравнения соответствующих 

реакций. 

15.1 Написать уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

Mg → MgSO4→ Mg(OH)2→ MgOHNO3→ Mg(NO3)2 

 

16 Составить уравнения реакций, при помощи которых, исходя из 

четырех простых веществ ― калия, серы, водорода и кислорода, можно 

получить КОН; K2S; H2S. 

16.1 Составить уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

ZnSO4← ZnO ← ZnS → ZnCl2→ Zn(OH)2→ Na2ZnO2 

 

17 Написать уравнения не менее четырех реакций, при помощи 

которых можно получить карбонат кальция. 

17.1 Составить уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

CuOHCl ← Cu(OH)2← CuSO4← Cu → CuO → CuCl2 

 

18 Написать уравнения реакций образования K2CrO4, Mg(NO3)2, BaSO4, 

Ca(ClO)2в результате взаимодействия основания и кислотного оксида. 

18.1 Написать уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

Fe → FeSO4→ Fe(OH)2→ Fe(OH)3→ Fe2O3→ FeCl3 

 

19 Могут ли находиться совместно в растворе: Ba(OH)2 и FeCl3; HCl и 

H2S; NaOH и НBr; NaOH и KOH; HCl и Na2CO3? Дать обоснованный ответ и 

привести уравнения соответствующих реакций. 

19.1 Написать уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 

Al → Al2O3→ AlCl3→ Al(OH)3→ NaAlO2 

 

20 Как, используя BaO, FeCl3, H2SO4, H2O, CuO, можно получить: 

гидроксид бария; гидроксид железа; сульфат меди? Составить уравнения 

соответствующих реакций. 

20.1 Написать уравнения реакций, при помощи которых можно 

осуществить следующие превращения: 
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Pb → PbS → PbO → Pb(NO3)2→ Pb(OH)2→ K2PbO2 

 

20.2 Составить уравнения четырех реакций, в результате которых 

образуется бромид натрия. 
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3.3 Лабораторная работа 3 

 

Тема: Приготовление растворов. 

Цель: Научиться определять концентрацию раствора, исходя из 

количеств компонентов; готовить растворы заданной концентрации. 

Формируемые компетенции: ОК 1―2,4―7. 

 

Оборудованиеи реактивы:технические весы, стакан, стеклянная 

палочка, мерный цилиндр, мерная колба на 100 мл, хлорид натрия NaCl, 

пищевая сода NaHCО3, дистиллированная вода. 

 

Теоретические сведения: 

Раствораминазывают гомогенные смеси, состоящие из двух или более 

компонентов. 

Растворитель― это компонент раствора, агрегатное состояние 

которого не изменяется при образовании раствора, или содержимое которого 

преобладает над содержанием других компонентов.  

Компонентами раствора являются: растворитель и растворенное 

вещество. 

Однако иногда трудно сказать, вещество является растворителем или 

растворенным веществом, особенно когда оба вещества взаимно 

растворяются друг в друге в неограниченном количестве (как спирт и вода). 

В таких случаях растворителем называют то вещество, которого в растворе 

больше. 

Раствор, в котором данное вещество при данной температуре больше 

не растворяется, называютнасыщенным. 

Понятно, что раствор, в котором содержится меньше растворенного 

вещества, чем в насыщенном, называют ненасыщенным. Некоторые 

вещества способны образовывать пересыщенныерастворы. Однако это 

довольно нестабильные жидкости: если их встряхнуть или потереть 

стеклянной палочкой о внутреннюю стенку сосуда, избыток растворенного 

вещества выпадает в осадок. 

Содержание вещества в насыщенном растворе может служить мерой 

его растворимости. 

Как правило, растворимость(или коэффициент 

растворимости)выражают в граммах вещества в 100г растворителя 

(например, воды). Если растворимость превышает1 г в 100 г воды, 

веществосчитается растворимым, от 0,1 до 1,0 г ―малорастворимым. 

Вещества растворимостью менее 0,1 г в 100 г воды условно называют 

нерастворимыми. 

По отношению к растворам часто употребляют термины 

«концентрированный» и «разбавленный». Понятия эти весьма 

относительные. Если раствор содержит большое количество растворенного 

вещества, его называют концентрированным. Раствор с небольшим 
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содержанием растворенного вещества называют разбавленным. Как правило, 

концентрированными или разбавленными называют растворы хорошо 

растворимых в растворителе веществ. 

Твердые вещества, которые в своем составе содержат молекулы воды 

называют кристаллогидратами. 

Содержание растворенного вещества в растворе называют 

концентрацией. 

Массовой долей растворенного вещества(В) называют отношение 

массы растворенного вещества (В) к массе раствора (mр-ра): 

 

W=
mв

mр-ра

·100%, (1) 

 

Это понятие аналогично массовой доле вещества в любой смеси, как 

гетерогенной, так и гомогенной. Массовую долю растворенного вещества 

выражают в процентах (от 0 до100%) или долях единицы (от 0 до 1). 

Очевидно, что масса раствора mр-раскладывается из массы растворителя 

mр-ляи массы растворенного вещества mB: 

 
mр-ра =mв + mр-ля, (2) 

 

Отмерять жидкости взвешиванием не очень удобно, гораздо проще 

отмерять нужный объем. Чтобы рассчитать массу известного объема V 

раствора, необходимо знать его плотность : 

 
mр-ра=V ·p, (3) 

 

Как правило, плотность раствора измеряют в граммах на миллилитр 

(г/мл) или граммах на кубический сантиметр (г/см3), причем численно эти 

значения равны, поскольку 1 мл ― это объем, равный 1 см3. Необходимо 

помнить, что плотность чистой воды равна 1 г/мл. 

Другим вариантом оценки концентрации раствора является молярная 

концентрация. 

Молярная концентрация ― количество растворённого вещества (число 

молей) в единице объёма раствора. Молярная концентрация в системе СИ 

измеряется в моль/м³, однако на практике её гораздо чаще выражают в моль/л 

или ммоль/л. Также распространено выражение в «молярности». Возможно 

другое обозначение молярной концентрации СМ, которое принято обозначать 

М. Так, раствор с концентрацией 0,5 моль/л называют 0,5-молярным. 

Расчет молярной концентрации осуществляют по формуле 

 

CM=
n

V
(4) 
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где n― количество растворенного вещества, моль; 

V ― общий объем раствора, л. 

 

Ход работы: 

 

1Выполнить предложенные задания. 

2 Результаты расчета при приготовлении растворов записать в 

таблицу 1. 

3 Отчитаться о выполненной работе преподавателю. 

 

Задание 1 

 

Вариант 1 

Приготовить 80 г 10% раствора поваренной соли. 

 

Вариант 2 

Приготовить 40 г 5% раствора поваренной соли. 

 

Порядок выполнения задания: 

―рассчитайте массу растворенного вещества и растворителя; 

―на технических весах взвесьте нужное количество растворяемого 

вещества; 

―мерным цилиндром отмерьте нужный объем воды, считая, что 

плотность воды равна 1 г/мл; 

―пересыпьте растворяемое вещество в стакан, прилейте воду, 

перемешивая содержимое стеклянной палочкой; 

―при полномрастворении долить весь растворитель в стакан. Раствор 

готов. 

 

Задание 2 

 

Вариант 1 

Приготовить раствор объемом 100 мл пищевой соды, если молярная 

концентрация равна 0,1 моль/л. 

 

Вариант 2 

Приготовить раствор объемом 100 мл пищевой соды, если молярная 

концентрация раствора 0,2 моль/л. 

 

Порядок выполнения задания: 

―рассчитайте массу растворяемого вещества; 

― на аналитических весах взвесьте навеску; 

― перенесите навеску через воронку в мерную колбу; 
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― прилить в мерную колбу небольшое количество дистиллированной 

воды и перемешать вращательными движениями до полного растворения. 

Воду добавлять порциями; 

― налить в мерную колбу всю оставшуюся жидкость. Уровень 

жидкости доводят до метки по каплям; нижний мениск жидкости должен 

совпадать с меткой; 

― закрыть колбу пробкой и перемешать раствор. 

 

Варианты индивидуальных заданий 

 

1 Приготовить раствор заданной процентной концентрации по 

варианту в соответствии с таблицей 2. 

 

Таблица 2 ―Массовая доля соли 

№варианта Название соли 
Массоваядолясоли, 

% 
Объемраствора, мл 

1 Хлорид натрия 8 50 

2 Хлорид калия 8 40 

3 Сульфат натрия 8 30 

4 Хлорид натрия 10 45 

5 Хлорид калия 10 55 

6 Сульфат натрия 10 35 

7 Хлорид натрия 6 60 

8 Хлорид калия 6 57 

9 Сульфат натрия 6 47 

10 Хлорид натрия 5 33 

11 Хлорид калия 5 37 

12 Сульфат натрия 5 38 

 

2 Приготовить раствор заданной молярной концентрации по варианту в 

соответствии с таблицей 3. 

 

Таблица 3 ― Молярная концентрация соли 
№ 

варианта 
Название соли 

Молярная 

концентрация 
Объем раствора,мл 

1 Хлорид натрия 0,1 50 

2 Хлорид калия 0,2 40 

3 Сульфат натрия 0,3 30 

4 Хлорид натрия 0,25 45 

5 Хлорид калия 0,4 55 

6 Сульфат натрия 0,6 35 

7 Хлорид натрия 0,5 60 

8 Хлорид калия 0,8 140 

9 Сульфат натрия 0,05 150 

10 Хлорид натрия 0,02 135 

11 Хлорид калия 0,03 145 

12 Сульфат натрия 0,04 155 
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3.4 Лабораторная работа 4 

 

Тема:Реакции ионного обмена. 

Цель работы: Установить три необходимых условия течения реакций 

ионного обмена до конца, приобрести практический навык в проведении 

реакций ионного обмена, соблюдая правила техники безопасности при 

работе в кабинете химии, отработать навыки составления уравнений реакций 

в молекулярной и ионной формах. 

Формируемые компетенции: ОК 1―2,4―7. 

 

Теоретические сведения: 

Электролитаминазывают вещества (кислоты, основания, соли), которые 

в растворах диссоциируют на ионы и проводят электрический ток. 

Электролитическая диссоциация ―распад молекул растворенного 

вещества на ионы под действием полярных молекул растворителя. 

Кислоты ―электролиты, диссоциирующие в растворах с образованием 

ионов водорода:  

 

HNО2↔ H++ NО2
‾ 

 

Основания ―электролиты, диссоциирующие в растворах с 

образованием гидроксид-ионов: 

 

NH4OH ↔ NH4
++ OH‾ 

 

Существуют электролиты, которые могут диссоциировать как кислоты 

так и как основания. Такие электролиты называются амфотерными.К ним 

относятся Be(OH)2, Zn(OH)2, Pb(OH)2, Sn(OH)2, Al(OH)3, Ga(OH)3, Cr(OH)3. 

Диссоциацию растворимой части амфотерного электролита можно 

представить следующей схемой: 

 

2H++ BeO2
2−↔ Be(OH)2↔ Be2++ 2OH‾ 

 

Соли ―электролиты, которые при растворении в воде диссоциируют, 

отщепляя положительные ионы, отличные от ионов водорода, и 

отрицательные ионы, отличные от гидроксид-ионов: 

 

Al2(SO4)3→ 2Al3++ 3SO4
2‾ 

 

средняясоль: 

 

NaHCO3→ Na++ HCO3
‾ 

 

кислаясоль: 
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CuOHCl ↔ CuOH++ Cl‾ 

 

основная соль. 

Все электролиты делят на сильные и слабые. 

Сильные электролиты ― это вещества, которые в водных растворах 

практически полностью диссоциируют на ионы. Сильными электролитами 

являются: все хорошо растворимые соли,кислоты (H2SO4, HNO3, HCl, HBr, 

HI, HClO4), щелочи (LiOH, NaOH, KOH, RbOH, CsOH, 

Ca(OH)2,Sr(OH)2,Ba(OH)2). 

