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ВВЕДЕНИЕ 

Дисциплина «Физико-химические и токсические свойства ве-
ществ» охватывает изучение основных свойств различных органи-
ческих и неорганических веществ, способов их получения.  

Цель дисциплины – формирование у студентов системы знаний, 
умений и профессиональных компетенций по физико-химическим 
и токсическим свойствам основных классов неорганических и ор-
ганических веществ, наиболее широко применяемых в сельском 
хозяйстве. 

Задача дисциплины – приобретение студентами навыков по 
физико-химическим и токсическим свойствам, аналитическим ме-
тодам исследований веществ и умение оценивать возможные эко-
логические риски в результате их применения. 

Подготовка специалиста в рамках изучения дисциплины позво-
лит сформировать у студентов следующие компетенции: 
академические: владеть исследовательскими навыками, уметь 

работать самостоятельно; 
социально-личностные: уметь работать в команде; 
профессиональные: выявлять естественнонаучную сущность про-

блем, возникающую в ходе профессиональной деятельности, при-
влекать для их решения соответствующий физико-математический 
аппарат. 

Указанные компетенции развиваются посредством: 
– использования современных педагогических методик и техно-

логий, способствующих самостоятельному поиску студентами зна-
ний и освоению опыта решения разнообразных задач, в частности, 
модульной технологии обучения; 

– применения средств диагностики формируемых компетенций 
(тесты, разноуровневые задания и др.); 

– использования современных информационных технологий для 
сопровождения учебного процесса; 

– реализации управляемой самостоятельной работы студентов. 
В соответствии с учебным планом дисциплина «Физико-

химические и токсические свойства веществ» преподается после 
дисциплины «Химия» и является логическим продолжением основ 
теоретической химии, полученных в данном курсе. 

Заключительной стадией изучения дисциплины является выпол-
нение зачетного задания, которое позволит применить полученные 
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знания при решении поставленной исследовательской или учебно-
методической задачи. 

В результате изучения дисциплины студент должен: 
знать: 
– основные физико-химические и токсические свойства неоргани-

ческих и органических веществ, применяемых в сельском хозяйстве; 
– новейшие достижения в теоретических основах методов их 

получения и практического применения; 
уметь: 
– применять знания по физико-химическим и токсическим свой-

ствам веществ для решения практических задач в инженерной дея-
тельности. 

владеть: 
– физико-химическими методами исследований в практической 

деятельности; 
– навыками грамотного и безопасного обращения с токсически-

ми веществами. 
Для усвоения дисциплины «Физико-химические и токсические 

свойства веществ» потребуются знания, приобретенные студентами 
при изучении дисциплины «Химия». Знания, полученные при изу-
чении дисциплины «Физико-химические и токсические свойства 
веществ», потребуются выпускникам-инженерам в будущей про-
фессиональной деятельности. 

В настоящее время одной из актуальнейших проблем является 
ухудшение здоровья населения в связи с различными вредными 
факторами окружающей среды. Осложнение экологической обста-
новки приводит к увеличению суммарной токсикогенной нагрузки 
на человека. Одним из наиболее неблагоприятных факторов явля-
ется загрязнение окружающей среды тяжелыми металлами. Важ-
нейшими в токсикологическом отношении «металлическими яда-
ми» являются соединения Ва, Cd, Mn, Cu, Hg, Pb, Ag, Tl, Cr, Zn, 
которые, попадая в организм человека, вызывают отравления. 

Негативное действие «металлических ядов» на организм челове-
ка проявляется в их выраженном нейротоксическом действии. Ток-
сичность объясняется тем, что в организме они связываются 
с функциональными группами белков, аминокислот, пептидов 
и других жизненно важных веществ, в результате чего нарушаются 
нормальные функции клеток тканей. Образующиеся в организме 
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комплексы металлов очень прочные, поэтому изолировать металлы 
и обнаружить их невозможно без предварительного разрушения 
органического вещества, с которым они связаны. Согласно другой 
точке зрения все металлы необходимы для жизнедеятельности, но 
в определенных количествах. Эта точка зрения выражается форму-
лой: «Все вещества токсичны, но отсутствие веществ также вредно». 

По воздействию на организм человека металлы классифицируют 
следующим образом: 

1) металлы, необходимые человеку и животным при питании 
(Со, Сu, Cr, Ge, Fe, Mn, Mo, Ni, Se, Si, V, Zn). 

2) металлы, имеющие токсические свойства (As, Be, Cd, Cu, Co, 
Cr, Hg, Mo, Ni, Pb, Pd, Se, Sn, Ti, V, Zn). 

При этом следует отметить, что 8 из перечисленных элементов 
отнесено к обеим группам. 

Токсические металлы в низких дозах не оказывают вредного 
действия и не несут биологических функций, однако в высоких до-
зах оказывают токсическое действие. Тем не менее, существуют 
металлы, которые проявляют сильно выраженные токсикологиче-
ские свойства при самых низких концентрациях и не выполняют 
какой-либо полезной биологической функции. К таким токсичным 
элементам относят ртуть, кадмий, свинец, мышьяк.  

 
Требования, предъявляемые к выполнению 

лабораторной работы 

Успешное усвоение материала, предусмотренного рабочей про-
граммой, возможно только в результате систематической работы сту-
дента над каждой темой: изучение теоретического материала, его 
применение при решении задач и выполнении лабораторных работ.  
К лабораторной работе студент должен: 
1) изучить программный теоретический материал по данной те-

ме, пользуясь учебником, конспектом лекций, методическими по-
собиями или указаниями;  

2) уметь решать типовые задачи по данной теме;  
3) выполнить задание предлабораторного контроля и получить 

допуск к выполнению лабораторной работы.  
После этого студент может приступить к выполнению лабора-

торной работы. В тетради для лабораторных работ необходимо 
оформить соответствующий отчет по лабораторной работе. Ре
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Отчет по лабораторной работе должен включать: 
1) название лабораторной работы и дату выполнения; 
2) цель работы;  
3) решенную задачу предлабораторного контроля; 
4) теоретическую часть (краткие ответы на контрольные вопро-

сы к лабораторной работе); 
5) экспериментальную часть (наименование опыта; краткое опи-

сание хода опыта и наблюдений с обязательными ответами на во-
просы, имеющиеся в тексте лабораторной работы; 

6) рисунок прибора или схему; 
7) уравнения реакций; 
8) выводы. 
После окончания лабораторной работы студент приводит в по-

рядок рабочее место. По каждой выполненной работе студент сдает 
зачет. При этом он предъявляет преподавателю свою тетрадь с пол-
ностью оформленным отчетом по лабораторной работе. При сдаче 
зачета студент должен хорошо разбираться в теоретических вопро-
сах, относящихся к выполняемой работе, ясно излагать условия 
опыта, описывать наблюдавшиеся явления, уметь составлять моле-
кулярные, ионные уравнения протекавших реакций, делать соот-
ветствующие выводы. 

Правила работы в химической лаборатории 

1. Работайте аккуратно, без лишней торопливости; соблюдайте 
в лаборатории тишину. 

2. Работайте всегда на одном и том же месте (желательно, в халате). 
3. Не загромождайте рабочее место портфелями, свертками, сум-

ками и т. п. Для них в лаборатории отведены специальные столы. 
4. Прежде чем приступить к работе по данной теме, тщательно 

изучите ее описание. Необходимые приборы и реактивы находятся 
на рабочем столе. 

5. Внимательно наблюдайте за ходом опыта, отмечая и записы-
вая каждую его особенность (выпадение и растворение осадков, 
изменение окраски, температуры и т. д.). 

6. Расходуйте для осуществления химических реакций то коли-
чество реактивов, которое рекомендовано в указаниях по выполне-
нию опыта, а если нет специальных указаний – минимальное. 

7. Не уносите приборы, аппараты, реактивы общего пользова-
ния на свое рабочее место. Закрывайте склянки с реактивами 
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соответствующими пробками, не путайте их во избежание загряз-
нения реактивов. 

8. Работы с вредными веществами проводите только в вытяжном 
шкафу. Концентрированные кислоты и щелочи наливайте осторож-
но в вытяжном шкафу; не уносите их на свои рабочие столы. 

9. Если случайно прольете кислоту или щелочь, то быстро смой-
те их водой, а потом обратитесь к дежурному лаборанту и по его 
указанию приведите в надлежащий порядок свое рабочее место. 

10. Не выливайте в раковину отработанные концентрированные 
кислоты и щелочи, а используйте для этого специально отведенную 
посуду, установленную в вытяжном шкафу. Отработанные металлы 
складируйте в специальную емкость. Бумагу и остатки твердых ве-
ществ бросайте в урну. 

11. При работе постоянно следите за тем, чтобы реактивы (осо-
бенно кислоты, щелочи) не попадали на лицо, руки, одежду. 

12. В случае ожога (пламенем горелки или горячим предметом) 
обожженное место смочить раствором перманганата калия. Можно 
приложить ватку, смоченную жидкостью от ожога. 

13. При разбавлении щелочей, кислот и тому подобных веществ, 
а также при мытье посуды с веществами, разъедающими кожу рук, 
обязательно надевайте резиновые перчатки. 

14. В конце работы уберите рабочее место, выключите воду, 
электроприборы. 
Запрещается: 
1. Работать с включенными токоприемниками одному. 
2. Вдыхать (нюхать) выделяющиеся газы, близко наклоняясь 

к сосуду. Если нужно понюхать газ, то следует сделать это осто-
рожно, слегка направляя рукой поток воздуха к себе. 

3. Принимать пищу в химической лаборатории. 
4. Работать в химической лаборатории в неаккуратно застегну-

той одежде, с неподобранными волосами. 
5. Нагревать на открытом огне горючие жидкости. 
6. При нагревании реактивов или жидкостей наклоняться над со-

судом во избежание попадания брызг на лицо, одежду, обувь. 
7. При нагревании жидкостей в колбе держать ее отверстием 

к себе или в сторону соседа. 
8. Сливать горячие растворы в толстостенную посуду. 
После прохождения инструктажа по технике безопасности каж-

дый студент расписывается в специальном журнале по технике 
безопасности, который хранится на кафедре. 
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Меры оказания первой помощи пострадавшим 
при несчастных случаях 

 
Для оказания первой помощи в лаборатории имеется аптечка, 

содержащая необходимые медикаменты и кровоостанавливающие 
средства. 
Порезы. Наиболее распространенным видом травм являются по-

резы. При ранении стеклом необходимо убедиться, что в ране нет 
остатков стекла (если они есть, то аккуратно извлечь их из раны), 
удалить кровь с места пореза ватой или бинтом, смоченным в рас-
творе перманганата калия или спирте, смазать кожу вокруг раны 
йодом, перевязать.  
Ожоги кислотами (серная, азотная, и др.). Промыть ожог боль-

шим количеством воды, затем 5%-м раствором гидрокарбоната на-
трия (питьевая сода). 
Ожоги щелочами. Промыть водой, затем 2%-м раствором ук-

сусной или борной кислоты, смазать вазелином или 5%-м раство-
ром перманганата калия, закрыть рану перевязочным материалом. 
Ожоги глаз. При ожогах глаз кислотами хорошо промыть чис-

той водой или 2%-м раствором питьевой соды, при ожогах глаз ще-
лочами промыть их водой, затем 1%-м раствором борной кислоты. 
Ожоги фенолом (карболовой кислотой). Промыть место ожога 

спиртом. 
Отравления кислотами. Прополоскать рот большим количест-

вом воды или 5%-м раствором гидрокарбоната натрия. Пить моло-
ко, суспензию оксида магния.  
Отравления щелочами. Прополоскать рот большим количеством 

воды, затем 1%-м раствором уксусной или лимонной кислоты.  
Отравления аммиаком. Необходимо выпить большое количест-

во воды с добавлением уксуса или лимонного сока. Выпить яичный 
белок, молоко, растительное масло. Вывести пострадавшего на 
свежий воздух и предоставить ему покой.  
Отравления фенолом (карболовой кислотой). Необходимо вы-

звать рвоту. Выпить большое количество воды. Выпивать суспен-
зию оксида магния в воде через каждые 5 минут. Можно выпить 
разбавленный раствор перманганата калия.  

Во всех случаях отравления необходимо вызвать врача! 
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Таблица 

Учебно-информационная модель изучения дисциплины 

В том числе 

Лекции, ч лабор. зан., ч 
 

Номер 
и название 
модуля 

 

Общее 
количество 
аудиторных 

часов 
на модуль 

часы  
по 

плану 

в том 
числе 
УСРС 

часы 
по  

плану 

в том 
числе 
УСРС 

всего 
УСРС 
по мо-
дулю, ч 

М 1. Физико-
химические 
и токсические 
свойства  
соединений 
элементов  
I–VII групп 
Периодиче-
ской системы 

24 12 2 12 4 6 

М 2. Физико-
химические 
и токсические 
свойства  
органических 
соединений 

12 6 1 6 1 2 

Итого: 36 18 3 18 5 8 
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Модуль 1. ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ И ТОКСИЧЕСКИЕ 
СВОЙСТВА СОЕДИНЕНИЙ ЭЛЕМЕНТОВ I–VII ГРУПП 

ПЕРИОДИЧЕСКОЙ СИСТЕМЫ 
  
Студент должен знать: 
а) понятия: галогены, щелочные металлы, щелочноземельные 

элементы, аллотропия, купоросы, селитра, квасцы, окисление, вос-
становление, ПДК, микроэлементы, микроудобрения, токсичность; 
б) характеристику: физико-химических и окислительно-восста-

новительных свойств элементов подгрупп периодической системы; 
основных способов получения веществ; особых свойств и токсиче-
ского действия веществ; 
в) прогнозирование: токсических свойств элементов и их со-

единений. 
уметь: 
– классифицировать неорганические вещества; 
– составлять уравнения получения веществ и называть их; 
– составлять конспект;  
– осуществлять сравнительный анализ свойств элементов и их 

соединений для различных подгрупп Периодической системы хи-
мических элементов. 

формировать базовые умения и компетенции. 
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Лабораторная работа № 1.1 
 

ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ И ТОКСИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА 
ГЕРМАНИЯ, ОЛОВА, СВИНЦА И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 

Цель работы:  
1) закрепить теоретические знания о физико-химических и токси-

ческих свойствах металлов IV A подгруппы и их соединений; 
2) исследовать свойства германия, олова, свинца и их соединений; 
3) применить знания по общей химии и токсикологии для харак-

теристики элементов и их соединений. 

Задачи предлабораторного контроля 

I уровень 
Составьте уравнения реакций, необходимых для осуществления 

следующих цепочек превращений веществ, и расставьте в них ко-
эффициенты: 

1. GeO2 → Ge → Ge(SO4)2 →Ge(OH)4. 
2. Ge → GeO2 → Ge → К2[Ge(OH)6]. 
3. Pb → PbO → К2[Pb(OH)4] → PbO2. 
4. PbO → Pb → Pb(OH)2 → К2PbO2. 
5. Pb → Pb(NO3)2 → PbO → Pb(СН3СОО)2. 
6. Pb → Na2[Pb(OH)4] → PbO2 → Ca2PbO4. 
7. Pb(NO3)2 → PbO → Pb → Pb(HCO3)2. 
8. Pb → Pb(NO3)2 → Pb(OH)2 → Pb(СН3СОО)2. 
9. Pb(OH)2 → К2[Pb(OH)4] → PbO2 → PbCl2. 

10. Sn → SnO2 → K2SnO3 → К2[Sn(OH)6]. 
11. SnO2 → Sn → SnCl2 → SnCl4. 
12. Sn(NO3)2 → Sn(OH)2 → SnO → SnSO4. 
13. Sn(OH)2 → SnO → SnCl2 → Sn(OH)Cl. 
14. Sn → SnCl2 → SnCl4 → SnO2·H2O. 
15. Sn → SnO2 → Sn → К2[Sn(OH)6]. 
II уровень 
1. В 360 см3 воды растворено 140 г хлорида олова. Плотность 

полученного раствора равна 1,14 г/см3. Рассчитайте: а) массовую 
долю (); б) молярную долю (χ); в) молярную концентрацию (С) 
полученного раствора. 

2. Лучшим растворителем для олова является «царская водка». 
Напишите уравнение данной химической реакции и расставьте Ре
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коэффициенты, используя метод электронного баланса, определите 
окислитель и восстановитель. 

3. Если в раствор хлорида олова (II) опустить маленький кусо-
чек металлического цинка, что будет происходить? Напишите 
уравнения реакции в молекулярном и ионном виде. Возможна ли 
аналогичная реакция, если заменить цинк железом? Ответ обоснуйте. 

Контрольные вопросы 

1. Какую валентность и степень окисления могут проявлять 
металлы IV А подгруппы в соединениях? Почему?  

2. Что происходит с германием, оловом и свинцом на воздухе? 
3. Какие из металлов (Ge, Sn, Pb) способны вытеснять водород 

из кислот? Напишите уравнения соответствующих реакций. 
4. Напишите уравнения реакций германия, олова и свинца со 

щелочами. 
5. Какие свойства называются амфотерными? Приведите при-

меры соединений металлов IV А подгруппы, которые обладают 
амфотерными свойствами. 

6. Напишите уравнения реакций, указывающих на амфотерные 
свойства оксида олова (II). 

7. Напишите уравнения реакций, указывающих на амфотерные 
свойства гидроксида свинца (II). 

8. Почему гидроксиды Ме(ОН)4 называют кислотами? Напи-
шите формулы данных кислот и назовите их. 

9. Соли Sn2+ или соли Pb2+ в большей степени подвергаются 
гидролизу? Почему? Напишите уравнения гидролиза хлорида дан-
ного металла. Укажите реакцию среды. 

10. Какой из трех металлов (Ge, Sn, Pb) самый опасный для че-
ловека? Почему? Назовите основные источники поступления дан-
ного металла в окружающую среду. 

11. Сравните токсические свойства германия и олова. 
12. Охарактеризуйте основные источники поступления олова 

в окружающую среду и применение его в сельском хозяйстве. 
13. Опишите применение металлов IV А группы в промышлен-

ности и сельском хозяйстве. 
14. Охарактеризуйте токсические свойства германия. 
15. К какому классу опасности относится свинец и его со-

единения? В каком количестве содержится свинец в пищевых 
продуктах? 
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Теоретическая часть 
Физико-химические свойства 
Из элементов главной подгруппы IV группы периодической сис-

темы углерод и кремний относятся к неметаллам, к металлам отно-
сятся германий, олово и свинец. Атомы этих металлов на послед-
нем электронном уровне имеют по четыре электрона. Общая 
электронная формула валентного слоя электронов металлов данной 
подгруппы может быть записана как ns2nр2. 

32Gе  1s22s22р63s23р64s23d104р2 
50Sn  1s22s22р63s23р64s23d104р65s24d105р2 
82Pb  1s22s22р63s23р64s23d104р65s24d105р66s24f145d106р2 
В нормальном состоянии все атомы имеют на внешнем слое по 

два неспаренных р-электрона. При очень незначительной затрате 
энергии один s-электрон переходит на р-подуровень. В таком со-
стоянии все четыре валентных электрона являются неспаренными, 
поэтому характерной валентностью металлов является валентность 
два и четыре, степень окисления – +2 и +4.  

С увеличением порядкового номера у элементов IV А подгруп-
пы радиусы атомов увеличиваются, в связи с этим металлические 
свойства усиливаются.  

В ряду Ge – Sn – Pb с увеличением порядкового номера более 
устойчивой становиться более низкая степень окисления, поэтому 
для германия более устойчива степень окисления +4, а для свинца – 
+2. Способность к отдаче электронов у этих элементов выражена 
слабее, чем у атомов металлов I–III групп, поэтому у элементов 
IV группы происходит уменьшение металлических свойств, эти ме-
таллы проявляют амфотерные свойства. Металлы IV А подгруп-
пы – серебристо-белые, мягкие и низкоплавкие (кроме германия). 
В природе встречаются в полиметаллических рудах. Элементы Ge, 
Sn, Pb получают термическим восстановлением их оксидных со-
единений с помощью H2, C, CO: 

GeO2 + 2H2 t  Ge + 2H2O; 

SnO2 + 2С(кокс) t Sn + 2CO; 

PbO + CO t  Pb + CO2. 
При обычной температуре германий и олово устойчивы по от-

ношению к воздуху, а свинец покрывается на воздухе тонкой плен-
кой оксида и теряет металлический блеск: Ре
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2Pb + O2 = 2PbO; 

2Pb + O2 + 2H2O = 2Pb(OH)2 (в присутствии влаги). 

При нагревании металлы подгруппы германия взаимодействуют 
со многими неметаллами: 

Ge (Sn) + О2 t  GeО2 (SnО2); 

Ge (Sn) + 2 Cl2 t  GеCl4 (SnCl4); 

Pb + F2 t  PbF2; 

Pb + S t  PbS. 

В ряду напряжений олово и свинец располагаются непосредст-
венно перед водородом, а германий – после водорода, между медью 
и серебром. Металлы подгруппы германия по-разному относятся 
к действию кислот (табл. 1).  

 
Таблица 1 

Продукты взаимодействия металлов с кислотами 

Кислота 
Металл 

разбавленная концентрированная 

Соляная кислота (HCl) 
Ge Не взаимодействует Не взаимодействует 
Sn → SnCl2 + H2↑  

(очень медленно) 
t  SnCl2 + H2↑  

(довольно быстро) 
Pb → PbCl2↓ + H2↑  

(реакция практически не 
идет за счет образования 
солевой пленки) 

 H2[PbCl4] + H2↑ 

Серная кислота (H2SO4) 
Ge Не взаимодействует t  Ge(SO4)2 + SO2 + H2O 

или GeO2 + SO2 + H2O  
Sn → SnSO4 + H2↑ (медленно) t  Sn(SO4)2 + SO2 + H2O 
Pb → PbSO4↓ + H2↑ (реакция 

практически не идет за 
счет образования солевой 
пленки) 

t  Pb(HSO4)2 + SO2 + H2O 
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Окончание табл. 1 

Кислота Металл разбавленная концентрированная 
Азотная кислота (HNO3) 

Ge → H2GeO3  (GeO2·xH2O) + 
+ NO + H2O  

t  H2GeO3 + NO2 + H2O  

Sn → Sn(NO3)2 + NO + H2O → H2SnO3 + NO2 + H2O 
SnO2 · xH2O – β-оловянная 

кислота 
Pb → Pb(NO3)2 + NO + H2O → Pb(NO3)2 + NO2 + H2O 
 
Свинец покрывается защитной солевой пленкой в разбавленных 

растворах соляной и серной кислот, т.е. свинец не будет раство-
ряться в этих кислотах. Самый лучший растворитель германия 
и олова – «царская водка», а свинца – разбавленная азотная кислота.   