Слабые электролиты ― это вещества, которые в водных растворах не 

полностью диссоциируют на ионы. К слабым электролитам относятся: H2O, 

NH4OH; некоторые соли; кислоты CH3COOH, HF, HNO2, HCN, HClO, H2SO3, 

H2CO3, H2S, H3PO4; все нерастворимые в воде основания, например, 

Mg(OH)2, Fe(OH)3, Cu(OH)2. 

Реакции в растворах электролитов протекают между ионами. Обычно 

такие реакции изображаются при помощи ионно-молекулярных уравнений, 

порядок составления которых следующий: 

1 Записывают молекулярное уравнение реакции и в обеих частях 

уравнения подчеркивают вещества, которые не будут полностью 

диссоциировать на ионы (нерастворимые вещества, слабые электролиты, 

газы): 

 

AgNO3 + KCl = AgCl↓ + KNO3 

 

2 Составляют полное ионное уравнение реакции. Осадки, газы и 

слабые электролиты полностью на ионы не диссоциируют, поэтому в ионных 

уравнениях записываются в молекулярном виде: 

 

Ag++ NO3
‾+ K++ Cl‾= AgCl↓ + K++ NO3

‾ 

 

3 Составляют краткое ионное уравнение, сокращая одинаковые ионы с 

обеих сторон: 

 

Ag++ Clˉ = AgCl↓ 

 

Реакции обмена в растворах сильных электролитов протекают до конца 

или практически необратимо, когда ионы, соединяясь друг с другом, 

образуют вещества: 

― нерастворимые (↓): 

 

3CaCl2+ 2Na3PO4 = Ca3(PO4)2↓ + 6NaCl 

 

3Ca2++ 6Cl‾ + 6Na++ 2PO4
3-= Ca3(PO4)2↓ + 6Na++ 6Cl‾ 
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3Ca2++ 2PO4
3-= Ca3(PO4)2↓; 

― газообразные (↑): 

 

2HCl + Na2S = H2S↑ + 2NaCl 

 

2H++ 2Cl‾+ 2Na++ S2-= H2S↑ + 2Na++2Cl‾ 

 

2H++ S2-= H2S↑; 

 

― малодиссоциирующие (слабые электролиты): 

 

H2SO4+ 2KNO2=2HNO2+ K2SO4 

 

2H++ SO4
2−+ 2К++ 2NO2

‾= 2HNO2+ 2K++ SO4
2− 

 

H++ NO2
‾= HNO2 

 

В тех случаях, когда нет ионов, которые могут связываться между 

собой с образованием осадка, газа, слабого электролита, реакции обмена не 

протекают. 

Нередко встречаются процессы, в уравнениях которых с одной стороны 

равенства имеется малорастворимое соединение, а с другой ― слабый 

электролит. Такие реакции протекают обратимо, причем равновесие 

смещается в сторону наименее диссоциированых веществ. Так, равновесие в 

системсмещено вправо, в сторону малодиссоциированных молекулы воды: 

 

Mg(OH)2↓ + 2HCl ↔ MgCl2 + 2H2O 

 

Mg(OH)2↓ + 2H++ 2Cl‾↔ Mg2++ 2Cl‾+ 2H2O 

 

Mg(OH)2↓ + 2H+↔ Mg2++ 2H2O 

 

Оборудование и реактивы:штатив с пробирками,хлорид бария, сульфат 

натрия, карбонат калия, серная кислота, гидроксид натрия, сульфат меди, 

хлорид железа (III), индикатор фенолфталеин. 

 

Ход работы: 

 

Опыт№1―Сравнение химической активности кислот. 

В одну пробирку налить 1―2 мл раствора уксусной кислоты 

(CH3COOH), в другую – столько же раствора соляной кислоты (HCl). Взять 

два приблизительно одинаковых по величине кусочка мрамора и бросить по 
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одному в каждую пробирку. Наблюдать выделение газа и отметить, в какой 

пробирке процесс идет более энергично. 

Написать молекулярные и ионные уравнения реакций взаимодействия 

мрамора (СаСО3) с уксусной и соляной кислотой. 

Сделать вывод, от концентрации каких ионов зависит скорость 

выделения газа. В растворе какой кислоты концентрация этих ионов больше? 

Сделать вывод об относительной силе исследованных кислот. 

 

Опыт №2 ―Реакции, идущие с образованием осадка. 

Налить в три пробирки по 1―2 мл сульфата магния, хлорида железа 

(III), сульфата меди (II) и прибавить в каждую по такому же количеству 

щелочи. Наблюдать образование осадков, отметить цвет. Осадки сохранить 

для следующего опыта. 

Составить молекулярные и ионные уравнения реакций образования 

осадков гидроксидов магния, железа (III) и меди (II). 

 

Опыт№3―Реакции, идущие с образованием слабого электролита. 

К полученным в предыдущем опыте осадкам гидроксидов магния, 

железа, и меди прилить раствор соляной кислоты до полного их растворения. 

Составить молекулярные и ионные уравнения реакций растворения 

осадков гидроксидов магния, железа (III) и меди (II). 

Объяснить растворение осадков в кислоте. 

 

Опыт №4―Реакции, идущие с образованием газа. 

Налить в пробирку 1―2 мл раствора карбоната натрия, прилить в нее 

раствор соляной кислоты. Наблюдать выделение газа. 

Составить молекулярное и ионные уравнения реакции взаимодействия 

Na2CO3с HCl. 

 

Опыт №5― Амфотерные электролиты. 

В одну пробирку налить 2-3 мл раствора хлорида цинка, в другую ― 

столько же сульфата хрома (III). Затем в каждую пробирку добавить 

разбавленный раствор щелочи до выпадения осадков гидроксидов. В каждом 

случае осадки разделить на две пробирки. В одну из пробирок прилить 

раствор соляной кислоты, а в другую ― раствор щелочи до растворения 

осадков. 

Составить молекулярные и ионные уравнения реакций образования 

осадков Zn(OH)2и Cr(OH)3. 

Составить молекулярные и ионные уравнения реакций растворения 

осадков гидроксидов цинка и хрома (III) в кислоте и щелочи. 

Записать уравнения диссоциации полученных гидроксидов по типу 

кислот и по типу оснований. 
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Выполнив все пять опытов, сделайте общий вывод по проделанной 

работе, в котором укажите условия течения реакций ионного обмена до 

конца. 

 

Примеры решения заданий: 

 

Задание1.Составить молекулярные уравнения реакций, которым 

соответствуют следующие ионно-молекулярные уравнения: 

 

а) Fe(OH)3+ 3H+= Fe3++ 3H2O; 

б) H3PO4+ 3OH−= PO4
3−+ 3H2O; 

в) HCO3
−+ OH−= CO3

2−+ H2O. 

 

Решение. В левой части данных ионно-молекулярных уравнений 

указаны ионы, которые образуются при диссоциации сильных электролитов, 

следовательно, при составлении молекулярных уравнений следует исходить 

из соответствующих растворимых сильных электролитов. Например: 

 

а) Fe(OH)3+ 3HCl = FeCl3+ 3H2O; 

б) H3PO4+ 3NaOH = Na3PO4+ 3H2O; 

в) KHCO3+ KOH = K2CO3+ H2O. 

 

Задание2.Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 

реакций, подтверждающие амфотерный характер гидроксида свинца. 

Решение. Амфотерные электролиты могут диссоциировать по типу 

кислоты и основания, поэтому Pb(OH)2может растворяться как в кислоте, 

проявляя свойство основания, так и в щелочи, проявляя свойства кислоты: 

― как основание: 

 

Pb(OH)2+ 2HNO3= Pb(NO3)2+ 2H2O; 

 

Pb(OH)2+ 2H+= Pb2+ + 2H2O; 

 

―как кислота: 

 

Pb(OH)2+ 2NaOH = Na2[Pb(OH)4]; 

 

Pb(OH)2+ 2OH‾= [Pb(OH)4]
2−. 

 

Схема диссоциации Pb(OH)2выглядит так: 

 

2H++ [Pb(OH)4]
2− ↔ Pb(OH)2+ 2H2O ↔ [Pb(H2O)2]

2+ +2OH‾ 
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Задания: 

1.Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между:а) K2S и CuSO4; б) AgNO3и NH4Cl; в) 

Na2SiO3и H2SO4; г) CaCO3и HNO3. 

 

2.Составить по два молекулярных уравнения реакций, которые 

выражаются ионно-молекулярными уравнениями: 

 

а) Fe3++ 3OH-= Fe(OH)3; 

б) H++ OH−= H2O; 

в) Cu2++ S2−= CuS. 

 

3 Можно ли приготовить раствор, содержащий одновременно 

следующие пары веществ: а) KOH и Ba(NO3)2;б) NiSO4 и (NH4)2S;в) Pb(NO3)2 

и KCl; г) CuCl2 и Na2S? 

Представить возможные реакции в молекулярном и ионно-

молекулярном виде. 

 

4 Смешивают попарно растворы: а) KOH и Mg(NO3)2; б) Li2СO3и HCI; 

в) Fe(NO3)3  и KOH;  г) NH4CI и NaOH. 

В каких случаях реакции практически пойдут до конца? Представить 

их в молекулярном и ионно-молекулярном виде. 

 

5 Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между: а) BaCO3и HNO3; б) Fe2(SO4)3и KOH; в) 

HCl и K2S; г) CH3COOK и HCl. 

 

6 Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между: а) Mg(OH)2и CH3COOH; б) NH4NO3и 

KOH; в) Ca(NO3)2и K2CrO4; г) AlCl3и Ba(OH)2. 

 

7 Смешивают попарно растворы: а) K2SO3и HCl; б) Na2SO4иKCl; в) 

CH3COONa и HNO3; г) Al2(SO4)3и избыток KOH. 

В каких из приведенных случаев реакции практически пойдут до 

конца? Составить для этих уравнений молекулярные и ионно-молекулярные 

реакций. 

 

8 Какие из веществ будут взаимодействовать с гидроксидом калия: а) 

Ba(OH)2; б) Sn(OH)2; в) NiSO4; г) H3PO4? 

Выразить эти реакции молекулярными и ионно―молекулярными 

уравнениями. 

 

9 Составить по два молекулярных уравнения, которые выражаются 

ионно-молекулярными уравнениями: 
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а) OH‾ + HS‾= H2O + S2−; 

б) CO3
2−+ 2H+= H2O + CO2; 

в) OH‾+ NH4
+= NH4OH. 

 

10 Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между: а) Na2SO3и H2SO4; б) CH3COOH и KOH; 

в) Na2HPO4и NaOH; г) Be(OH)2и KOH. 

 

11 Смешивают попарно растворы: а) Cu(NO3)2и Na2SO4; б) BaCl2и 

K2SO4; в) NaHCO3и NaOH; г) Cd(OH)2и HCl. В каких из приведенных случаев 

реакции практически пойдут до конца? Составить для этих реакций 

молекулярные и ионно-молекулярные уравнения. 

 

12 Составить молекулярные и ионно- молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между: а) K2S и HCI; б) KHCO3и H2SO4; в) 

MgSO4и BaCI2;г) Ba(OH)2и H2SO4. 

 

13 Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций, 

соответствующие следующим превращениям: 

 

а) CO3
2−→ CaCO3→ Ca2+-→ CaSO4; 

б) S2−→ FeS → Fe2+. 

 

14 Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между: а) Hg(NO3)2и Na2S; б) Li2SO3и HCI; в) 

Ca(HCO3)2и Ca(OH)2. 

 

15 Составить по два молекулярных уравнения, которые соответствуют 

следующим сокращенным ионно-молекулярным уравнениям: 

 

а) CH3COO−+ H+-= CH3COOH;  

б) Ba2++ CrO4
2−= BaCrO4;  

в) Ag++ I−= AgI. 

 

16 Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций, 

протекающих в растворах между: а) диоксидом углерода и гидроксидом 

бария; б) силикатом натрия и хлороводородной кислотой; в) сульфидом 

железа (II) и серной кислотой; г) иодидом калия и нитратом свинца. 