3Sn + 12HCl + 4HNO3 = 3SnCl4 + 4NO + 8H2O. 
Концентрированные растворы щелочей растворяют олово и сви-

нец, германий растворяется в щелочах только в присутствии окис-
лителей:   

Sn + 2КОН + 4Н2О t  К2[Sn(OH)6] + 2Н2↑; 
Pb + 2КОН + 2Н2О t  К2[Pb(OH)4] + Н2↑; 

Ge + 2КОН + 2Н2О2 t  К2[Ge(OH)6]. 
В воде германий и олово устойчивы, а свинец окисляется рас-

творенным в ней кислородом. В зависимости от содержания СО2 
в воде при окислении получаются различные продукты:  

а) в случае небольшого количества СО2 в воде в месте контакта 
он покрывается защитной пленкой PbСO3: 

                    в воде 

2Pb + 2СО2 + O2  = 2PbСO3↓; 
б) в случае высокого содержания СО2 в воде свинец корродиру-

ет, превращаясь в растворимый гидрокарбонат свинца:  
2Pb + 4СО2 + O2 + 2H2O = 2Pb(HСO3)2. 

Из-за того, что вода постепенно загрязняется свинцом, свинцо-
вые трубы для водопроводов не применяют, несмотря на его низ-
кую химическую активность и довольно высокую коррозионную 
устойчивость.  Ре
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Оксиды и гидроксиды металлов. Металлы подгруппы германия 
образуют два типа оксидов МеО и МеО2, практически не раствори-
мых в воде. Оксиды МеО получают разложением гидроксидов 
(GeО и SnО в атмосфере азота):  

Ме(ОН)2 t  МеО + Н2О. 

Оксид свинца можно получить разложением нитрата свинца:  

2Pb(NO3)2 t  2PbО + 4NO2 + O2. 

Оксиды SnО и PbО проявляют амфотерные свойства, растворя-
ются в кислотах и щелочах:  

SnО + Н2SO4 = SnSO4 + Н2О; 

PbО + 2СН3СООН = Pb(СН3СОО)2 + Н2О; 

PbО + 2КОН + H2O = К2[Pb(OH)4]. 

Гидроксиды типа Ме(ОН)2 получают действием на соли раство-
ров щелочей. Эти гидроксиды проявляют амфотерные свойства, 
образуя соли (станниты или плюмбиты), которые в значительной 
степени подвергаются гидролизу:  

Pb(NO3)2 + 2NаОН = Pb(ОН)2↓ + 2NаNO3; 

Pb(ОН)2↓ + 2СН3СООН = Pb(СН3СОО)2 + 2Н2О; 

Pb(ОН)2↓ + 2КОН = К2[Pb(OH)4]; 

Pb(ОН)2↓ + 2КОН  сплавление  К2PbO2 + 2Н2О. 

В ряду Ge(ОН)2 – Sn(ОН)2 – Pb(ОН)2 основные свойства преоб-
ладают над кислотными свойствами, основные свойства в этом ря-
ду усиливаются. Поэтому соли Sn2+ в большей степени подвергают-
ся гидролизу, чем соли Pb2+: 

SnС12 + H2O ↔ SnОНС1 + НС1. 

В ряду Ge+2 – Sn+2 – Pb+2 восстановительные свойства умень-
шаются, так как у свинца наиболее устойчивая степень окисления 
+2, а у германия и олова наиболее устойчивая степень окисления 
+4. Поэтому соединения олова(II) часто используются в качестве 
восстановителей:  

2KMnO4 + 5SnCl2 + 16HCl = 2MnCl2 + SnCl4 + 2KCl + 8H2O; 
 18

2AuCl3 + 3SnCl2 = 2Au↓ + 3SnCl4. 
Окисление соединений свинца (II) до соединений свинца (IV) 

происходит лишь под действием сильных окислителей:   

К2[Pb(OH)4] + С12 = PbO2 + 2КС1 + 2Н2О. 
Оксиды металлов подгруппы германия типа МеО2 – амфотерные 

оксиды, у которых кислотные свойства преобладают над основны-
ми свойствами, поэтому они трудно растворяются в кислотах, легче 
взаимодействуют со щелочами или при сплавлении с основными 
оксидами:   

PbO2 + 4НС1(конц)  нагревание  PbС12 + С12 + 2Н2О  

SnO2 + К2О  сплавление  К2SnО3  
                        станнат калия 

К2SnО3 + 3H2O = К2[Sn(OH)6]  
           гексагидроксостаннат (IV) калия 

PbО2 + 2СаО  сплавление  Са2PbО4  
              ортоплюмбат кальция 

У гидроксидов Ме(ОН)4 преобладают кислотные свойства, по-
этому гидроксиды данного типа называют кислотами: германиевой, 
оловянной и свинцовой. Кислоты существуют в двух формах 
Н2МеО3 (метаформа) и Н4МеО4 (ортоформа). В ряду Н2GeО3 – 
Н2SnО3 – Н2PbО3 кислотные свойства уменьшаются. Гидроксид 
олова (IV), кроме того, существует в двух формах: α-(SnO2·H2O) 
и β-(SnО2·Н2О). 

SnС14 + 4NH4OH = SnO2 · H2O (α-форма) + 4NH4C1; 
Sn + 4НNО3(конц) = Н2SnО3 (β-форма) + 4NО2 + Н2О. 

В ряду Ge+4 – Sn+4 – Pb+4 окислительные свойства увеличивают-
ся. Соединения свинца со степенью окисления +4 являются силь-
ными окислителями. В качестве окислителя часто используют PbO2 
или Pb3O4.  

3PbO2 + 2K[Cr(OH)4] + 8KOH = 2K2CrO4 + 3K2[Pb(OH)4] + 2Н2О; 
5Pb3O4 + 2Mn(NО3)2 + 26НNО3 = 2HMnO4 + 15Pb(NО3)2 + 12Н2О. 

Соединение Pb3O4 (сурик) можно рассматривать как смешанный 
оксид (2PbO·PbO2) или свинцовую соль ортосвинцовой кислоты Ре
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(Pb2PbO4) – ортоплюмбат свинца (II). Все соединения свинца (II) 
ядовиты (особенно растворимые и тем более органические со-
единения).  

Токсические свойства 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

германия. Значительное количество германия поступает в атмо-
сферу в результате сжигания каменного угля. Почвы могут загряз-
няться германием в результате орошения сточными водами или 
применения органических удобрений. Пределы содержания герма-
ния в зерне составляют 0,09–0,70 мг/кг, в овощах 0,02–1,07 мг/кг 
(все на влажную массу). 
Токсическое действие. Германий не токсичен. Человек перено-

сит без признаков отравления прием внутрь до 1,4 г металлического 
германия при поступлении дозами 0,1–0,2 г. Летальная доза для 
человека не определена. Оксид германия (IV) не раздражает кожу, 
на конъюнктиву глаз оказывает раздражающее действие. Хлорид 
германия (IV) вызывает у человека умеренное раздражение кожных 
покровов.  

Гигиенические нормативы германия приведены в табл. 2. 
 

Таблица 2 

Гигиенические нормативы германия 

Воздух 
рабочей 
зоны 

Атмосферный 
воздух 

Вода  
водоисточников Почва 

Вещество 
ПДКр.з., 
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв, 
мг/л 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опасности 

Германий 2,0 – – – 3 
 
Применение. Для современной техники металлы этой группы и 

их сплавы имеют большое значение. Основную массу германия ис-
пользуют для изготовления электронных приборов. Оксид герма-
ния GeO2 применяют для изготовления прозрачных и сильно пре-
ломляющих оптических стекол. 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

олова. В основном это промышленные сточные воды и атмосфер-
ные выбросы оловодобывающих и перерабатывающих предпри-
ятий, металлургических и химических производств.  
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Загрязнение почвы оловом может происходить вследствие приме-
нения оловосодержащих минеральных удобрений и пестицидов. Ути-
лизация и захоронение промышленных и бытовых отходов, продук-
тов сжигания бытового мусора, обогащенного оловом в значительной 
степени, а также использование удобрений, приготовленных из ком-
мунально-бытовых отходов, на несколько десятков процентов увели-
чивают содержание металла в почвах по сравнению с природным. 
Токсическое действие. Острое отравление оловом происходит 

при его попадании в организм, главным образом, с пищей и харак-
теризуется сильными головными болями, головокружением, боля-
ми в животе, задержкой мочи, расстройством зрения (фотофобия), 
быстрым похуданием и психическими расстройствами. Смерть на-
ступает в состоянии комы после сердечных и легочных рас-
стройств. Самая низкая известная доза олова, вызывавшая клиниче-
ские проявления интоксикации (тошнота, рвота, диарея) – 250 мг/кг. 

Большую опасность представляло собой (возможно, представля-
ет и в настоящее время) повышенное содержания олова в консерви-
рованных продуктах питания и в напитках, где оно могло быть обу-
словлено коррозией и вымыванием металла из тары, изготовленной 
из обычной нелакированной жести или из оловянной фольги. Кор-
розия белой жести в пищевых консервах определяется несколькими 
факторами, в том числе видом пищевого продукта, продолжитель-
ностью и температурой хранения, кислотностью продукта и коли-
чеством воздуха в свободном пространстве консервной банки. 
Окисляющие агенты (нитраты, соли Fe и Сu), антициановые пиг-
менты, метиламин, оксид серы (IV) усиливают коррозию, а раство-
ренные соли олова, сахара и коллоиды (желатин) подавляют ее. 
Некоторые пищевые продукты, способствующие коррозии, непри-
годны для упаковки в подобные консервные банки. Например, плоды 
томатов могут накапливать нитраты при выращивании в условиях 
сочетания высокой температуры, применения большого количества 
азотных удобрений и низкой освщенности. Такие томаты вызывают 
интенсивное разрушение полуды на внутренней поверхности кон-
сервных банок (полуда – слой чистого олова или смеси олова и 
свинца, наносимый на поверхность металлических изделий для пре-
дохранения от окисления; а концентрация нитратов/нитритов в то-
матном и других соках не должна превышать 3 мг/кг). 