 

17 Закончить молекулярные и составить ионно-молекулярные 

уравнения следующих реакций: 

 

а) Fe2(SO4)3 + K3PO4=; 
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б) Ba(NO3)2+ Na2CO3=; 

в) Cu(NO3)2+ K2S =. 

 

18 Закончить молекулярные и составить ионно-молекулярные 

уравнения следующих реакций: 

 

а) Pb(NO3)2+ H2SO4=; 

б) CaCI2+ AgNO3=; 

в) SnCl2+ NaOH =;  

г) KOH + HNO3=. 

 

19.Исходя из сокращенной ионно-молекулярной формы уравнения, 

составить по два молекулярных уравнения: 

 

а) CaCO3 + 2H+= Ca2++ H2O + CO2; 

б) Ba2++ SO4
2−= BaSO4; 

в) Cu(OH)2+ 2H+= Cu2++ 2H2O. 

 

20 Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между: а) Hg(NO3)2и NaI; б) MgCO3и HCI; в) 

CuSO4и H2S. 

 

Вопросы: 

1Указать: в чём заключается сущность реакций ионного обмена. 

2 Указать условия течения реакций ионного обмена идущей до конца 

(необратимой реакции). 

3Как называются реакции между кислотой и основанием? Почему? 

4Составить молекулярные уравнениядля реакций, если краткие ионные 

уравнения имеют вид: 

 

a) Ca2++ CO3
2-→ CaCO3↓, 

б) 2H++ SO3
2-→ H2O + SO2↑. 

 

5.Для уравнений реакций составить ионные уравнения: 

 

а) Fe(OH)3+ HCl → FeCl3+ H2O, 

б) Ca(OН)2+ HNO3→ Ca(NO3)2+ H2O. 

 

1 вариант. 

Задание. Составьте уравнения реакций в молекулярном и ионном виде 

между веществами: 

 

1К2SO4+ BaCl2 → 

2СaCO3 + НCl→ 
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3Гидроксид калия + серная кислота → 

 

Дайте названия вступившим в реакцию и получившимся веществам. 

 

2 вариант. 

Задание. Составьте уравнения реакций в молекулярном и ионном виде 

между веществами: 

 

1 CuCl2+ NaOH → 

2 КOH + НNO3→ 

3 карбонат калия + азотная кислота → 

 

Дайте названия веществам. 

 

3 вариант. 

Задание. Составьте уравнения реакций в молекулярном и ионном виде 

между веществами: 

 

1 КCl + Pb(NO3)2→ 

2 К2 SO3+ НNO3→ 

3 Гидроксид алюминия + соляная кислота → 

 

Дайте названия веществам. 

 

4 вариант. 

Задание. Составьте уравнения реакций в молекулярном и ионном виде 

между веществами: 

 

1 FeCl3+ NaOH→ 

2 Na2 S + H2SO4 → 

3 гидроксидмеди (II) + азотнаякислота→ 

 

Дайте названия вступившим в реакцию веществам и получившимся 

веществам. 

 

 

3.5 Лабораторная работа 5 

 

Тема: Гидролиз солей. 

Цель работы:Экспериментальным путем ознакомиться с типичными 

случаями и условиями протекания гидролиза солей. 

Формируемые компетенции: ОК 1―2,4―7. 

Оборудование и реактивы: карбонат натрия, хлорид цинка, нитрат 

натрия, ацетат натрия, универсальная индикаторная бумага, набор пробирок. 
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Ход работы: 

 

Опыт №1. ― Ознакомиться с типичными случаями и условиями 

протекания гидролиза солей.В четыре пробирки налить по 2 

см3свежеприготовленных растворов карбоната натрия, хлорида цинка, 

нитрата натрия и ацетата натрия. Определяем рН растворов при помощи 

универсальной индикаторной бумаги. 

 

Na2CO3 

Na2CO3↔ 2Na++ CO3
2- 

 

Анионы, образующие прочные связи с водойCO3
2-;HCO3

-: 

 

1 ступень 

 

Na2CO3+H2O↔NaHCO3+NaOH; 

 

CO3
-2+H2O↔HCO3

-+ OH-
 3

-- + OH- 

 

2 ступень 

 

NaHCO3+H2O↔H2CO3+NaOH; 

 

HCO3+H2O↔H2CO3+OH- 

 

Средащелочная,рН≥ 7: 

 

ZnCl2 

ZnCl2↔Zn2++2Cl- 

 

Катионы, образующие прочные связи с водойZn2+; ZnOH+ 

 

1 ступень 

 

ZnCl2+ H2O↔ZnOHCl+HCl; 

 

Zn2++ H2O↔ ZnOH++H+ 

 

2 ступень 

 

ZnOHCl+ H2O↔ Zn(OH)2+HCl; 

 

ZnOH++H2O↔Zn(OH)2+ H+ 
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Средакислая, рН ≤ 7: 

 

NaNO3 

NaNO3↔ Na++NO3
- 

 

Соль гидролизу не подвергается. Среда нейтральная, рН = 7: 

 

CH3COONa 

CH3COONa↔CH3COO-+Na+ 

 

Анионы, образующие прочные связи с водойCH3COO-: 

 

CH3COONa+H2O↔ CH3COOH+NaOH; 

CH3COO-+ H2O↔CH3COOH+OH- 

 

Среда щелочная,рН ≥ 7. 

Сделать вывод. 

 

Контрольные вопросы и задания: 

1 Что такое гидролиз солей? Дайте определение. 

2 Какие соли подвергаются гидролизу? Приведите примеры. 

3 Какие факторы влияют на гидролиз солей и почему? 

4 Составьте молекулярные и ионные уравнения гидролиза следующих 

солей:  

Таблица 4 ― Соли для гидролиза 

Вариант Соли Вариант Соли 

1 NaCN, ZnBr2 17 NiCl2, NaNO2 

2 Fe2(SO4)3, KNO2 18 Fe(NO3)3, NaIO 

3 K2SO3, CH3COONa 19 ZnSO4, NH4ClO4 

4 Pb(NO3)2, NH4Cl 20 Pb(ClO4)2, LiNO2 

5 Na2S, KClO 21 CdCl2, Ca(CN)2 

6 K3PO4, NH4NO3 22 Ba(ClO)2, FeBr3 

7 K2CO3, NaBrO 23 Cu(NO3)2, Ba(CH3COO)2 

8 CuCl2, KCN 24 CoSO4, Ca(ClO)2 

9 NiSO4, (NH4)2SO4 25 CrCl3, Ca(NO2)2 

10 FeCl3, Ba(NO2)2 26 Fe(ClO4)3, NH4Br 

11 AlBr3, NaClO 27 Al2(SO4)3, KBrO 

12 Cr(NO3)3, 28 CrCl3, KClO2 

13 Ca(CH3COO)2 29 Cd(NO3)2, CH3COOK 

14 Na3PO4, Ba(CN)2 30 AlCl3, NH4I 

15 Na2SO3, KCNS 31 Cr2(SO4)3,Sr(CH3COO)2 

16 Na2CO3, KIO 32 Ni(NO3)2, Ba(ClO)2 
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В какой цвет будет окрашен лакмус в растворах следующих солей: 

 

Таблица 5― Соли для индикатора 
Вариант Соль Вариант Соль 

1 Na2CO3 12 Fe2(SO4)3 

2 KCl 13 NH4Cl 

3 NH4NO3 14 AlCl3 

4 Na2SO4 15 NaCl 

5 K2SO3 16 KClO4 

6 FeCl3 17 Na2SO3 

7 Al(NO3)3 18 (NH4)2SO4 

8 K2S 19 CrCl3 

9 KI 20 KClO2 

10 Na3PO4 21 CaS 

11 K2CO3 22 Ba(NO3)2 

 

 

3.6Лабораторная работа 6 

 

Тема: Окислительно― восстановительные реакции. 

Цель:Приобретение навыков составления уравнений 

окислительно―восстановительных реакций; ознакомление с особенностями 

протекания окислительно―восстановительных реакций и их 

классификацией. 

Формируемые компетенции: ОК 1―2,4―7. 

 

Оборудование и реактивы. Спиртовка, штатив с пробирками, пипетка 

на 2 мл, кристаллы солей (сульфит натрия Na2SО3, нитрит натрияNaNO2, 

бромид калия KBr, йодид калия KI), цинк, медь, концентрированный и 

разбавленный растворы серной кислоты Н2SO4, концентрированный и 

разбавленный растворы азотной кислотыHNO3, концентрированный раствор 

щелочи NаОН, раствор перманганата калия КМnO4, раствор дихромата калия 

К2Сr2О7, раствор иодида калия КI, раствор нитрита натрияNaNO2, раствор 

сульфита натрияNа2SО3, раствор сульфида натрияNа2S, раствор пероксида 

водорода Н2О2, раствор крахмала (в капельнице), раствор сульфата железа 

(II)FeSO4, раствор хлорида бария ВаСl2, раствор сульфата меди (II) СuSО4. 

 

Теоретические сведения: 

Окислительно―восстановительная реакция (ОВР) ―это единый 

процесс, состоящий из двух разных полуреакций: полуреакции окисления и 

полуреакции восстановления, которые идут одновременно. 
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Окисление― это процесс потери электронов атомом, молекулой или 

ионом.Восстановление― это процесс присоединения электронов атомом, 

молекулой или ионом. 

Окислителемназывается вещество, атомы, молекулы или ионы 

которого присоединяют электроны: 

 

Окислитель+nē → продукт восстановления 

 

Окислитель восстанавливается в процессе восстановления. 

Восстановителемназывается вещество, атомы, молекулы или ионы 

которого отдают электроны: 

 

Восстановитель―nē → продукт окисления. 

 

Восстановитель окисляется в процессе окисления. 

Число электронов, отданных восстановителем, равно числу электронов, 

принятых окислителем. 

При написании уравнений ОВР используют два метода расстановки 

коэффициентов: метод электронного баланса и метод полуреакций. 

Метод электронного балансарассмотрим на примере реакции: 

 

 

Na2SO3+ KMnO4 + H2SO4→Na2SO4 + MnSO4 + K2SO4+H2О 

 

Для расстановки коэффициентов выполняем следующие действия. 

1 Определяем элементы, атомы которых изменяют степень окисления: 

 

S+4–2ē→S+6 

Mn+7 + 5ē → Mn+2 

 

2Находим окислитель и восстановитель в данной ОВР и пишем 

отдельно электронные уравнения процессов окисления и восстановления. 

3 Уравниваем число электронов в процессе окисления и 

восстановления (электронный баланс). 

4 Коэффициенты 5 и 2 из электронных уравнений переносим в 

молекулярное уравнение ОВР: 

 

5Na2SO3+2KMnO4 + H2SO4→5Na2SO4 + 2MnSO4 + K2SO4+H2О 

 

5 Окончательно уравниваем число атомов каждого элемента в обеих 

частях молекулярного уравнения: 

 

5Na2SO3+2KMnO4 + 3H2SO4→5Na2SO4 + 2MnSO4 + K2SO4+3H2О 
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Ход работы: 

 

Опыт№1― Сравнение восстановительной активности галогенидов. 

Проводить в вытяжном шкафу! 

В одну пробирку поместить небольшое количество кристаллического 

бромида калия, в другую ― столько же иодида калия. В обе пробирки 

добавить 1 ― 2 мл концентрированной серной кислоты. Обратите внимание 

на образование окрашенных продуктов и газов с резкими запахами. 

 

KBr + H2SO4→Br2 +SO2 + K2SO4+H2О 

 

KI + H2SO4→I2 +H2S + K2SO4+H2О 

 

Составить электронные уравнения процессов окисления и 

восстановления, расставьте коэффициенты методом электронного баланса: 

Какими окислительно―восстановительными свойствами обладают 

галогенид-ионы? Почему? Сделать вывод об относительной активности Вr-иI-

. Пояснить вывод, проанализировав взаимное расположение элементов ВrиIв 

периодической системе Д.И. Менделеева. К какому типу принадлежит 

каждая из окислительно―восстановительных реакций? 

 

Опыт №2―Изучение окислительной активности перманганата калия в 

разных средах. 

Налить в три пробирки по 2 мл раствора перманганата калия (КМnO4). 

Для приготовления кислой, нейтральной и щелочной реакционных сред в 

первую пробирку добавить 2 мл разбавленной серной кислоты, вторую 

пробирку оставитьбез изменений, в третью ― добавить 4 мл 

концентрированного раствора щелочи NаОН. 

После этого провести реакцию: добавить в каждую пробирку 

небольшое количество кристаллического сульфита натрия Na2SО3(cульфат 

железа, нитрит натрия). Перемешать реакционную смесь. Отметить 

изменения цвета растворов. Сравнить цвет первого раствора с цветом 

раствора какого-либо соединения Мn(II). В каком случае наблюдается 

образование осадка? 

Составить электронные уравнения процессов окисления и 

восстановления, расставить коэффициенты методом электронного баланса: 

 

Na2SO3+ KMnO4 + H2SO4→Na2SO4 + MnSO4 + K2SO4+H2О 

 

Na2SO3 + KMnO4 + H2O→Na2SO4 + MnO2+KОH 

 

Na2SO3 + KMnO4 + KOH→Na2SO4 + K2MnO4+H2О 
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Какие степени окисления приобретает атом марганца в каждой из трех 

реакций? Сделать вывод о глубине восстановления КМnO4в зависимости от 

характера среды. К какому типу принадлежат данные 

окислительно―восстановительные реакции? 

 

Опыт №3―Изучение окислительно―восстановительных свойств 

соединений хрома. 

Проводить в вытяжном шкафу! 

В пробирку налить 2 ― 3 мл раствора дихромата калия (К2Сr2О7) и 

столько же разбавленной серной кислоты. К полученной смеси по каплям 

добавить свежеприготовленный раствор сульфата железа (II)FeSO4до 

образования устойчивой окраски раствора. 

Наблюдать изменение цвета раствора. Сравнить его с цветом растворов 

соединений хрома. Об образовании каких ионов свидетельствует? 

Составить электронные уравнения процессов окисления и 

восстановления, расставить коэффициенты методом электронного баланса: 

 

К2Сг2О7+ FeSO4+ Н2SО4→ Сг2(SО4)3+Fe2(SО4)3+ К2SО4 + Н2О 

 

Сделать вывод о поведении соединений хрома (VI) в 

окислительно―восстановительных реакциях. К какому типу относится 

данная окислительно―восстановительная реакция? 

 

Опыт №4―Изучение окислительно― восстановительной 

двойственности нитрита натрия. 

В одну пробирку налить 1 ― 2 мл раствора иодида калия (КI) и равный 

объем разбавленной серной кислоты, а затем прибавить 2 ― 3 мл раствора 

нитрита натрия (NaNO2). Как изменится окраска раствора? Какой газ 

выделяется? 

В другую пробирку налить 1 ― 2 мл раствора дихромата калия 

(К2Сг2О7), двойной объем разбавленной серной кислоты и 4 ― 5 мл раствора 

нитрита натрияNaNO2. Чем объяснить изменение окраски раствора (сравнить 

ее с окраской имеющихся соединений хрома)? 

Какую роль выполняет нитрит натрия в каждой из реакций, чем это 

можно объяснить? 

Составить электронные уравнения процессов окисления и 

восстановления, расставить коэффициенты методом электронного баланса: 

 

NaNO2 + KI + H2SO4→I2 + K2SO4 + Na2SO4 +NO + H2O 

 

К2Сг2О7+ NaNO2+ Н2SО4→ Сг2(SО4)3+ К2SО4+ NaNO3+ Н2О 

 

К какому типу относятся данные окислительно― восстановительные 

реакции? 
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Опыт №5―Изучение окислительно― восстановительной 

двойственности сульфита натрия. 

Приготовить 2―3 мл раствора сульфита натрия (Nа2SО3), разделить его 

пополам, отлив часть в другую пробирку. К одной части раствора прилить 

такой же объем разбавленной серной кислоты и добавить по каплям раствор 

дихромата калия (К2Сr2О7) до получения устойчивой окраски раствора. 

Ко второй части раствора сульфита натрия добавить равный объем 

разбавленной серной кислоты и 1―2 мл раствора сульфида натрия (Nа2S). 

Что наблюдается? 

Какую роль выполняет сульфит натрия в каждой из реакций, чем это 

можно объяснить? 

Составить электронные уравнения процессов окисления и 

восстановления, расставить коэффициенты методом электронного баланса: 

 

Na2SО3+К2Сг2О7+ Н2SО4→ Сг2(SО4)3+ К2SО4 + Na2SO4+ Н2О 

 

Na2SО3+Na2S+ Н2SО4→ S+ Na2SО4+ Н2О 

 

К какому типу окислительно― восстановительных реакций 

принадлежат данные? 

 

Опыт №6―Изучение окислительно― восстановительной 

двойственности пероксида водорода. 

В две пробирки налить по 2 мл раствора пероксида водорода (Н2О2) и 

столько же разбавленной серной кислоты. 

В первую добавить 1 ― 2 мл раствора иодида калия (КI) и 1 ― 2 капли 

раствора крахмала. О чем свидетельствует изменение окраски крахмала? 

Во вторую пробирку прибавить по каплям раствор перманганата калия. 

Что наблюдается? Чем это можно объяснить? 

Какую роль играет пероксид водорода в каждой реакции? Почему это 

возможно? 

Составить электронные уравнения процессов окисления и 

восстановления, расставить коэффициенты методом электронного баланса: 

 

H2O2 + KI + Н2SО4→ I2 + K2SO4+ Н2О 

 

H2O2 + KMnO4 + Н2SО4→ O2 + K2SO4+MnSO4 + Н2О 

 

К какому типу окислительно―восстановительных реакций относятся 

данные? 

 

Опыт №7―Изучение реакции металлов с серной кислотой. 

Проводить в вытяжном шкафу! 
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Поместить в каждую из двух пробирок по небольшому кусочку цинка и 

медной стружки. Осторожно прибавить по 2 мл разбавленной серной 

кислоты. В каком случае реакция не идет? Почему? 

Повторить опыт, заменив разбавленную кислоту на 

концентрированную. Сравнить запахи выделяющихся газообразных 

продуктов. 

Составить электронные уравнения процессов окисления и 

восстановления, расставить коэффициенты методом электронного баланса: 

 

Zn + Н2SО4(разб.) →ZnSО4+ Н2 

 

Zn + Н2SО4(конц.) →ZnSО4+SО2 +Н2О 

 

Cu + Н2SО4(конц.) →CuSО4+SО2+Н2О 

 

Сделать обобщенный вывод о влиянии природы металла на 

окислительные свойства серной кислоты и о различии поведения серной 

кислоты в зависимости от ее концентрации. 

 

Опыт№8 ―Изучение реакции металлов с азотной кислотой. 

Проводить в вытяжном шкафу! 

Поместить в каждую из двух пробирок по небольшому кусочку медной 

стружки. В одну из них добавить 2 мл разбавленной азотной кислоты, а в 

другую ― столько же концентрированной азотной кислоты. Первую 

пробирку можно слегка нагреть на пламени спиртовки, если реакция не 

начинается. 

Что наблюдается? Сравните цвет растворов и выделяющихся 

газообразных продуктов. 

Составить электронные уравнения процессов окисления и 

восстановления, расставить коэффициенты методом электронного баланса: 

 

Cu+ НNО3(разб.) →Cu(NO3)2+ NO+H2O 

 

Cu+ НNО3(конц.) →Cu(NO3)2+ NO2+H2O 

 

Сделать вывод о различном поведении азотной кислоты в 

окислительно―восстановительных реакциях в зависимости от ее 

концентрации. 

 

Контрольные вопросы и задания: 

1Какие реакции называются окислительно―восстановительными? 

2 Что такое процесс окисления? Процесс восстановления? 

3 Что называется восстановителем? Окислителем? 
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4 Что такое степень окисления? Как можно рассчитать степени 

окисления атомов в химических соединениях? 

5 Как изменяется степень окисления атомов в ходе окисления или 

восстановления? 

6 Как зависит поведение вещества в окислительно―восстановительной 

реакции от степеней окисления атомов, входящих в его состав? Какие 

вещества проявляют свойства только окислителей? Только восстановителей? 

Окислительно―восстановительную двойственность? 

7 Как можно определить, какие продукты образуются в ходе 

окислительно―восстановительной реакции? 

8 Какие типы окислительно―восстановительных реакций вам 

известны? 

9 В чем сущность метода электронного баланса? Каков порядок 

действий при составлении уравнения реакции этим способом? 

10 В чем сущность метода полуреакций? Каков порядок действий при 

составлении уравнения реакции этим способом? 

 

Задания: 

1 Определить степени окисления элементов в соединениях азота и 

серы: 

 

а) NH4Cl, Ca(NO2)2, NH4NO3, Li3N, Fe(NO3)3 

б) SF6, NaHSO4, SO3, K2SO3, S8, NaHS. 

 

2 Закончите уравнения следующих процессов, назовите их 

 

а) Al0- 3ē = 

б) S+6 + 8ē = 

в) N-3- 5ē = 

г) Fe+3 +1ē = 

д) Br2 +2ē = 

е) Mn+2- 5ē = 

 

3 В каких из приведённых ниже веществ сера может проявлять только 

восстановительные свойства, только окислительные, те и другие: S, H2S, SO3, 

K2SO4, K2S, SO2, H2SO4? Почему? 

4 В каких из приведённых ниже уравнений реакций соединения железа 

являются окислителями, в каких ― восстановителями: 

 

а) Fe2O3+ 3H2 = 2Fe+ 3H2O 

б) FeSO4 + Mg = MgSO4 + Fe 

в) 4Fe(OH)2+ O2 + 2H2O= 4Fe(OH)3 

г) Fe2O3 + 3KNO3+ 4KOH= 2K2FeO4+ 3KNO2+ 2H2O 
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5 Методом электронного баланса подберите коэффициенты в схемах 

окислительно―восстановительных реакций: 

 

а) Cl2 + KOH → KCl + KClO + H2O 

б) KClO3 + S→ KCl + SO2 

в) Cu + H2SO4→ CuSO4 + SO2 + H2O 

г) HCl + MnO2 → Cl2 + MnCl2 + H2O 

 

6 Подберите коэффициенты в схемах следующих окислительно― 

восстановительных реакций, методом электронного баланса: 

 

а) Na2SO3 + KMnO4 + H2O→Na2SO4 + MnO2 + KOH 

б) KNO2 + KMnO4+H2SO4→ KNO3 + MnSO4 + K2SO4 + H2O 

в) Na2S + KMnO4 + H2O→ S + MnO2 + NaOH + KOH 

г) HCl + KMnO4 → MnCl2 + Cl2 + KCl + H2O 

 

7 Методом электронного баланса составьте уравнения 

окислительно―восстановительных реакций, которые протекают по схемам:  

 

а) KMnO4 + H2S + HCl→ MnCl2 + S + KCl + H2O; 

б) KClO3 + FeCl2 + HCl→ FeCl3 + KCl + H2O 

в) K2Cr2O7 + KI + H2SO4→ Cr2(SO4)3 + I2 + K2SO4 + H2O 

г) MnO2 + KClO3 + KOH→ K2MnO4 + KCl + H2O 

д) Cr2(SO4)3 + H2O2 + NaOH→ Na2CrO4 + Na2SO4 + H2O 

е) HClO3 + H2S → Cl2O + S + H2O 

ж) KMnO4 + K2SO3 + H2O→ MnO2 + K2SO4 + KOH 

з) KMnO4 + K2SO3 + KOH→ K2MnO4 + K2SO4 + H2O 

 

8 Используя метод электронного баланса, подберите коэффициенты в 

схемах окислительно― восстановительных реакций. Укажите, в каких 

реакциях пероксид водорода Н2О2 окислитель, в каких ― восстановитель: 

 

а) H2O2 + HI→ I2 + H2O 

б) H2O2 + HIO3 → I2 + O2 + H2O 

в) H2O2 + CrCl3 + KOH → K2CrO4 + KCl + H2O 

г) H2O2 + KMnO4 + HNO3→ Mn(NO3)2 + O2 + KNO3 + H2O 

 

9 Укажите тип каждой из следующих окислительно― 

восстановительных реакций: 

 

а) CuO + NH3 → N2+ Cu + H2O 

б) Na2SO3 → Na2SO4 + Na2S 

в) H2SO3 + H2S → S + H2O 

г) KClO3 →KCl + KClO4 
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д) NH4NO3→ N2O + H2O 

е) Fe + Cl2→FeCl3 

 

Составьте уравнения реакций методом электронного баланса. 