Гигиенические нормативы олова, а также ПДК в некоторых пи-
щевых продуктах приведены в табл. 3 и 4. Ре
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Таблица 3 

Гигиенические нормативы олова 

Воздух 
рабочей зоны 

Атмосферный 
воздух 

Вода 
водоисточников Почва 

Вещество 
ПДКр.з.,  
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв, 
мг/л 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опасности

Олово 0,2 – 2,0 4,5 2 
 

Таблица 4 

ПДК олова в некоторых пищевых продуктах 

Продукты ПДК, мг/кг 
Рыбные 200,0 
Мясные 200,0 
Молочные 100,0 
Овощи 200,0 
Фрукты 100,0 

Соки и напитки 100,0 
 
Применение. Поскольку олово устойчиво по отношению к воз-

духу и воде, то его используют для покрытия других металлов (лу-
жение). Олово входит в состав многих сплавов (бронза, баббиты). 
Оксид олова (IV) входит в состав эмалей и глазурей. В связи с тем, 
что многие из оловоорганических соединений токсичны, их ис-
пользуют в качестве инсектицидов. Так, например, на базе ацетата 
трифенилолова (C6H5)3SnOOCCH3 был создан эффективный препа-
рат для борьбы с грибковыми заболеваниями таких важных сель-
скохозяйственных культур, как картофель и сахарная свекла. Это 
вещество также стимулирует рост и развитие растений. 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

свинца. Загрязнение окружающей среды свинцом и его соедине-
ниями предприятиями промышленности определяется спецификой 
их производственной деятельности. Это непосредственное произ-
водство свинца и его соединений, попутное извлечение свинца из 
других видов сырья, содержащих свинец в виде примеси, использо-
вание свинца в производстве различной продукции и т. д.  

Наибольшие выбросы свинца в атмосферу происходит в следую-
щих отраслях производства: металлургическая промышленность, 
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причем на долю цветной металлургии приходится 98 % от общего 
выброса предприятиями данной промышленности; машино-
строение, в том числе производство аккумуляторов; топливно-
энергетический комплекс, где загрязнение среды обусловлено про-
изводством этилированных бензинов; химический комплекс, в ко-
тором выбросы связаны с производством пигментов, сиккативов, 
специальных стекол, смазок, антидетонационных присадок к ав-
томобильным бензинам, полимеризацией пластмасс и др.; сте-
кольные предприятия; консервное производство; деревообрабаты-
вающая и целлюлозно-бумажная промышленность; предприятия 
оборонной промышленности. 

Антропогенное загрязнение почвы связано не только с осажде-
нием свинца из атмосферы (например, вблизи автомагистралей, из 
мало разбавленных выхлопных газов), но и с прямым попаданием 
на почву различных промышленных, коммерческих и бытовых от-
ходов, удобрений и т. п. 
Токсическое действие. В организм человека большая часть 

свинца поступает с продуктами питания, а также с питьевой водой, 
атмосферным воздухом, при курении. С атмосферным воздухом 
поступает незначительное количество свинца – всего 1–2 %. 
Смерть вызывает однократный прием свинца в дозе 155–454 мг/кг. 
Известны массовые и единичные отравления самогоном, получае-
мым в аппаратах, имеющих свинцовые детали или свинцовую пай-
ку, молочными продуктами из фляг со свинцовым припоем, апель-
синовым соком, который держали в открытой консервной банке 
в холодильнике при 5 °С, и др. Известны случае интоксикации 
в стрелковом тире, где концентрация свинца в воздухе может 
в 240 раз превышать предельно допустимую.  

Гигиенические нормативы свинца, а также ПДК в некоторых 
пищевых продуктах приведены в табл. 5 и 6. 

 
Таблица 5 

Гигиенические нормативы свинца 

Воздух  
рабочей зоны 

Атмосферный 
воздух 

Вода  
водоисточников Почва 

Вещество ПДКр.з.,  
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв, 
мг/л 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опасно-
сти 

Свинец 0,01 0,0003 0,01 32,0 1 
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Таблица 6 

ПДК свинца в некоторых пищевых продуктах 

Продукты ПДК, мг/кг 

Рыбные 1,0 
Мясные 0,5 
Молочные 0,05 

Хлебные и зернопродукты 0,2 
Овощи 0,5 
Фрукты 0,4 

Соки и напитки 0,4 
 
Применение. Большое количество свинца идет на изготовление 

аккумуляторов, химической аппаратуры, оболочки кабелей. Так как 
свинец сильно поглощает гамма-лучи, то применяется для защиты 
от гамма-излучения при работе с радиоактивными веществами. 
Оксид свинца (II) используется для производства хрусталя, соли 
свинца PbСrO4, PbI2 и сурик Pb3O4 используются для производства 
красок. Арсенат Pb3(AsO4)2 и арсенит свинца Pb3(AsO3)2 применяют 
в технологии инсектицидов для уничтожения насекомых – вреди-
телей сельского хозяйства (непарного шелкопряда и хлопкового 
долгоносика). 

Экспериментальная часть 

Опыт 1. Отношение олова к кислотам  
В три пробирки налейте по 0,5–1 мл 2 н. растворов кислот: соля-

ной, серной и азотной. В каждую пробирку опустите по маленько-
му кусочку олова. Что происходит? Составьте уравнения реакций и 
расставьте коэффициенты, используя метод электронного баланса. 

Опыт 2. Отношение свинца к кислотам 
В три пробирки налейте примерно по 0,5–1,0 мл 2 н. растворов 

кислот: соляной, серной и азотной. В каждую пробирку опустите по 
маленькому кусочку свинца. Видны ли какие-нибудь признаки про-
текания реакций? Нагрейте пробирки на водяной бане. Во всех ли 
пробирках протекает реакция? Охладите пробирки. Затем в каждую 
пробирку добавьте по 2–3 капли 0,1 н. раствора йодида калия КI. 
Взаимодействие ионов Pb2+ с ионами I¯ используется как качест-
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венная реакция на ионы свинца. При этом образуется ярко-желтый 
осадок PbI2. Во всех ли пробирках появился желтый осадок PbI2? 
Составьте уравнения реакций и расставьте коэффициенты, исполь-
зуя метод электронного баланса. 

Опыт 3. Получение гидроксидов металлов и их свойства  
а) Гидроксид олова и его свойства  
В пробирку налейте по 0,5–1,0 мл 0,5 н. раствора соли олова (II) 

и добавьте несколько капель 2 н. раствора NаОН до образования 
осадка. Выпавший осадок разделите на 2 пробирки. В одну пробир-
ку прибавьте несколько капель 2 н. раствора серной кислоты, в дру-
гую – несколько капель 2 н. раствора щелочи. Что происходит? Со-
ставьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения всех 
реакций. 

б) Гидроксид свинца и его свойства  
В пробирку налейте 0,5–1,0 мл 0,1 н. раствора соли свинца (II) 

и добавьте несколько капель 2 н. раствора NаОН до образования 
осадка. Выпавший осадок разделите на 2 пробирки. В одну пробир-
ку прибавьте несколько капель 2 н. раствора азотной кислоты, 
в другую – несколько капель 2 н. раствора щелочи. Что происхо-
дит? Составьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения 
всех реакций.  

Опыт 4. Гидролиз солей 
а) Гидролиз солей олова (II)  
В пробирку налейте 2–3 мл дистиллированной воды и добавьте 

несколько кристалликов соли хлорида олова (II). Раствор переме-
шайте и с помощью универсального индикатора определите харак-
тер среды в растворе соли. К прозрачному раствору добавьте еще 
немного воды (5–10 капель). Отметьте образование осадка гидро-
ксохлорида олова (II). Составьте ионно-молекулярные и молеку-
лярные уравнения гидролиза этой соли. 

б) Гидролиз солей свинца (II)  
В пробирку поместите 2–3 кристаллика нитрата свинца (II) и до-

бавьте примерно 1 мл воды (или используйте раствор соли, имею-
щийся в лаборатории). Перемешайте раствор до полного растворе-
ния соли. Определите характер среды в растворе с помощью 
универсального индикатора (или лакмуса). Раствор слегка нагрейте 
и добавьте к нему такой же объем 0,5 н. раствора карбоната натрия. Ре
по
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В пробирке образуется осадок гидроксокарбоната свинца (II) – 
(PbOH)2СО3. Как влияет добавление соды на процесс гидролиза со-
ли свинца? Составьте ионно-молекулярные и молекулярные урав-
нения гидролиза этой соли.  

Опыт 5. Окислительно-восстановительные свойства  
соединений олова и свинца  

а) Восстановительные свойства соединений олова (II)   
В пробирку к 2–3 каплям 0,5 н. раствора хлорида олова (II) по 

каплям добавьте 2 н. раствор щелочи (NaOH) до растворения обра-
зовавшегося в начале осадка гидроксида олова (II). К полученному 
раствору Na2[Sn(OH)4] добавьте несколько капель 0,5 н. раствора 
нитрата висмута (III) и перемешайте раствор. Образовавшийся вна-
чале осадок Bi(OH)3 чернеет, так как Bi+3 восстанавливается до Bi0, 
а станнит натрия окисляется и образуется станнат натрия:  

Na2[Sn(OH)4] + Bi(NO3)3 + NaOH → Na2[Sn(OH)6] + Bi↓ + NaNO3. 

Используя метод электронного баланса, расставьте коэффициен-
ты в уравнении реакции. Эта реакция используется как качествен-
ная реакция на ионы Sn2+. 

б) Окислительные свойства соединений свинца (IV)  
В пробирку поместите несколько кристалликов PbO2 (на кончи-

ке шпателя). Затем в пробирку добавьте 5–10 капель 2 н. раствора 
азотной кислоты и 1–2 капли 0,5 н. раствора сульфата марганца (II). 
Содержимое пробирки осторожно нагрейте и затем дайте раствору 
отстояться. Отметьте окраску полученного раствора. Напишите 
уравнение реакции и расставьте коэффициенты в уравнении реак-
ции, используя метод электронного баланса. Учтите, что реакция 
протекает с образованием марганцовой кислоты и соли свинца (II): 

Контрольные задания 

1. Запишите полную электронную формулу атома элемента, ко-
торая заканчивается в нормальном состоянии электронной конфи-
гурацией 4s24p2. Определите элемент. В каком периоде и в какой 
группе он находится? К какому электронному семейству принад-
лежит? Запишите электронные схемы атома в нормальном и возбу-
жденном состояниях. Какова его спин-валентность в разных со-
стояниях? 
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2. Напишите электронную формулу и краткую электронную 
схему элемента с порядковым номером Z = 82. К какому электрон-
ному семейству, периоду, группе, подгруппе он принадлежит? 
Почему? Какова его спин-валентность в разных состояниях? Каки-
ми свойствами обладает данный элемент и почему? 

3. Определите комплексообразователь, его степень окисления 
и координационное число в комплексных соединениях H[SnCl3], 
К2[Pb(OH)4]. 

4. Определите комплексообразователь, его степень окисления 
и координационное число в комплексных соединениях H2[SnCl6], 
Na2[Sn(OH)4]. 

5. В пяти литрах раствора содержится 196 г ацетата свинца. 
Определите концентрации: а) молярную (С); б) моляльную (Сm) 
раствора Pb(CH3COO)2. 