Вариант 1 

1Определить степень окисления всех атомов: 

K2SO3, H2SO4, KClO3, K2Cr2O7, Ca3(PO4)2, KOH. 

 

2Расставить коэффициенты в следующих схемах реакций и указать 

окислитель и восстановитель: 

 

KNO2+KMnO4+H2SO4→ KNO3+MnSO4+K2SO4+H2O 

K2Cr2O7+KNO2+H2SO4→ KNO3+…+ 

 

3К какому типу окислительно―восстановительных реакций относятся 

данные реакции, расставить коэффициенты методом электронного баланса: 

 

KMnO4→ K2MnO4+MnO2+O2 

HClO3+H2S→ HCl+H2SO4 

 

Вариант 2 

1Определить степень окисления всех атомов: 
KClO4, Na2S, K2CrO4, KNO2, H3PO4, Na2SO3 

 

2Расставить коэффициенты в следующих схемах реакций, и указать 

окислитель и восстановитель: 
NaCrO2+Br2+NaOH → Na2CrO4+NaBr+H2O 

KMnO4+H2S+H2SO4→S +…+ 
 

3.К какому типу окислительно― восстановительных реакций относятся 

данныереакции, расставить коэффициенты методом электронного баланса: 
 

K2MnO4+H2O → KMnO4+MnO2+KOH 

Na2SO3 → Na2SO4+Na2S 
 

Вариант 3 

1Определить степень окисления всех атомов: 
NH4NO3, FeSO4, KNO2, CaH2, KMnO4, Br2 
 

2 Расставить коэффициенты в следующих уравнениях реакций: 
 

Na2SO3+KMnO4+H2O→Na2SO4+MnO2+KOH 

K2Cr2O7+H2S+H2SO4→S + … + 
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3 К какому типу окислительно― восстановительных реакций относятся 

данныереакции, расставить коэффициенты методом электронного баланса: 
 

HNO2→HNO3+NO+H2O 

Cu(NO3)2→CuO+NO2+O2 
 

Вариант 4 

1.Определить степень окисления всех атомов: 
HClO, NaNO3, KCrO2, N2O5, FeSO4, F2 

 

2. Расставить коэффициенты в следующих уравнениях реакций: 
 

KMnO4+KI+H2SO4→K2SO4+MnSO4+I2+H2O 

K2Cr2O7+SO2+H2SO4→K2SO4+…+ 
 

3К какому типу окислительно―восстановительных реакций относятся 

данные реакции, расставить коэффициенты методом электронного баланса: 
 

CuO+NH3→ N2 + Cu + H2O 

Na2SO3 → Na2SO4 + Na2S 

 

 

3.7 Лабораторная работа 7 

 

Тема: Химические свойства неметаллов и их соединений. 

Цель: Экспериментальным путем изучить свойства простых веществ 

неметаллов. 

Формируемые компетенции: ОК 1―2,4―7. 

 

Оборудование и реактивы: карбонат натрия, хлорид бария, хлорид 

стронция, уксусная кислота, раствор аммиака, лакмус, перманганат калия, 

раствор аммиака (конц.), серная кислота, нитрит натрия, сульфат натрия, 

соляная кислота, хлорид натрия, бромид калия, иодид калия, нитрат серебра; 

набор пробирок. 

 

Вопросы и упражнения: 

1 Положение неметаллов в Периодической системе элементов Д.И. 

Менделеева.  

2 Строение внешних электронных оболочек атомов неметаллов. 

3 Изменение величинэлектроотрицательности неметаллов по периоду и 

по подгруппе периодической системы. 

4 Минимальные и максимальные степени окисления атомов 

неметаллов (углерода, азота, фосфора, кислорода, серы, фтора, хлора). 

5 Напишите строение электронной оболочки углерода в основном и 

возбужденном состоянии. Какие валентности может иметь углерод? 
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6 Напишите уравнения реакций, протекающих при пропускании оксида 

углерода (IV) через раствор гидроксида кальция. 

7 Какими свойствами обладает азотистая кислота и ее соли в 

окислительно―восстановительных реакциях? Закончите следующие 

уравнения реакций: 

 

a) NaNO2+ KI+ H2SO4→NO+ Na2SO4+I2+ К2SO4+ Н2O 

б) NaNO2+ KMnO4+ H2SO4→MnSO4+ К2SO4+ NaNO3+ H2O 

 

8 Какие свойства вокислительно― восстановительных реакциях 

проявляют оксид серы (IV) и соли сернистой кислоты? Допишите уравнения 

реакций и составьте схемы электронного баланса: 

 

SO2+ KMnO4+ HCl(среда)→ MnCl2+ КCl + К2SO4 + H2O 

Na2SO3+ Na2S + H2SO4→Na2SO4+S + H2O 

 

9Напишите химические формулы оксидов и формулы 

соответствующих им кислот, содержащих хлор в степенях окисления +1, +3, 

+5 и +7. Назовите эти кислоты и приведите названия их солей. Как 

изменяются кислотные иокислительно―восстановительные свойства 

соединений хлора с данными степенями окисления? 

Ход работы: 

 

Химические свойства соединений углерода (IV). 

Опыт №1 ―Соли угольной кислоты.Получение малорастворимых 

карбонатов стронция и бария. 

В 2пробирки налейте по 1―2 мл раствора карбоната натрия и прилейте 

в одну пробирку раствор соли бария, в другую ― раствор соли стронция. 

Какого цвета осадки Вы получили? К полученным осадкам прилейте по 2―3 

мл раствора уксусной кислоты.  Что наблюдается? Почему полученные 

карбонаты растворились в уксусной кислоте? Напишите уравнения реакций 

образования и растворения осадков. Сделайте вывод о том, как можно 

отличить карбонаты от других солей? 

 

Опыт №2―Химические свойства соединений азота.Свойства аммиака. 

а) Налейте в пробирку 1―2 мл водного раствора аммиака и добавьте в 

нее 1―2 капли лакмуса. В какой цвет окрасится раствор? Какими кислотно-

основными свойствами обладает NH4OH? 

Напишите уравнение диссоциации гидроксида аммония  

б) В пробирку налейте 1―2 мл раствора KMnO4и столько же 

концентрированного раствора аммиака. Смесь слегка подогрейте над 

спиртовкой. Что произошло с окраской раствора? Напишите уравнение 

реакции, учитывая, что образовался азот и нерастворимый в воде оксид 
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марганца(IV) ―MnO2. Составьте схему электронного баланса и укажите, 

какие свойства проявляет аммиак в этой реакции. 

 

Опыт №3―Окислительные и восстановительные свойства солей 

азотистой кислоты. 

В пробирку налейте 1―2 мл раствора перманганата калия KMnO4, 

подкислите раствор 2―3 каплями раствора серной кислоты и прилейте 2―3 

мл раствора нитрита натрия. Как изменился цвет раствора? 

Напишитеуравнение реакции, учитывая, что одним из продуктов реакции 

является бесцветный сульфат марганца. 

 

Опыт №4―Химические свойства серы и ее соединений.Качественная 

реакция на сульфат―ион. 

Налейте в пробирку несколько капель растворимой соли серной 

кислоты и добавьте раствор хлорида бария. Запишите наблюдения и 

укажитецвет выпавшего осадка. Напишите уравнениереакциив молекулярной 

и ионно―молекулярной формах. 

Добавьте в пробирку 1―2 мл раствора соляной кислоты.Наблюдается 

ли растворение осадка? Сделайте вывод по результатам опыта. 

 

Опыт №5―Химические свойства галогенов и их 

соединений.Химические свойства галогенов и их соединений. 

Реакции обнаружения галогенид ― ионов.В три пробирки налейте по 

1―2 мл растворов: в первую ―хлорида натрия, во вторую ―бромида калия 

и в третью ―йодида калия. Во все три пробирки добавьте по 2―3 капли 

нитрата серебра. Какого цвета получены осадки? Напишите уравнения 

реакций. 

 

Опыт №6―Окислительные свойства солей хлорноватой кислоты. 

В пробирке к 1―2 мл хлората калия долить такой же объем йодида 

калия. Проходит ли реакция? Добавьте в пробирку 3―4 капли разбавленной 

серной кислоты. Произошлоли изменение цвета раствора в пробирке? 

Напишите уравнение реакции, представленной следующей схемой: 

 

KClO3+ KI + H2SO4→ KCl + I2+ K2SO4+ H2O 

 

Сделайте вывод об окислительных свойствах хлоратов, учитывая, что 

они обладают окислительными свойствами в кислой среде. 

 

 

3.8 Лабораторная работа 8 

 

Тема: Химические свойства металлов 
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Цель работы: экспериментальным путем изучить химические свойства 

металлов 

Формируемые компетенции: ОК 1―2,4―7. 

 

Оборудование и реактивы: железо, цинк, медь, олово, сульфат меди, 

нитрат свинца, соляная кислота, азотная кислота (разб.), азотная кислота 

(конц.), гидроксид калия, набор пробирок, спиртовка. 

 

Теоретическая часть: 

Свободные металлы являются восстановителями. Их 

восстановительная способность меняется в широких пределах и служит 

мерой химической активности. За меру химической активности металла 

принимается его способность переходить в состояние положительно 

заряженного иона, теряя при этом электроны. 

Русский ученый Н.Н.Бекетов расположил все металлы в порядке 

уменьшения их активности. Полученный ряд был назван «вытеснительным 

рядом», а теперь он известен как ряд активности металлов. 

 

LiKBaCaNaMgBeAlZnCrFeCdBiSnPbHCuHgAg 

 

Металлы, расположенные в ряду активностей левее цинка, считаются 

активными металлами. Металлы, начиная с цинка, расположенные в ряду 

активностей до водорода, считаются металлами средней активности. 

Металлы, стоящие после водорода, являются малоактивными. 

Каждый металл вытесняет из растворов солей все металлы, которые 

следуют за ним в ряду активностей. 

Взаимодействие металлов с водой, щелочами, кислотами. 

Тем, что атомы свободных металлов легко отдают внешние электроны, 

объясняется такое свойство типичных металлов как способность реагировать 

с водой, щелочами, кислотами. 

Взаимодействие металлов с водой. 

Активные металлы разлагают воду с вытеснением водорода, при 

комнатной температуре: 

 

2Na + 2H2O = 2NaOH + H2 2Na0– 2e → 2Na+ 

2H++ 2e → H2 

 

Менее активные металлы вступают в реакцию с водой при нагревании. 

Взаимодействие металлов с щелочами 

Со щелочами могут взаимодействовать металлы, имеющие амфотерные 

оксиды (Be,Zn. Al). В этом случае металлы образуют анионы своих кислот. 

 

Be + 2KOH = K2BeO2+ H2Be0– 2e→Be2+ 

2H++ 2e → H2 
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Взаимодействие металлов с кислотами 

С кислотами металлы реагируют различно в зависимости от активности 

металла и окислительных свойств кислоты. 