6. Моляльность раствора хлорида олова (II) равна 0,5 моль/кг 
Н2О. Определите массу SnCl2 в таком растворе, содержащем 
200 см3 воды. 

7. Напишите ионно-молекулярные и молекулярные уравнения 
гидролиза по I ступени и укажите реакцию среды (рН) водных рас-
творов солей: Pb(NO3)2, SnCl2. 

8. Определите молярную долю (χ) хлорида олова (IV) и моляль-
ность (Сm) в растворе c массовой долей () SnCl4, равной 18 %.  

9. Какой объем концентрированного раствора серной кислоты 
с массовой долей () Н2SO4, равной 88 %, плотность которого рав-
на 1,80 г/см3 надо взять для приготовления 5 литров аккумулятор-
ного электролита с  = 36 %, плотностью 1,27 г/см3? 

10. Используя метод электронного баланса, расставьте коэффи-
циенты в ОВР. Определите окислитель и восстановитель: 

NaCrO2+ PbO2 + NaOH→ Na2CrO4 + Na2PbO2 + H2O. 

11. Используя метод электронного баланса, расставьте коэффи-
циенты в ОВР. Определите окислитель и восстановитель: 

K2Cr2O7 + SnCl2 + HCl → CrCl3 + SnCl4 + KCl +H2O. 

12. Используя метод электронного баланса, расставьте коэффи-
циенты в ОВР. Определите окислитель и восстановитель: 

PbO2 +Mn(NO3)2 + HNO3 → Pb(NO3)2 + HMnO4 + H2O. 
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13. Оловянный электрод погружен в 0,01 М раствор хлорида 
олова (II). Вычислите значение электродного потенциала оловянно-
го электрода, если φ0

Sn2+/Sn = – 0,14 В. 
14. Составьте схему коррозионного ГЭ, возникающего при кон-

такте железной детали со свинцовой в растворе серной кислоты. 
Напишите уравнения электродных процессов и суммарной реакции 
процесса коррозии. Значения стандартных электродных потенциа-
лов: φ0

Pb2+/Pb = – 0,13 В; φ0
Fe2+/Fe = – 0,44 В. 

15. Составьте схему коррозионного гальванического элемента, 
возникающего при повреждении луженого железа в атмосферных 
условиях (Н2O + O2). Напишите уравнения электродных процессов. 
Каков характер покрытия (анодное или катодное)? Значения стандарт-
ных электродных потенциалов: φ0

Sn2+/Sn = – 0,14 В; φ0
Fe2+/Fe = – 0,44 В. 
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Лабораторная работа № 1.2 
 

ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ И ТОКСИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА 
ЦИНКА, РТУТИ И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 
Цель работы: 
1) закрепить теоретические знания о физико-химических и токси-

ческих свойствах металлов II B подгруппы и их соединений; 
2) исследовать свойства цинка, ртути и их соединений; 
3) применить знания по общей химии и токсикологии для харак-

теристики данных металлов и их соединений. 

Задачи предлабораторного контроля 
I уровень 
Составьте уравнения реакций, необходимых для осуществления 

следующих цепочек превращений веществ, и расставьте в них ко-
эффициенты:  

1. Zn  ZnCl2 ZnOHCl → Zn(OH)2. 
2. Zn  Zn(OH)2 ZnCl2→ Zn. 
3. Zn  ZnSO4 Zn(OH)2 → ZnO. 
4. Zn  Zn(NO3)2 Zn(OH)2 → [Zn(NH)3](OH)2. 
5. ZnO  ZnCl2 Zn → Zn(NO3)2. 
6. ZnCl2  Zn Na2[Zn(OH)4] → ZnSO4. 
7. Zn  ZnCl2  Zn(OH)2 → ZnSO4. 
8. Hg  HgO Hg(NO3)2 HgO. 
9. Zn  ZnO Na2[Zn(OH)4] → ZnSO4. 

10. Zn(OH)2 ZnSO4 ZnCl2 → Zn. 
11. ZnS → ZnO→ Zn → Na2[Zn(OH)4]. 
12. Zn  Na2ZnO2 Zn(OH)2 → K2[Zn(OH)4]. 
13. Zn(OH)2  К2[Zn(OH)4] → ZnCl2 → Zn. 
14. ZnSO4  Zn(OH)2 Zn(NO3)2 → Zn. 
15. Zn(OH)2  Na2[Zn(OH)4] ZnSO4→ Zn. 
II уровень 
1. Напишите ионно-молекулярные и молекулярные уравнения 

гидролиза по I ступени и укажите реакцию среды (рН) водных рас-
творов солей: ZnCl2, Zn(CH3COO)2. Назовите полученные со-
единения. Ре
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2. Цинковую пластинку массой 70 г поместили в раствор нитра-
та свинца (II). Через некоторое время масса пластинки стала равна 
88,4 г. Рассчитайте массу цинка, которая перешла в раствор в виде 
ионов, и определите массу свинца, осажденного на пластинке.  

3. В какой посуде – оцинкованной, эмалированной, железной, 
алюминиевой – можно хранить водный раствор CuSO4? Составьте 
уравнения возможных реакций. 

Контрольные вопросы 

1. В каком периоде, в какой группе и подгруппе периодиче-
ской системы находится цинк? К какому электронному семейству 
принадлежит данный металл? 

2. В каком периоде, в какой группе и подгруппе периодиче-
ской системы находится ртуть? К какому электронному семейству 
принадлежит данный металл? 

3. Какие степени окисления наиболее характерны для цинка? 
Какие свойства проявляют оксиды и гидроксиды данного металла? 

4. Какие степени окисления наиболее характерны для ртути? 
Какие свойства проявляют оксиды и гидроксиды данного металла? 

5. Растворимы ли оксиды цинка и ртути в воде? Предложите 
способ получения гидроксида цинка. 

6. Как протекает процесс взаимодействия цинка с разбавлен-
ной и концентрированной азотной кислотой? Составьте уравнения 
окислительно-восстановительных реакций, расставьте коэффици-
енты методом электронного баланса, укажите окислитель и восста-
новитель. 

7. Как изменяют реакцию среды при гидролизе соли цинка? 
Какое вещество надо добавить в раствор хлорида цинка (при необ-
ходимости его длительного хранения), чтобы избежать изменения 
его физико-химических свойств, связанных с гидролизом? 

8. Способен ли цинк к комплексообразованию? Составьте 
уравнение реакции взаимодействия гидроксида цинка с водным 
раствором аммиака, назовите полученное соединение, укажите ко-
ординационное число. 

9. Составьте уравнения реакции взаимодействия ртути с рас-
твором хлорида железа (III) и порошкообразной серой, которые ле-
жат в основе метода дезактивации пролитой металлической ртути. 

10. Охарактеризуйте токсические свойства элементов подгруп-
пы цинка. Соединения Zn или Hg наиболее токсичны? 
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11. Охарактеризуйте токсические свойства хлорида ртути (I) 
и опишите его применение в сельском хозяйстве. 

12. Охарактеризуйте токсические свойства дихлорида ртути 
и опишите его применение в сельском хозяйстве. 

13. Чем обусловлена ограниченность применения ртутьсодер-
жащих препаратов в сельском хозяйстве и промышленности?  

14. Сравните токсические свойства неорганических и органиче-
ских соединений ртути, применяемых в сельском хозяйстве.  

15. К какому классу опасности относятся соединения цинка, 
применяемые в сельском хозяйстве?  

Теоретическая часть 

Физико-химические свойства 
В побочной подгруппе II группы периодической системы (или 

подгруппе цинка) находятся d-элементы: цинк, кадмий и ртуть.  

30Zn 1s22s22p63s23p64s23d10 

80Hg ls22s22p63s23p64s23d104p65s24dl05p66s24f145d10 

Общая электронная формула валентного слоя электронов данной 
подгруппы может быть записана как ns2(n–l)d10, валентные элек-
троны относятся к двум энергетическим уровням. У элементов II В 
подгруппы предпоследний электронный слой полностью заполнен, 
неспаренных электронов нет. Это определяет стабильность и осо-
бенности химических свойств элементов. В нормальном состоянии 
атомы элементов главной и побочной подгрупп второй группы 
имеют на внешнем слое по 2 электрона, поэтому для этих элемен-
тов характерны металлические свойства. В химических реакциях 
атомы металлов подгруппы цинка отдают два электрона и образуют 
соединения, в которых они двухвалентны. На предпоследнем энер-
гетическом уровне d-элементы имеют по 18 электронов, в отличие 
от элементов главной подгруппы II группы, имеющих на предпо-
следнем уровне 8 электронов. Поскольку у этих элементов завер-
шается заполнение d-подуровней, то их свойства заметно отличают-
ся от других d-элементов в своих периодах низкими температурами 
плавления и кипения, твердостью, высоким значением энтропии, 
меньшей плотностью. От Zn к Hg электроотрицательность увели-
чивается, металлические и восстановительные свойства металлов 
уменьшаются. Ре
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Все металлы подгруппы цинка имеют серебристо-белый цвет, 
относятся к тяжелым металлам, имеют относительно низкие темпе-
ратуры кипения и плавления, образуют сплавы со многими метал-
лами. В природе встречаются в виде сульфидов, оксидов, карбона-
тов и других соединений. Ртуть изредка встречается в самородном 
состоянии. Эти элементы в соединениях проявляют только положи-
тельные степени окисления +2. У ртути в двухатомном катионе 
[Hg2]2+ может быть степень окисления +1, в котором ртуть двухва-
лентна (–Hg–Hg–). 

Цинк химически более активный, чем ртуть, которая в электро-
химическом ряду металлов стоит за водородом. В отличие от эле-
ментов II А подгруппы элементы подгруппы цинка, имея меньший 
радиус, труднее окисляются, проявляют меньшую реакционную 
способность и имеют более слабые металлические свойства.  

Свойства металлов зависят от степени чистоты и степени из-
мельчения металлов. Загрязнение цинка свинцом или мышьяком 
вызывает появление хрупкости. Цинк становится пластичным при 
температуре 100–150 ºС. Ртуть при нормальных условиях находит-
ся в жидком состоянии. Металлы подгруппы цинка образуют 
большое число сплавов с различными металлами. Ртуть со многи-
ми металлами (Na, R, Ag, Zn, Cd, Sn, Pb) образует жидкие и твер-
дые сплавы, называемые амальгамами. Амальгамы образуют 
металлы, как правило, расположенные близко к ртути в периодиче-
ской системе.  

 Металлы подгруппы цинка устойчивы на воздухе и в воде. 
Во влажном воздухе поверхность цинка покрывается тонкой за-
щитной пленкой, которая предохраняет металл от коррозионного 
действия веществ, находящихся в атмосфере: 

6Zn + 3О2+ 2СО2 + 2H2O = 2ZnO + 2(ZnOH)2CO3; 

Металлический цинк не разлагает воду при комнатной темпера-
туре и при кипячении, поскольку в присутствии воды поверхность 
металла покрывается тонкой защитной пленкой гидроксида, кото-
рая препятствует дальнейшему разрушению металла. 