1 В реакции с галогеноводородными кислотами (HCl,HBr), а также с 

разбавленной серной кислотой могут вступать только металлы, стоящие в 

ряду активности до водорода. В этом случае окислителем являются ионы Н+, 

которые вытесняются из кислоты металлом: 

 

Fe + 2HCl = FeCl2+ H2 Fe0– 2e → Be2+ 

2H++ 2e → H2 

 

2 В концентрированном растворе H2SO4 окислителем выступают атомы 

серы со степенью окисления +6. 

Металлы малой активности восстанавливают серную кислоту до 

диоксида серы SO2, среднеактивные металлы ― атомарной серы, а более 

активные до H2S. 

 

Cu + 2H2SO4= CuSO4+ SO2+ H2 Cu0– 2e → Cu2+ 

S+6+ 2e → S+4 

 

Пассивацией металла называется его энергичное окисление 

концентрированной кислотой, в результате чего поверхность металла 

покрывается плотной пленкой оксида, предохраняющей металл от 

дальнейшего окисления. 

Концентрированная серная кислота пассивирует на холоде железо. 

3В растворе азотной кислоты любой концентрации окислителем 

являются атомы азота со степенью окисления +5. Продукты восстановления 

HNO3металлом зависят от концентрации кислоты и активности металла. 

Возможные продукты окисления: 

― концентрированная HNO3=1,45г/см3: активные и среднеактивные 

металлыNO;малоактивные металлыNO2; 

― 

разбавленная=1,2г/см3:активныеN2O;среднеактивныеNO;малоактивные 

металлыNO; 

― оченьразбавленная =1,02г/см3:активные металлыNH4NO3. 

Концентрированная азотная кислота при обычной температуре 

пассивирует железо, алюминий, никель, хром, марганец. 

 

Ход работы: 

 

Опыт №1 ―Сравнение активности металлов. 
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Возьмем три пробирки, в две поместим по кусочку железа (железный 

гвоздь), а в третью кусочек меди. В первую приливаем раствор сульфата 

меди, во вторую и третью ― нитрат свинца. Что наблюдаем? Почему? 

Составить уравнения реакций. Сделать вывод. 

Опыт №2 ― Взаимодействие металлов с HCl. 

В три пробирки наливаем по 1 мл HCl. В одну из пробирок опускаем 

кусочек цинка, в другую- олова, в третью ― меди. Что наблюдаем? Почему? 

Составить уравнения реакций.Сделать вывод. 

 

Опыт №3―Взаимодействие разбавленной азотной кислоты с 

металлами. 

В две пробирки наливаем по 1 мл разбавленной HNO3.Осторожно 

опускаем в первую пробирку кусочек меди, во вторую ― железа. Через 

некоторое время во вторую пробирку добавляем 1―2 капли раствора 

роданида калия (KCNS). Что наблюдаем? Почему?Составить уравнение 

реакции. 

 

Опыт №4―Взаимодействие металлов с концентрированной HNO3. 

В пробирку наливаем 1 мл концентрированной HNO3, помещаем 

кусочек меди. Что наблюдаем? Почему?Составить уравнение реакции. 

 

Опыт №5―Взаимодействие металлов со щелочами 

Помещаем в одну пробирку кусочек цинка, в другую ― железа. В 

каждую приливаем по 1―2 мл раствора KOH. Нагреть. Что наблюдаем? 

Почему?Составить уравнение реакции. 

 

Вопросы: 

1 Положение металлов в периодической системе. Сколько электронов 

имеют атомы  

металлов на внешнем электронном слое?  

2 Что называется металлической связью? Каково строение 

кристаллических решеток металлов?  

3 Какие физические свойства характерны для металлов?  

4 Что такое энергия ионизации (потенциал ионизации)? Почему атомы 

металлов в  

химических реакциях являются восстановителями?  

5 Взаимодействие металлов с водой, кислотами, щелочами и солями 

других металлов. 

6Каков кислотно-основный характер оксидов и гидроксидов металлов? 

 

Задания для самостоятельного решения: 

1 Закончить и уравнять реакции: 

 

а) Ba + H2O = …; 
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б) Sn + NaOH + H2O = …; 

в) Sn + HNO3(разб.) = …;  

г) Hg + H2SO4(конц.) = …. 

 

2. Закончить и уравнять реакции: 

 

а) Cd + H2SO4(разб.) = …; 

б) Be + NaOH + H2O = …; 

в) Bi + HNO3(конц.) = …; 

г) Li + H2O = …. 

 

3. Какие из перечисленных металлов (Mg, Mn, Hg, Au, Al, Cd,Ag) 

растворяются в разбавленной H2SO4? Написать уравнения реакций. 

 

4. Закончить и уравнять реакции: 

 

а) Mg + HNO3(разб.)= …; 

б) Sn + KOH + H2O = …; 

в) Ni + H2SO4(конц.) = …;  

 

5. Закончить и уравнять реакции: 

 

а) Ga + NaOH + H2O = …; 

б) Bi + HNO3(разб.) = …; 

в) Co + H2SO4(конц.) = …. 

 

6. Закончить и уравнять реакции: 

 

а) Rb + H2O = …; 

б) Be + KOH + H2O = …; 

в) Sn + HCl = …. 

 

7. Закончить и уравнять реакции: 

 

а) Pb + NaOH + H2O = …; 

б) Fe + O2 = …; 

в) Ni + HNO3(конц.) = … 

 

8. Закончить и уравнять реакции: 

 

а) Cd + HNO3(конц.) = …; 

б) Sr + H2O = …; 

в) Al + C =…. 
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9. Закончить и уравнять реакции: 

 

а) Mn + HNO3(разб.) = …; 

б) Al + KOH + H2O = …; 

в) Ca + H2O = …; 

г) Fe + H2SO4(разб.) = …. 

 

10.Закончить и уравнять реакции 

 

а) Cs + H2O = …; 

б) Ag + HNO3(разб.) = …; 

в) Al + HCl = …. 

 

11.Закончить и уравнять реакции: 

 

а) Rb + H2O = …; 

б) Mn + HNO3(конц.) = …; 

в) Sn + KOH + H2O = …. 

 

12. Закончить и уравнять реакции  

 

а) Ni + H2SO4(разб.) = …; 

б) Ni + H2SO4(конц.) =…; 

в) Mg + H2O=…. 

 

13.Закончить и уравнять реакции: 

 

а) Na + H2= …;  

б) Sn + H2SO4(конц.) = …; 

в) Ca + HNO3(оч. разб.) = …. 

 

14.Закончить и уравнять реакции: 

 

а) Co + HNO3(конц.) = …; 

б) K + H2O = …; 

в) Co + HNO3(разб.) = … 

 

15. Какие из перечисленных металлов (Cu, Ca, Hg, Au, Fe, Cr, Ag, Al) 

растворяются в HCl? Написать уравнения реакций. 

 

16.Закончить и уравнять реакции: 

 

а) Li + N2= …; 

б) Pb + KOH + H2O = …; 
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в) Fe + HNO3(разб.) = …. 

 

17.Закончить и уравнять реакции: 

 

а) Sn + HNO3(конц.) = H2SnO3+ …; 

б) Ag + H2SO4(конц.)= …; 

в) Mn + H2SO4(разб.) = …. 

 

18.Закончить и уравнять реакции: 

 

а) Fe + H2SO4(конц.)= …; 

б) Al + S = …; 

в) Sn + KOH + H2O = …. 

 

19. Закончить и уравнять реакции: 

 

а) Fe + Cl2 = …; 

б) Be + KOH + H2O = …; 

в) Cd + HNO3(разб.) = …; 

г) Sn + H2SO4(разб.) = …. 

 

20.Закончить и уравнять реакции: 

 

а) Ca + H2 = …; 

б) Mn + HCl = …; 

в) Cd + HNO3(разб.) = …. 

 

 

3.9 Лабораторная работа 9 

 

Тема:Углеводороды. 

Цель: Экспериментальным путем изучить лабораторные методы 

получения алифатических углеводородов, их физические и химические 

свойства.  

Формируемые компетенции: ОК 1―2,4―7. 

 

Оборудование и реактивы: пробирка, газоотводная трубка, 

промывалка, кристаллизатор, цилиндр, горелка, штатив,безводный ацетат 

натрия (СН3СООNa),натронная известь (NaOH), раствор перманганата калия 

(KMnO4), раствор бромной воды (Br2) смесь 96%― этилового спирта 

иконцентрированной серной кислоты в объемном отношении 1:2, карбид 

кальция (CaC2), вода (H2O), хлорид натрия (NaCl), аммиачный раствор 

хлорида меди ([Cu(NH3)2]Cl), аммиачный раствор оксида серебра 

([Ag(NH3)2]OH). 
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Ход работы: 

 

Опыт №1―Установить качественный состав органических веществ. 

В пробирку поместить глюкозу, безводный сульфат меди, оксид меди 

(II), закрыть ее пробкой с газоотводной трубкой, конец которой опустить в 

раствор известковой воды. Смесь нагреть. Она плавится, чернеет, выделяется 

газ, который вызывает известковой воды. Белый безводный сульфат меди (II) 

стал. Черный оксид меди (II): 

 

С6Н12О6+CuO→CО2 + Н2О + Cu 

 

Ca(OH)2 + CО2→СаCО3 + Н2О 

 

Опыт №2―Изучение свойств гексана. 

В две пробирки налить растворы окислителей: бромную воду Br2 и 

KMnO4. Наблюдаем расслоение жидкостей, но изменений с растворами не 

происходит. 

Получение метана и изучение его свойств: 

а) Получение и горение метана. В сухую пробирку насыпали смесь для 

получения метана: безводный ацетат натрия и прокаленная натронная 

известь в соотношении 1:2 (высота ~ 4 см.) Закрыли пробирку пробкой с 

газоотводной трубкой и закрепили ее в штативе. Приготовили две пробирки 

― приемники: одну с 3 мл очень разбавленного раствора KMnO4, вторую ― 

с 3 мл бромной воды. Часть пробирки со смесью сильно нагрели. Уравнения 

реакций:  

 

СН3СООNa + NaOH→ 

 

СН4↑ + O2 → 

 

Наблюдения: сначала из пробирки вытеснился воздух, затем 

начинается выделение метана. При поджигании метана у конца газоотводной 

трубки, наблюдали голубоватое несветящееся пламя. 

б) Отношение метана к окислителям: бромной воде, водному раствору 

перманганата калия. Полученный метан в ходе прокаливания смеси ацетата 

натрия и натронной извести, пропускали в две пробирки с растворами 

бромной воды и перманганата калия 

 

СН4↑ + Br2→ реакция не идет 

 

СН4↑ + KMnO4 → реакция не идет 
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Наблюдения: Окраска бромной воды и перманганата калия в пробирке 

не исчезла, что означает отсутствие химической реакции с метаном  

Вывод: Метан относится к классу углеводородов,алканов, все связи у 

него, и ввиду отсутствия или связей в молекуле, он вступает в реакцию с 

окислителями.  

Метан горит, без копоти, образуя углекислый газ и пары воды. 

 

Опыт №3―Получение этилена и изучение его свойств. 

а) Получение этилена и реакция с перманганатом калия: Получение 

этилена дегидратацией этанола и его горение (Тяга!). В сухую пробирку 

налили 5 мл смеси (этиловый спирт и концентрированная серная кислота в 

объемном отношении 1:2). При смешивании этанола с серной кислотой 

образуется этилсерная кислота ― кислый сложный эфир: 

 

С2Н5ОН + Н2SO4 → С2Н5ОSO2OH + Н2O 
Этанол   этилсерная кислота 

 

Закрыть пробирку пробкой с газоотводной трубкой и осторожно 

нагрели.  

 

С2Н5ОSO2OH → СН2=СН2↑ + Н2SO4 
этилсерная кислота этилен 

 

Наблюдения: отметить выделение газа.  

Реакция этилена с подкисленным раствором перманганата калия. В 

пробирку налили 2 мл 2% ―го раствора KMnO4, добавили несколько капель 

раствора серной кислоты и пропустили газообразный этилен. Уравнение 

реакции. 

Наблюдения: Фиолетовая окраска раствора KMnO4 полностью исчезла.  

Этилен окислился до двухатомного спирта — этиленгликоля  

б) Реакция этилена с бромной водой. Выделяющийся этилен 

пропустили в раствор бромной воды Наблюдения: Окраска желтой бромной 

воды в пробирке: 

в) Горение этилена. Полученный в ходе опытов этилен собрали в 

цилиндр и подожгли горящей лучиной  

 

С2Н4 + O2→ 

 

Наблюдения: Этилен горит светящимся коптящим пламенем. На 

крышке образуется черное пятно из-за высокого содержания углерода в 

молекуле.  

Вывод: Получили в лабораторных условиях и изучили химические 

свойства этилена, представителя класса алканов, выяснили что благодаря 
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наличию связей, вступает в реакции, способен к, горит коптящим пламенем, 

т. к. содержит высокий процент углерода. 

 

Опыт №4―Получение ацетилена и изучение его свойств  

Получение ацетилена. В колбу поместили несколько кусочков карбида 

кальция величиной с горошину, вставили плотно пробку с воронкой, налили 

в воронку насыщенный раствор поваренной соли и пустили несколько капель 

его в колбу. Дальнейшее прибавление раствора производили так, чтобы 

установился равномерный ток газа со скоростью, позволяющей считать 

пузырьки. Образующийся газ собрали в цилиндр способом вытеснения воды. 

Уравнение реакции: 

 

СаС2+ Н2O → 

 

Наблюдения: отметили выделение газа в виде пузырьков в цилиндре с 

водой.  

а) реакция ацетилена с бромной водой Выделяющийся ацетилен, в 

результате действия воды на карбид кальция, пропустили в раствор бромной 

воды Наблюдения: Окраска желтой бромной воды в пробирке полностью. 

Происходит постепенное присоединение двух молекул брома по месту 

тройной связи. 

б) реакция с перманганатом калия Выделяющийся ацетилен, в 

результате действия воды на карбид кальция, пропустили через 

разбавленный раствор перманганата калия Наблюдения: Фиолетовая окраска 

перманганата калия в пробирке полностью быстро. Происходит окисление 

ацетилена по месту разрыва связи, с образованием продукта окисления ― 

щавелевой кислоты.  

в) реакция с однохлористой медью Выделяющийся ацетилен 

пропускаем через аммиачный раствор хлорида меди (I) 

 

CuCl + 2NH3 →[Cu(NH3)2]Cl 

 

Наблюдения: при пропускании газа в синий аммиачный раствор 

хлорида меди (I) отметили выпадение осадка красно―кирпичного цвета 

―ацетиленида меди.  

г) реакция с аммиачным раствором оксида серебра Выделяющийся 

ацетилен пропускаем через приготовленный аммиачный раствор оксида 

серебра  

Наблюдения: при пропускании газа в прозрачный аммиачный раствор 

оксида серебра, отметили выпадение осадка бело―сероватого цвета 

―ацетиленида серебра. 

 

Задания для самостоятельного решения: 

Вариант1 
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1 Написать формулы изомеров, дать им названия для алкена с числом 

атомов углерода 8. 

2 Написать структурные формулы к веществам: 

3―метил,4―этилпентин ―1; 4,4―диметил,2―этилгексен―2. 

3 Алкены: гибридизация, валентный угол, углерод-углеродная связь, 

характерные реакции на примере пентена―1. 

 

Вариант2 

1 Написать формулы изомеров, дать им названия для алкина с числом 

атомов углерода 9. 

2 Написать структурные формулы к веществам: 

2―метил,3―этилгексан; 5,5―диметил,3―этилгептен―1. 

3 Алканы: гибридизация, валентный угол, углерод-углеродная связь, 

характерные реакции на примере пентана. 

 

Вариант3 

1 Написать формулы изомеров, дать им названия для алкана с числом 

атомов углерода 10. 

2 Написать структурные формулы к веществам: 

6―метил,4―этилоктен―2; 4,4―диметилгептин―1. 

3 Алкины: гибридизация, валентный угол, углерод―углеродная связь, 

характерные реакции на примере пентина. 

 

Вариант4 

1 Написать формулы изомеров, дать им названия для алкина с числом 

атомов углерода 7. 

2 Написать структурные формулы к веществам: 

3―метил,2―этилнонан; 4,4―диметилоктен―1. 

3 Алканы: гибридизация, валентный угол, углерод―углеродная связь, 

характерные реакции на примере гексана. 

 

 

3.10 Лабораторная работа 10 

 

Тема: Спирты. 

Цель:Экспериментальным путемизучить некоторые физические и 

химические свойства предельных одноатомных спиртов и многоатомных 

спиртов. Отметить качественные реакции на спирты. 

Формируемые компетенции: ОК 1―2,4―7. 

 

Оборудование и реактивы : спирты: этиловый; глицерин; безводный и 2 

н раствор сульфата меди (II); оксид меди (II); концентрированный и 2н 

раствор серной кислоты; концентрированная уксусная кислота; 

концентрированный раствор аммиака; 0,2 н раствор нитрата серебра; 1% 
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раствор перманганата калия; 0,5 н раствор бихромата калия; 2 н раствор 

гидроксида натрия; раствор йода в йодистом калии; 1%―ный спиртовой 

раствор фенолфталеина; медная проволока; Оборудование: набор пробирок, 

пробка с газоотводной трубкой, стаканчик (100 мл), пипетка, водяная баня, 

спиртовка, предметное стекло, фарфоровая чашка. 

 

Ход работы: 

 

Опыт №1―Взаимодействие спиртов с активными металлами. 

В пробирку с 1 мл этилового спирта поместить небольшой кусочек 

металлического натрия, очищенный от оксидов и высушенный 

фильтровальной бумагой. (Если разогревание приводит к вскипанию спирта, 

то смесь охлаждают в стакане с холодной водой). Пробирку закрыть пробкой 

со стеклянной газоотводной трубкой. Реакция идет с бурным выделением 

водорода: 

 

CH3–CH2–OH + Na → 

 

Через минуту после начала реакции выделяющийся газ поджигают. 

 

H2+ O2→ 

 

Если натрий прореагировал не полностью, то добавляют избыток 

спирта, доводя реакцию до конца. После того как весь натрий прореагирует, 

пробирку охлаждают и добавляют 3―4 капли воды и 1 каплю 

фенолфталеина. В присутствии воды происходит гидролиз этилата натрия: 

 

CH3–CH2–ONa + H2O → 

 

Почему для проведения опыта необходимо использовать абсолютный 

спирт? Почему взаимодействие с натрием идет более спокойно, чем с водой? 

Что показывает и доказывает индикатор? 

В пробирку с 1 мл глицерина помещают небольшой кусочек 

металлического натрия, очищенный от оксидов и высушенный 

фильтровальной бумагой. (Если разогревание приводит к вскипанию спирта, 

то смесь охлаждают в стакане с холодной водой). Пробирку закрывают 

пробкой со стеклянной газоотводной трубкой. Реакция идет с бурным 

выделением водорода.  

Написать уравнения реакций, сделать вывод. 

 

Опыт №2―Получение диэтилового эфира. 

В сухую пробирку внести по 0,5 мл этанола и концентрированной 

H2SO4. Смесь осторожно подогреть до начинающегося кипения (образования 
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бурого раствора) и к горячей смеси очень осторожно прилить еще 0,5 мл 

этанола. 

 

С2Н5ОН + Н2SO4 → С2Н5ОSO2OH+ Н2O 
Этилсерная кислота 

 

С2Н5ОSO2OH+ С2Н5ОН→ С2Н5О С2Н5+ Н2SO4 

 

Отметьте запах полученного эфира. Укажите тип реакции. Почему 

реакцию проводят при незначительном нагревании? Имеет ли влияние на 

состав продуктов реакции соотношение этанола и серной кислоты? 

 

Опыт №3 ― Образование сложного эфира. 

В пробирку налить по 0,5 мл этилового спирта и концентрированной 

уксусной кислоты, затем добавить 2 капли концентрированной H2SO4. Смесь 

осторожно подогреть и вылить в стакан с водой. 

 

RCOOH+ROH→RCOOR+ Н2O 

 

Напишите уравнение реакции, назовите продукты. Укажите тип 

реакции. Отметьте запах сложного эфира и растворимость его в воде. 

 

Опыт №4 ―Реакции окисления этанола. 

а) Окисление оксидом меди (II). В окислительной части пламени 

спиртовки сильно прокалить медную проволоку, имеющую на конце петлю. 

Затем опустить ее в пробирку с 1 мл этанола. Процесс повторить несколько 

раз. 

 

Cu+ O2 → CuO 

 

С2Н5ОН +CuO→СН3СНО+Cu+ Н2O 

 

б) Окисление хромовой смесью. В пробирку налить 2―3 капли 

раствора H2SO4, 0,5 мл раствора дихромата калия и добавить по каплям при 

встряхивании столько же этанола. Цвет смеси изменяется от оранжево-

красного до зеленого. 

 

3С2Н5ОН +К2CrO4+4Н2SO4 → 3СН3СНО+K2SO4+Cr2(SO4)3+7Н2O 

 

в) Окисление перманганатом калия. В сухую пробирку, закрепленную 

вертикально в штативе, пипеткой, не смачивая стенки, внести 1 мл 

концентрированной H2SO4. По стенке пробирки добавить 1 мл этанола таким 

образом, чтобы образовались два слоя. Затем насыпать несколько 

кристалликов перманганата калия, которые будут размещаться на границе 
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раздела фаз. Через 1―2 мин начинает протекать реакция, сопровождающаяся 

появлением ярких вспышек. 

 

5С2Н5ОН +2KMnO4+4Н2SO4→ 5СН3СНО+K2SO4+MnSO4+8Н2O 

 

Что происходит с медной проволокой при прокаливании и после 

взаимодействия со спиртом? С чем связано изменение цвета окислителей? 

Отметьте характерный запах образующегося вещества (какого?) 

 

Опыт №5―Взаимодействие многоатомных спиртов с гидроксидом 

меди (II). 

В две пробирки помещают по 1 мл раствора сульфата меди (II) и по 1 

мл раствора гидроксида натрия. 

 

CuSO4+ 2NaOH → Cu(OH)2↓ + Na2SO4 

 

В первую пробирку добавить 0,5 мл этанола, во вторую ― столько же 

глицерина и встряхивают. Синий осадок при этом растворяется и появляется 

васильково-синее окрашивание раствора вследствие образования 

комплексного соединения ―глицерата меди, как показано на рисунке 1. 

 

 
Рисунок 1 ― Уравнение реакции получения глицерата меди 

 

Какие свойства глицерина проявляются в опыте? 

 

Защита лабораторной работы: 

Вариант 1 

1Составить формулы изомеров спирта с числом атомов углерода 9, 

дать им названия. 

2 Выполнить превращения: 

С4Н8→  С4Н9 ОН→С4Н9 ОNa→ С4Н9 ОН→СО2 

 

Вариант 2 

1Составить формулы изомеров спирта с числом атомов углерода 8, 

дать им названия. 

2 Выполнить превращения: 

С5Н12→  С5Н9Сl→С5Н11 ОН→ С5Н11 ОNa→С5Н11 ОН→СО2 

 

Вариант 3 
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1Составить формулы изомеров спирта с числом атомов углерода 10, 

дать им названия. 

2 Выполнить превращения: 

С6Н12 →: С6Н13 ОН→С6Н13 ОNa→ С6Н13 ОН→СО2 

 

Вариант 4 

1Составить формулы изомеров спирта с числом атомов углерода 7, 

дать им названия. 

2 Выполнить превращения: 

С7Н14→  С7Н15Сl→С7Н15ОH→ С7Н15ОNa→С7Н15 ОН→СО2 

 

 

3.11 Лабораторная работа 11 

 

Тема:Альдегиды 

Цель: Экспериментальным путем изучить химические свойства 

альдегидов; научиться получать их окислением предельных одноатомных 

спиртов. 

Формируемые компетенции: ОК 1―2,4―7. 