При комнатной температуре и во влажном воздухе цинк взаимо-
действует с галогенами. В сухом состоянии галогены, как и некото-
рые другие вещества (S, Se, NH3, SO2), взаимодействуют с цинком 
только при нагревании:  
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Zn + Cl2 → ZnCl2; Zn + Br2 → ZnBr2; 

Zn + S → ZnS; 3Zn + SO2 → ZnS + 2ZnO. 

Цинк непосредственно не взаимодействует с азотом, углеродом, 
водородом.  

При обычной температуре сухой воздух и кислород не действу-
ют на ртуть. В присутствии следов воды ртуть покрывается серым 
слоем оксида ртути. При нагревании ртути на воздухе до 350 ºС 
образуется оксид ртути (II) красного цвета, который при темпера-
туре 500 ºС разлагается на элементы: 

2Hg + О2 ↔ 2HgO 

Металлическая ртуть взаимодействует с галогенами, серой, се-
леном при обычной температуре: 

2Hg + С12 → Hg2Cl2; Hg + S(порошок) → HgS;  
                                  каломель                         (соединение черного цвета) 

Hg2Cl2 + Cl2 →2HgCl2; Hg + S → HgS. 
                                    сулема             (соединение красного цвета) 

Цинк в ряду напряжений находится левее водорода, поэтому он 
вытесняет водород из разбавленных растворов кислот: 

Zn + 2НС1 = ZnCl2 + Н2↑; 

Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2↑. 

Цинк растворяется в концентрированных серной и азотной ки-
слотах: 

4Zn + 10HNO3 (paзб) = 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O; 

Цинк, кроме того, растворяется в водных растворах щелочей. 
Кадмий и ртуть в щелочах не растворяются. 

Zn + 2NaOH + 2Н2О = Na2[Zn(OH)4] + H2↑. 

 Ртуть находится в электрохимическом ряду металлов после 
водорода, поэтому растворяется в концентрированной серной ки-
слоте, азотной кислоте и царской водке при нагревании: 

2Hg + 2H2SO4 (конц) → Hg2SO4 + SO2 + 2H2O; 

Hg + 4HNO3(конц) → Hg(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O; 
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6Hg + 8HNO3 (paзб) →3Hg2(NO3)2 + 2NO + 4H2О; 

3Hg + 6HC1 + 2HNO3 → 3HgCl2 + 2NO + 4H2O. 

Свойства оксидов и гидроксидов. Оксиды металлов подгруппы 
цинка в воде практически не растворяются. Оксид цинка проявляет 
амфотерные свойства, оксид ртути (II) – основные. Все оксиды рас-
творяются в кислотах, оксид цинка растворяется и в растворах ще-
лочей: 

HgO + 2HNO3 = Hg(NO3)2 + Н2О; 
ZnO + 2КОН + 2Н2О = K2[Zn(OH)4]. 

Получают оксиды разложением карбонатов, нитратов и гидро-
ксидов этих металлов при нагревании: 

ZnCO3 → ZnO + СО2; 

Hg(NO3)2 →HgO + 2NO2 + 1/2О2. 

Гидроксид цинка образуется при взаимодействии растворов со-
лей металла с эквивалентными количествами щелочей: 

ZnSO4 + 2NaOH = Zn(OH)2↓ + Na2SO4; 

Гидроксид ртути (II) неустойчив и разлагается на HgO и Н2О 
в момент образования: 

Hg(NO3)2 + 2NaOH = HgO↓ + Н2О + 2NaNO3 
       (осадок желтого цвета) 

Гидроксид цинка легко растворяется в кислотах: 
Zn(OH)2 + H2SO4 = ZnSO4 + 2Н2О. 

Гидроксид цинка легко растворяется в избытке щелочи, гид-
роксид кадмия в щелочах растворяется только при кипячении 
с концентрированной щелочью с образованием гидроксоком-
плексов: 

Zn(OH)2↓ + 2NaOH = Na2[Zn(OH)4]. 

Гидроксид цинка растворяется в водном растворе аммиака 
с образованием комплексного соединения – аммиаката: 

Zn(OH)2↓ + 4NH3 = [Zn(NH3)4](OH)2; 
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При действии аммиака на галогениды ртути (II) получают гало-
гениды амидортути (II): 
                    

HgCl2 + 2NH4OH = HgСlNH2↓ + NH4Cl  + Н2О 
        (белый осадок) 

Соли цинка подвергаются гидролизу и их водные растворы 
имеют рН < 7. 

Токсические свойства  
Все соединения элементов подгруппы цинка ядовиты. Токсич-

ность соединений II B подгруппы увеличивается от цинка к ртути, 
поэтому особенно ядовиты соединения кадмия и ртути, поскольку 
они плохо выводятся из организма. Для сбора пролитой металли-
ческой ртути используют амальгамированные медные и жестяные 
пластины и кисточки. Дезактивация проводится обработкой по-
рошкообразной серой или раствором FeCl3. 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

ртути. Главными загрязнителями окружающей среды ртутью яв-
ляются различные промышленные производства. Только в резуль-
тате сжигания каменного и бурого углей на земном шаре ежегодно 
выбрасывается в окружающую среду более 3000 т ртути. Накопле-
ние же ртути в почве в результате применения ее органических со-
единений в сельском хозяйстве на протяжении многих лет несуще-
ственно. 

Современные антропогенные выбросы ртути в атмосферу соиз-
меримы с поступлениями ртути в окружающую среду в результате 
естественных процессов.  

Ртуть может поступать в водоемы, как в свободном виде, так 
и в виде соединений: неорганических растворимых в воде (HgCl2, 
Hg(NO3)2, HgSО4); малорастворимых (HgO, Hg2Cl2); органиче-
ских (C2H5HgCl – этилмеркурхллорид (основа препарата грано-
зан), (С2Н5)2Hg – диэтилртуть, С6Н5HgОСОСН3 – фенилмеркур-
ацетат и др.). 

Загрязнение почв, растительности и водоемов происходит 
в основном через атмосферу. Ртуть прочно фиксируется почвой, 
образуя комплексы с гуминовыми кислотами. Период полувыведе-
ния ртути из почвы – 250 лет. 
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Токсическое действие. Большинство соединений ртути обладает 
высокой токсичностью, но наибольшую физиологическую актив-
ность имеют вещества, хорошо растворимые в воде и быстро вса-
сывающиеся в кровь в желудочно-кишечном тракте животных.  

Неорганические соединения ртути, попадая в водоем, под дейст-
вием микроорганизмов подвергаются метилированию с образова-
нием иона СН3Hg+. Эти соединения растворимы в жирах и потому 
легко проникают в клеточные мембраны, в результате чего их ток-
сичность резко возрастает, они накапливаются в организме и в ко-
нечном итоге вызывают необратимые изменения и гибель клеток. 
Хлорид ртути (I) (хлористая каломель) из всех неорганических 

соединений наиболее токсичен и опасен для любых форм жизни. 
Техногенно рассеиваемая ртуть в виде паров водорастворимых со-
лей и органических соединений отличается геохимической под-
вижностью и поэтому более опасна в экологическом отношении по 
сравнению с природными (преимущественно сульфидными, труд-
норастворимыми, малолетучими) соединениями ртути. Неоргани-
ческие соединения ртути в целом менее токсичны, чем соответст-
вующие органические. Токсичность соединений ртути зависит от 
степени ионности химических связей. Например: токсичность 
HgCl2 > HgSO4 > Hg2Cl2. 

Органические соединения ртути (метильные, этильные, фениль-
ные производные) также относятся к высокотоксичным веществам, 
по токсичности для человека и животных превосходят неорганиче-
ские соединения, в том числе самое токсичное из них – сулему. Они 
могут проникать в организм человека через дыхательные пути, же-
лудочно-кишечный тракт, через слизистые оболочки и кожные по-
кровы. Органические соединения ртути алифатического ряда – 
сильные фунгициды, а соединения ароматического ряда – активные 
бактерициды. С введением в алифатический радикал функциональ-
ных групп фунгицидная активность изменяется. 

Ртутьсодержащие фунгициды обладают универсальностью фун-
гицидного действия и бактерицидными свойствами, а их актив-
ность настолько высока, что превосходит активность химических 
соединений практически всех других классов.  

Ртуть является одним из приоритетных экотоксикантов, воздей-
ствующим на человека в процессе производства (где они более 
локализованы и концентрированы), во внешней среде и в бытовых 
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условиях. Гигиенические нормативы ртути и ее соединений, а также 
ПДК в некоторых пищевых продуктах приведены в табл. 7 и 8. 

 
Таблица 7 

Гигиенические нормативы ртути и ее соединений 

Воздух 
рабочей 
зоны 

Атмо-
сферный 
воздух 

Вода  
водоис-
точников 

Почва 
Вещество 

ПДКр.з., 
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв, 
мг/дм3 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опас-
ности 

Ртуть 0,01 0,0005 0,001 2,1 1 
Оксид ртути (II) 0,2 – – – 1 
Хлорид ртути (I) 0,2 0,005 – 2,1 1 
Йодид ртути (II) 0,2 – 0,001 – 1 
Амидохлорид  
ртути (II) 0,2 – – – 1 

Нитрит дигидрат 
ртути (I) 0,2 – 0,001 – 1 

Нитрат  
семигидрат ртути (II) 0,2 – 0,001 – 1 

 
Таблица 8 

ПДК ртути в некоторых пищевых продуктах 

Продукты ПДК, мг/кг 

Рыбные 0,3–0,6 
Мясные 0,03 
Молочные 0,005 
Овощи 0,02 
Фрукты 0,01 

Соки и напитки 0,05 
Зерновые 0,01 

 
Применение. Ртуть широко используется в электротехнической 

промышленности: для изготовления выпрямителей переменного 
тока, ламп дневного света, ртутных кварцевых ламп. Соли ртути 
используются в качестве ядохимикатов в сельском хозяйстве, ме-
дицине и для изготовления красок. Соль мышьяковой кислоты Ре
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HgHAsO4 используется для производства водонепроницаемых 
и необрастаемых красок для морских судов. Сульфат ртути (II) ис-
пользуется как катализатор в синтезе некоторых органических про-
дуктов. В сельском хозяйстве соединения ртути применяют в каче-
стве фунгицидов, главным образом для протравливания семян. 
В качестве протравителя используют этилмеркурхлорид – дейст-
вующее вещество препарата гранозан, за рубежом наиболее широко 
применяют фенилмеркурпроизводные соединения. Некоторые пре-
параты ртути используют в медицинской и ветеринарной практике 
в качестве слабительных, дезинфицирующих и противоспалитель-
ных средств (монохлорид ртути – каломель, дихлорид – сулема, 
дийодид ртути, желтая окись ртути и др.). 
Хлорид ртути (I) (каломель), используется в качестве фунгицида.  
В сельском хозяйстве дихлорид ртути – сулема – применяется 

как фунгицид. Данное вещество используется в медицине как де-
зинфицирующее средство, в технике – для обработки дерева, полу-
чения некоторых видов чернил, травления и чернения стали.  
Амидохлорид ртути (белый преципитат ртути) входит в состав 

некоторых мазей. В ветеринарии амидохлорид ртути применяется 
как средство против паразитарных заболеваний кожи.  
Нитрат ртути (II) применяется для отделки меха и получения 

других соединений этого металла.  
Многие органические соединения ртути используются в качест-

ве пестицидов и средств для обработки семян. Отдельные органи-
ческие соединения ртути применяются как диуретические средства. 
Из смешанных органических солей ртути наибольшую фунгицид-
ную активность проявляют соли метил- и этилртути.  
Соединения ртути в практике сельского хозяйства в настоящее 

время применяются только для обеззараживания семян весьма ог-
раниченного числа культур. Это связано с чрезвычайно высокой 
токсичностью ртутьсодержащих фунгицидов для теплокровных 
животных и человека. Для протравливания семян используют сле-
дующие препараты:  

гранозан (криптодин, НИУИФ-2, фузариол, церезан, ЭМХ) – се-
рое вещество, нерастворимое в воде, хорошо растворяется в спирте. 
Выпускают в виде 2%-го порошка. Содержит сильнодействующее 
ядовитое начало – этилмеркурхлорид; 

меркуран – смесь этилмеркурхлорида (2 %) и гексахлорана 
(12 %);  
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меркургексан – смесь этилмеркурхлорида (1 %), гексахлорбен-
зола (25 %) и гексахлорана (20 %).  