 

Оборудование и реактивы: растворы: формалина, гидроксида натрия, 

нашатырного спирта, сульфата меди (II), фуксинсернистой кислоты, этанола, 

серной кислоты (разб.), бихромата калия; набор пробирок, спиртовка, 

газоотводная трубка. 

 

Ход работы: 

 

Опыт №1 ―Реакция «серебряного зеркала». 

В пробирку налить формалин, 1 каплю NaОН,1 каплю NН4ОН и 

нагреть. Образуется налет серебра на стенках пробирки. Эта реакция 

является качественной реакцией на альдегиды. 

 

Опыт №2 ―Взаимодействие альдегидов с гидроксидом меди(II). 

Из сульфата меди(II) и гидроксида натрия получить гидроксид меди(II). 

В пробирку поместить 1 каплю формалина, 6 капель 2н раствора 

гидроксида натрия, 1 каплю 2н раствора сульфата меди(II).Полученный 

раствор нагреть до кипения. В результате реакции выпадает осадок меди (I) 

кирпично-красного цвета. 

 

CuSO4+2NaOH → Cu(OH)2+Na2SO4 

 

H-CНO +2Cu(OH)2 → H-COОН +Cu2O↓ +2H2O 
Голубой   кирпично-красный осадок 

 



64 

Опыт №3 ―Цветная реакция на альдегиды с фуксинсернистой 

кислотой. 

В пробирку поместить 2 капли раствора фуксинсернистойкислоты и 

добавить 2 капли раствора формальдегида. Что наблюдаете? 

 

Опыт №4 ―Получение альдегида. 

В пробирку поместить 3 капли этанола, 1 каплю серной кислоты 

(разб.), 2 капли бихромата калия, пробирку закрыть газоотводной трубкой, 

конец которой опустить в пробирку с 2 каплями фуксинсернистой кислоты. 

Первую пробирку слегка нагреть: оранжевая окраска смеси поменяется на 

зеленовато―синюю, ощущаем характерный запах― образуется уксусный 

альдегид или этаналь. Раствор этаналя придает фуксинсернистой кислоте 

розово―фиолетовый цвет. 

Записать наблюдения. 

 

Вопросы и упражнения: 

1Почему температуры кипения низших членов ряда альдегидов и 

кетонов выше, чем у соответствующих углеводов и ниже, чем у 

соответствующих спиртов? 

2 От чего зависит активность карбонильных соединений? 

3 Каким образом можно отличить следующие вещества: муравьиный 

альдегид, уксусный альдегид, ацетон? 

 

Задания: 

1Напишите все возможные формулы альдегидов с общей формулой 

С5Н8О. Назовите их по систематической номенклатуре. 

2Напишите все возможные формулы альдегидов с общей формулой 

С6Н10О. Назовите их по систематической номенклатуре. 

3Напишите все возможные формулы альдегидов с общей формулой 

С7Н12О. Назовите их по систематической номенклатуре. 

4Напишите все возможные формулы альдегидов с общей формулой 

С8Н14О. Назовите их по систематической номенклатуре. 

5Напишите все возможные формулы альдегидов с общей формулой 

С9Н16О. Назовите их по систематической номенклатуре. 

6Напишите все возможные формулы альдегидов с общей формулой 

С10Н18О. Назовите их по систематической номенклатуре. 

 

 

3.12 Лабораторная работа 12 

 

Тема: Карбоновые кислоты. 

Цель: экспериментальным путем изучить химические свойства 

карбоновых кислот; научиться получать карбоновые кислоты; развивать 
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навыки работы в химической лаборатории, умение обращаться с химическим 

оборудованием и реактивами. 

Формируемые компетенции: ОК 1―2,4―7. 

 

Оборудование и реактивы: уксусная кислота, гидроксид натрия, оксид 

меди, металлический натрий, карбонат натрия, этанол, серная кислота (разб.), 

(конц.), индикаторы, формалин, нитрат серебра, гидроксид аммония; набор 

пробирок, спиртовка. 

 

Теоретическая часть: 

Карбоновые кислоты ― органические соединения, содержащие одну 

или несколько карбоксильных групп–СООН, связанных с углеводородным 

радикалом.  

Карбоксильная группа содержит две функциональные группы 

―карбонил>С=О и гидроксил –OH, непосредственно связанные друг с 

другом: 

 

R C O O H 

 

Кислотные свойства карбоновых кислот обусловлены смещением 

электронной плотности к карбонильному кислороду и вызванной этим 

дополнительной (по сравнению со спиртами) поляризации связи О–Н. 

Карбоновые кислоты проявляют высокую реакционную способность. Они 

вступают в реакции с различными веществами и образуют разнообразные 

соединения, среди которых большое значение имеют функциональные 

производные, т.е. соединения, полученные в результате реакций по 

карбоксильной группе. 

 

Ход работы: 

 

Опыт №1―Взаимодействие уксусной кислоты с индикаторами. 

В две пробирки налить по 1―2 мл раствора уксусной кислоты. В 

первую пробирку добавить немного раствора метилоранжа, во вторую ― 

фенолфталеин. Что наблюдаете?  Напишите уравнение электролитической 

диссоциации уксусной кислоты, сделайте вывод. 

 

Опыт №2 ―Взаимодействие уксусной кислоты с металлами. 

В пробирку налить 10 капель уксусной кислоты, опустить в нее 

маленький кусочек натрия. Пробирку закрыть пробкой с газоотводной 

трубкой. Выделяющийся газ через некоторое время поджечь, вы услышите 

«лающий» звук, который характеризует водород. Запишите уравнение 

реакции, наблюдение, сделайте вывод. 

 

Опыт №3 ―Реакция нейтрализации. 
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К раствору кислоты из опыта 1 прибавить гидроксид натрия по каплям 

до тех пор, пока окраска не изменится. При взаимодействии карбоновых 

кислот со щелочами происходит реакция нейтрализации. Запишите 

наблюдения, уравнение химической реакции, сделайте вывод. 

 

Опыт №4 ―Взаимодействие карбоновых кислот с основными 

оксидами. 

В сухую пробирку поместить порошок оксида меди (микрошпатель), 

добавить 10 капель уксусной кислоты и нагрейте. Наблюдаем образование 

синего раствора, который характеризует соли меди. Запишите наблюдения, 

уравнение реакции, сделайте вывод. 

 

Опыт №5 ―Взаимодействие карбоновых кислот с солями слабых 

неорганических кислот. 

В сухую пробирку поместитьмикрошпатель мела и добавьте 10 капель 

уксусной кислоты. Газ подожгите, он не поддерживает горение, что 

характерно для углекислого газа. Запишите наблюдения, уравнение реакции, 

сделайте вывод. 

 

Опыт №6― Реакция этерификации (демонстрационно). 

В пробирку поместить 5 капель уксусной кислоты, 5 капель этанола и 2 

капли серной кислоты (конц.) и осторожно нагреть, выделяющийся 

газообразный продукт поджечь, он горит высоким пламенем. 

Запишите наблюдения, уравнение реакции, сделайте вывод. 

 

Задания: 

1 Составить формулы трех изомеров карбоновых кислот: 

Вариант 1 гексановой кислоты. 

Вариант 2 октановой кислоты. 

Вариант 3 нонановой кислоты 

Вариант 4 декановой кислоты 

Вариант 5 гептановой кислоты 

 

2 Получить заданную в предыдущем задании кислоту из 

соответствующего альдегида, составить уравнения реакций с металлическим 

натрием, гидроксидом натрия, карбанатом натрия, пропанолом. 

 

 

3.13 Лабораторная работа 13 

 

Тема: Углеводы. 

Цель: Экспериментальным путем изучить свойства глюкозы, сахарозы, 

крахмала;развивать навыки работы в химической лаборатории, умение 

обращаться с химическим оборудованием и реактивами. 
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Формируемые компетенции: ОК 1―2,4―7. 

 

Оборудование и реактивы: растворы глюкозы, сахарозы,крахмала, 

сульфата меди. Гидроксида натрия, нитрата серебра, гидроксида аммония, 

йода. 

Углеводы ― это природные соединения, имеющие в подавляющем 

большинстве состав Cn(H2O)m. 

Их подразделяют на низкомолекулярные углеводы и продукты их 

поликонденсации.  

Моносахариды ― мономеры, из остатков которых состоят углеводы 

более сложного строения.  

Олигосахариды ― олигомеры, содержащие от 2 до 10 моносахаридных 

остатков.  

Полисахариды ― полимеры, включающие до нескольких тысяч 

моносахаридных звеньев. К ним относятся крахмал, целлюлоза. 

Дисахариды состоят из двух моносахаридных остатков, связанных 

гликозидной связью. В природе в свободном виде встречается 

незначительное число дисахаридов. Важнейшими из них являются мальтоза, 

лактоза и сахароза. 

 

Ход работы: 

 

Опыт №1― Двойственный характер глюкозы. 

В пробирку поместить 4 капли гидроксида натрия, 2 капли сульфата 

меди и 2 капли глюкозы, появляется васильковое окрашивание, 

доказывающее наличие группы –ОН в составе глюкозы, окраска указывает, 

что глюкоза проявляет свойства многоатомного спирта. 

Эту же пробирку осторожно нагреть, в верхней части появляется 

желтое окрашивание, переходящее в красно-оранжевое, что указывает на 

наличие альдегидной группы–СНО в глюкозе. Таким образом, мы доказали. 

Что глюкоза является альдегидоспиртом.Запишите наблюдения, уравнение 

реакции, сделайте вывод. 

 

Опыт №2―Реакция «серебряного зеркала». 

В пробирку поместить 2 капли нитрата серебра, 2 капли гидроксида 

аммония. Выпадает бурый осадок, к нему прибавить еще 1―2 капли 

гидроксида аммония до растворения осадка и 1―2 капли глюкозы. 

Появляется бурый осадок, а на стенках пробирки выделяется осадок 

металлического серебра. Эта реакция подобна реакциям на альдегиды, таким 

образом, в составе глюкозы есть альдегидная группа. Запишите наблюдения, 

уравнение реакции, сделайте вывод. 

 

Опыт №3―Сахароза ― многоатомный спирт. 
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В пробирку поместить 4 капли гидроксида натрия, 2 капли сульфата 

меди и 2 капли сахарозы. Появляется синее окрашивание, доказывающее 

наличие групп –ОН в сахарозе.Запишите наблюдения, уравнение реакции, 

сделайте вывод. 

 

Опыт №4 ―Гидролиз крахмала. 

В пробирку поместить разжеванный хлеби добавить 4 капли 

гидроксида натрия и 2 капли сульфата меди. Появляется синее окрашивание, 

затем содержимое пробирки нагреть, появится желто-красное окрашивание. 

В результате гидролиза крахмала образовалась глюкоза.Запишите 

наблюдения, уравнение реакции, сделайте вывод. 

 

Опыт №5 ―Качественная реакция на крахмал. 

В пробирку поместить крахмальный клейстер и добавить раствор йода. 

Появляется сине-фиолетовое окрашивание. Запишите наблюдения,сделайте 

вывод. 

 

Задания: 

Вариант 1 Сравнить строение крахмала и целлюлозы. Что в строении 

общего и чем различаются? 

Вариант 2 Сравнить химические свойств глюкозы и сахарозы, если эти 

вещества реагируют с гидроксидом меди. 
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Заключение 

 

Методические рекомендации разработаны с учетом требований ФГОС 

по «Химии» для всех специальностей 1курса и с учетом имеющегося 

оборудования и реактивов. 

Выполнение лабораторных работ позволяет получить студентам знания 

и умения, предусмотренные ФГОС. Лабораторные работы, как правило, 

проводятся студентами индивидуально, а также делением на малые группы. 

В результате студенты приобретают навыки корректного взаимодействия с 

обучающимися и преподавателями. Учатся соблюдать правила техники 

безопасности в химической лаборатории, отрабатывают навыки обращения с 

лабораторным оборудованием и реактивами, нормы этикета и 

профессиональной этики. 
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