Несмотря на высокую эффективность органических соединений 
ртути, их применение в сельском хозяйстве постепенно сокращает-
ся, что связано с опасностью накопления ртути в объектах окру-
жающей среды. 

Категорически запрещается хранение и прием пищи, а также ку-
рение в помещениях, где возможно выделение паров ртути и ее со-
единений.  
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

цинка. Основной источник – выброс цинка в атмосферу при высо-
котемпературных технологических процессах. Металлический цинк 
окисляется кислородом воздуха и выпадает в виде оксида ZnO. 
В среднем с атмосферными осадками ежегодно выпадает на 1 км2 
поверхности Земли 72 кг цинка – в 3 раза больше, чем свинца, 
и в 12 раз больше, чем меди. Помимо глобального загрязнения ат-
мосферы, человечество сталкивается с локальными техногенными 
геохимическими аномалиями – чаще всего речь идет о металлурги-
ческих предприятиях, ореолы рассеяния вокруг которых имеют 
протяженность до 30–40 км. В районе одного из цинкоплавильных 
заводов в радиусе 0,8 км в поверхностном слое почвы содержание 
цинка достигало 80 мг/г. На территории около 468 га вокруг завода 
погибла практически вся растительность. Большой вред ландшафту 
и сельскому хозяйству причиняют ГРЭС на буром угле, выброс 
цинка с летучей золой которых достигает 8,68 тонн в год на 1 км2. 
Своеобразным индикатором интенсивности загрязнения атмосферы 
цинком является содержание его в шерсти домашних собак – 
в крупных городах до 207 мкг/г. Для Мирового океана особую 
опасность представляют шламы сточных вод и сами сточные воды 
химического, деревообрабатывающего, текстильного, бумажного, 
цементного производств, а также рудников, горнообогатительных 
и плавильных заводов, металлургических комбинатов. Серьезным 
источником поступления цинка в воду является вымывание его го-
рячей водой из оцинкованных водопроводных труб (до 1,2–2,9 мг 
с поверхности 1 дм2 в сутки). Есть данные, что значительное коли-
чество цинка поступает в организм с дождевой водой, если ее соби-
рать и хранить в емкостях из оцинкованного железа. 
Токсическое действие. Цинк и его соединения относятся к груп-

пе высокотоксичных металлов, способных вызывать в реальных 
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условиях острые и хронические отравления, обладающих широким 
спектром токсического действия с многообразными клиническими 
проявлениями. Поступление в организм цинка в высоких дозах 
приводит к симптомам отравления желудочно-кишечного тракта, 
проявлению патологии почек и развитию желтухи. Растворимые 
соединения цинка образуются на стенках оцинкованной посуды 
при воздействии на них слабых кислот и щелочей, содержащихся 
в соленых и квашеных продуктах. Учитывая это, ни в коем случае 
нельзя в оцинкованной посуде солить, квасить и хранить огурцы, 
грибы, помидоры, капусту и другие овощи и плоды. 

Следует проявлять большую осторожность при использовании 
для орошения полей сточных вод, их ила и шлама, так как содержа-
ние тяжелых металлов в них может достигать огромных величин. 
Отрицательное влияние цинка на микроорганизмы и микрофауну 
почвы снижает ее плодородие: в условиях умеренного климата 
урожай зерновых снижается на 20–30 %, свеклы на 35 %, бобов 
на 40 %, картофеля на 47 %. 

Пороговые концентрации цинка в почвах: недостаточное содер-
жание – до 30, норма – 30–70, избыточное содержание – свыше 
70 мг/кг; пороговые концентрации в сельскохозяйственных культу-
рах: недостаточное содержание 0,4–96, норма – до 229, избыточное 
содержание – до 7500 мг/кг сухого вещества. 

В воде цинк образует токсичный ион [Zn(H2O)6]2+, который взаи-
модействует с органическими и неорганическими веществами 
с образованием различных комплексов. Цинк и его соединения не 
канцерогенны, но способствуют росту опухолей.  

Лица, контактирующие с цинксодержащими удобрениями, жа-
луются на общую слабость, сухость в носу, кашель, шум в ушах. 
Гигиенические нормативы нитрата цинка, а также ПДК в некото-
рых пищевых продуктах приведены в табл. 9 и 10. 

 
Таблица 9 

Гигиенические нормативы нитрата цинка 

Воздух  
рабочей зоны 

Атмосферный 
воздух 

Вода  
водоисточников Почва 

Вещество ПДКр.з., 
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв, 
мг/дм3 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опасности

Нитрат 
цинка  0,5 – 1,0 23,0 3 
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Таблица 10  

ПДК цинка в некоторых пищевых продуктах 

Продукт ПДК, мг/кг 
Рыба 40,0 
Мясо 100,0 
Молоко 5,0 
Овощи 10,0 
Фрукты 10,0 

Соки и напитки 5,0 
Зерновые 50,0 

 
Применение. Цинк используют для изготовления различных 

сплавов и для поверхностной защиты металлов (железа) от корро-
зии. Оксид цинка используют для изготовления цинковых белил, 
обладающих хорошей кроющей способностью и химической стой-
костью. Сульфат цинка применяют как противогнилостное средст-
во для пропитки древесины. Хлорид цинка – для изготовления ми-
неральных красок, для очистки поверхности металла при пайке 
латуни, меди, железа.  

При взаимодействии цинка с серной кислотой получают суль-
фат цинка (кристаллигидрат сульфата цинка называют цинковым 
купоросом), который используется как протрава при крашении тка-
ней, как отбеливатель бумаги при ее производстве. В медицине 
сульфат цинка – компонент глазных капель, в сельском хозяйстве – 
микроудобрение. Древесина, пропитанная ацетатом цинка, не бо-
ится сырости и стойко противостоит гнилостным микробам, поэто-
му ацетат цинка используется как консервант древесины. Все рас-
творимые в воде соединения цинка очень ядовиты. Поэтому, 
используя некоторые из соединений цинка в быту (например, хло-
рид для травления металлов перед пайкой и также как консерватор 
древесины), нужно обращаться с ними очень осторожно. Фосфид 
цинка применяется в борьбе с грызунами и неоднократно был при-
чиной отравления домашних птиц.  

Экспериментальная часть 

Опыт 1. Взаимодействие цинка с кислотами 
В три пробирки налейте примерно по 0,5–1,0 мл 2 н. растворов 

кислот: серной, соляной и азотной. В каждую пробирку поместите Ре
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по одной грануле цинка. Для ускорения реакции содержимое про-
бирок можно слегка подогреть. Что происходит? Слейте разбавлен-
ные кислоты и налейте в те же пробирки с цинком по 1 мл тех же 
концентрированных кислот (пользуйтесь вытяжным шкафом!). 

Над пробирками с концентрированными серной и азотной ки-
слотами подержите влажную лакмусовую бумажку. Изменяется ли 
цвет бумаги? Какой газ выделяется? Составьте уравнения реакций 
и расставьте коэффициенты, используя метод электронного баланса. 

Опыт 2. Взаимодействие цинка со щелочами 
К 1 мл 2 н. раствора гидроксида натрия добавьте гранулу цинка, 

пробирку слегка подогрейте. Что происходит? Какой газ выделяется? 

Опыт 3. Получение и свойства гидроксида цинка 
К 0,5–1,0 мл 0,5 н. раствора соли цинка добавьте по каплям 2 н. 

раствор гидроксида натрия до образования осадка. Каков характер 
и цвет осадка? Разделите осадок на две пробирки. В одну пробирку 
добавьте несколько капель 2 н. раствора соляной или серной кислоты 
и перемешайте раствор, в другую – несколько капель 2 н. раствора 
гидроксида натрия. Растворяется ли осадок в кислоте и щелочи? 
Сделайте вывод о свойствах гидроксида цинка. Составьте уравнения 
всех реакций в ионно-молекулярной и молекулярной форме. 

Опыт 4. Гидролиз солей цинка 
С помощью универсального индикатора или лакмусовой бумаж-

ки определите реакцию среды в растворе любой соли цинка, нанеся 
каплю 0,5 н. раствора соли на индикаторную бумажку. Определите 
реакцию среды в растворе этой соли. Составьте уравнения гидроли-
за в ионно-молекулярной и молекулярной форме. 

Опыт 5. Образование малорастворимых соединений цинка 
В две пробирки налейте по 0,5–1,0 мл 0,5 н. раствора сульфата 

цинка. В одну пробирку добавьте несколько капель 0,5 н. раствора 
сульфида аммония, а во вторую – несколько капель 0,1 н. раствора 
желтой кровяной соли K4[Fe(CN)6]. Отметьте окраску образовав-
шихся осадков. Проверьте растворимость осадков в кислоте и ще-
лочи, добавив в каждую пробирку по 2–3 капли 2 н. раствора соля-
ной кислоты и 2 н. раствора щелочи. 

При добавлении к нейтральному или слабокислому раствору 
цинковой соли калия гексацианоферрата (П) (желтой кровяной со-
ли) образуется белый осадок: 
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3Zn2+ + 2К+ + 2 [Fe(CN)6]4– → K2Zn3[Fe(CN)6]2↓ 

Осадок нерастворим в разбавленной соляной кислоте, но рас-
творим в щелочах. Составьте уравнения всех реакций в ионно-
молекулярной и молекулярной форме. 

Опыт 6. Образование аммиачных комплексных  
соединений цинка 

В пробирку налейте примерно 0,5–1,0 мл 0,5 н. раствора сульфа-
та цинка, затем в пробирку по каплям добавьте раствор аммиака 
до образования осадка. Отметьте характер и цвет осадка. Затем 
в пробирку добавьте по каплям избыток раствора аммиака до пол-
ного его растворения. Составьте уравнения реакций в ионно-
молекулярной и молекулярной форме. 

Сравните силу оснований Zn(OH)2 и [Zn(NH3)4](OH)2. Напишите 
уравнения диссоциации этих оснований. Сделайте вывод о ком-
плексообразующей способности металлов главной и побочной под-
групп II группы. 

Контрольные задания 

1. На основании электронного строения объясните валентность, 
характерную для d-элементов второй группы. 

2. Сравните строение и радиусы атомов d- и s-элементов второй 
группы, находящихся в одном периоде. Объясните причину разли-
чия в свойствах элементов цинка и кальция. Как происходит взаи-
модействие этих элементов с водой? Составьте уравнения соответ-
ствующих реакций. 

3. Составьте уравнения взаимодействия цинка с разбавленной 
азотной кислотой. Расставьте коэффициенты методом электронного 
баланса, определите окислитель и восстановитель. 

4. Составьте уравнение реакции взаимодействия ртути с разбав-
ленной азотной кислотой, расставьте коэффициенты методом элек-
тронного баланса, определите окислитель и восстановитель. 

5. Химически чистый цинк медленно растворяется в разбавлен-
ных серной и соляной кислотах. Почему интенсивность взаимодей-
ствия с кислотами резко возрастает, если коснуться металла медной 
проволокой или добавить в раствор кислоты соль меди? Составьте 
схему возникающего коррозионного ГЭ. (φ0

Zn2+/Zn = –0,76 В; φ0
Сu2+/Cu = 

= +0,34 В). Ре
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6. До каких продуктов может восстанавливать цинк азотную ки-
слоту по мере ее разбавления? Напишите уравнения этих реакций. 
Расставьте коэффициенты методом электронного баланса, опреде-
лите окислитель и восстановитель. 

7. Укажите возможные продукты восстановления серной кисло-
ты различной концентрации цинком и напишите уравнения соот-
ветствующих реакций. Расставьте коэффициенты методом элек-
тронного баланса, определите окислитель и восстановитель. 

8. Составьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения 
реакций, протекающих при растворении цинка в гидроксиде калия 
и в водном растворе аммиака. 

9. Напишите уравнения реакций, протекающих при добавлении 
щелочи к раствору, содержащему ионы Zn2+, Hg2+, [Hg2]2+? 

10. Напишите уравнение гидролиза хлорида цинка, определите 
рН раствора. Назовите полученное вещество. 

11. Предложите способ, с помощью которого можно отличить 
сплав цинка с медью от чистой меди. Составьте уравнение соответ-
ствующей реакции, расставьте коэффициенты методом электронно-
го баланса, определите окислитель и восстановитель. 

12. Составьте уравнения реакций, необходимых для осуществ-
ления следующей цепочки превращений:  

Hg→ Hg2Cl2 → HgCl2 → HgClNH2. 

Назовите полученные соединения ртути. Сравните их токсиче-
скую опасность. 

13. Составьте уравнения реакций, необходимых для осуществ-
ления следующей цепочки превращений:  

Zn→ (ZnOH)2CO3→ ZnCO3 → ZnO. 

Назовите полученные соединения цинка, определите класс со-
единений.  

14. Рассчитайте массу амидохлорида ртути (II), которую необхо-
димо прибавить к 100 г вазелина, чтобы получить мазь с массовой 
долей ω(Hg) = 1 %, используемую при лечении экзем у животных.  

15. Можно ли использовать оцинкованную посуду при солении 
и хранении огурцов, помидоров, капусты? Составьте уравнение 
реакции взаимодействия цинка с соляной кислотой и гидроксидом 
калия. 
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Лабораторная работа № 1.3 
 

ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ И ТОКСИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА 
 МЕДИ И ЕЕ СОЕДИНЕНИЙ 

 
Цель работы: 
1) закрепить теоретические знания о физико-химических и ток-

сических свойствах меди и ее соединений; 
2) исследовать свойства меди и ее соединений; 
3) применить знания по общей химии и токсикологии для харак-

теристики данного металла и его соединений. 

Задачи предлабораторного контроля 

I уровень  
Составьте уравнения реакций, необходимых для осуществления 

следующих цепочек превращений веществ, и расставьте в них ко-
эффициенты: 

1. СuSO4 → Cu(OH)2 → CuO → Cu. 
2. CuO → Cu → CuCl2 → СuSO4. 
3. Cu2S → CuO → Cu → CuSO4. 
4. Cu2O → Cu → CuO → Cu(OH)2. 
5. (CuOH)2CO3 → CuO → Cu2O → Cu. 
6. Cu → Cu(OH)2→ Cu(NO3)2 → (CuOH)NO3. 
7. CuOHCl → CuCl2 → CuOHNO3 → Cu(NO3)2. 
8. CuO → Cu → Cu(NO3)2 → Cu(OH)2. 
9. CuO → Cu → CuSO4→ Cu(OH)2. 

10. Cu→СuSO4 → Cu(OH)2 → Na2[Cu(OH)4]. 
11. Cu→ CuO→ CuSO4 → CuOHSO4. 
12. Cu→СuSO4 → Cu(OH)2 → [Cu(NH3)4](OH)2. 
13. СuOH→Сu2O→ Cu → Cu(NO3)2. 
14. Cu → CuSO4→ Cu(OH)2 → CuOHCl. 
15. Cu → CuCl2 → Cu(OH)2 → CuO. 
II уровень 
1. Напишите ионно-молекулярные и молекулярные уравнения 

гидролиза по I ступени и укажите реакцию среды (рН) водных рас-
творов солей: Cu(NO3)2, CuSO4. Назовите полученные соединения. 

2. В 10 дм3 воды растворено 200 г СuSO4·5H2O. Плотность 
полученного раствора (ρр-ра) составила 1,05 г/см3. Определите: Ре
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а) молярную долю (χ); б) молярную концентрацию (С); в) массо-
вую долю (ω) CuSO4 в полученном растворе. 

3. Рассчитайте массу оксида меди (I), относящегося ко второму 
классу опасности, содержащегося в 10 дм3 смеси, предназначенной 
для опрыскивания растений, если массовая доля его составляет 
40 %. Плотность раствора принять 1 г/см3. 

Контрольные вопросы 

1. В каком периоде, в какой группе и подгруппе периодической 
системы находится медь? К какому электронному семейству при-
надлежит данный металл? 

2. Какие степени окисления наиболее характерны для меди? Ка-
кие свойства проявляют оксиды и гидроксиды указанного металла? 

3. Составьте уравнения реакций, характеризующих амфотерные 
свойства гидроксида меди (II). 

4. Как протекает процесс взаимодействия меди с разбавленной 
и концентрированной азотной кислотой? Составьте уравнения 
окислительно-восстановительных реакций, расставьте коэффици-
енты методом электронного баланса, укажите окислитель и восста-
новитель. 

5. Как изменяется реакция среды при гидролизе солей меди? 
Какое вещество надо добавить в раствор сульфата меди (II) (при 
необходимости его длительного хранения), чтобы избежать изме-
нения его физико-химических свойств, связанных с гидролизом? 

6. С растворами каких кислот может взаимодействовать медь? 
Составьте уравнение взаимодействия концентрированной серной 
кислоты, расставив коэффициенты методом электронного баланса, 
укажите окислитель и восстановитель. 

7. Способна ли медь к комплексообразованию? Составьте урав-
нения реакции взаимодействия гидроксида меди (II) с водным рас-
твором аммиака, назовите полученное соединение, укажите коор-
динационное число. 

8. Растворимы ли оксиды меди в воде? Можно ли получить гид-
роксид меди (II) непосредственным растворением оксида меди (II) 
в воде. Предложите способ получения гидроксида меди (II).  

9. Охарактеризуйте токсические свойства сульфата меди (II) 
и опишите его применение в сельском хозяйстве. 
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10. Охарактеризуйте токсические свойства хлорида меди (II) 
и опишите его применение в сельском хозяйстве. 

11. Сравните токсические свойства сульфата и хлорида меди (II). 
Какое из указанных веществ более токсично? 

12. К какому классу опасности относятся соединения меди, ка-
кие из них применяются в качестве пестицидов? Перечислите спо-
собы снижения поступления меди в окружающую среду. 

13. В какой воде токсические свойства солей меди проявляются 
сильнее: в мягкой или жесткой? Почему? Составьте уравнения со-
ответствующих реакций. 

14. Приведите пример реакций получения гидроксохлорида ме-
ди (II), использующегося в фунгицидных препаратах. 

15. Охарактеризуйте препарат под названием «Коллоидная 
медь». В чем его преимущества по сравнению с традиционными 
фунгицидными препаратами на основе соединений меди? 

Теоретическая часть 

Физико-химические свойства 
Медь находится в побочной подгруппе I группы периодической 

системы, является d-элементом.  

29Cu 1s22s22p63s23p64s13d10 

Электронная формула валентного слоя электронов атома меди 
может быть записана как ns1(n–l)d10, валентные электроны относят-
ся к двум энергетическим уровням. В нормальном состоянии атом 
меди имеет на внешнем слое один электрон, поэтому для этого 
элемента характерны металлические свойства. Отличие в строении 
атома меди от элементов I A подгруппы состоит в том, что кроме s-
электрона, к валентным электронам относятся и d-электроны 
с предвнешнего слоя. Степень окисления d-элементов I группы яв-
ляется +1. Конфигурация 3d10 в большей степени подвержена воз-
буждению и распариванию d-электронов, поэтому у меди появляет-
ся устойчивая степень окисления +2. Медь как металл, окрашена 
в медно-красный цвет, является вязким, ковким и тягучим метал-
лом. Плавится этот металл при температуре 1084 ºС, характеризу-
ется низкой летучестью, но имеет высокую электропроводность 
и теплопроводность. Легко образует сплавы с другими элементами.  
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Высокие температуры плавления и кипения, значительно более 
высокие значения плотности и твердости меди, по сравнению со 
щелочными металлами, обусловлены меньшими размерами ее ато-
ма и более плотной упаковкой в кристаллической решетке.  

В связи с резко возрастающим зарядом ядра атома меди, по 
сравнению с атомами s-элементов I группы, сила притяжения пре-
вышает взаимное отталкивание электронов. Поэтому медь как ме-
талл, резко отличается от щелочных металлов своим отношением 
к кислороду, воде, разбавленным кислотам и растворам солей дру-
гих металлов. Низкая химическая активность меди обусловливает 
возможность существования этого металла в природе в свободном 
состоянии. 

В электрохимическом ряду металлов медь стоит после водорода. 
На воздухе медь покрывается плотной зеленой пленкой: 

2Сu + О2 + Н2О + СО2 → (СuОН)2СО3; 

2Сu + О2 → 2СuО. 
(на воздухе при t = 400 °С) 

При нагревании медь легко соединяется с галогенами, серой, 
фосфором: 

Сu + S →CuS; Сu + С12 → СuС12. 

 Медь не растворяется в кислотах, анионы которых не про-
являют окислительных свойств (в соляной, разбавленной серной 
кислоте и т. д.). Медь растворяется в азотной кислоте и концентри-
рованной серной кислоте: 

3Сu + 8НNO3(разб) → 3Cu(NO3)2 + NO + 4Н2О; 

Сu + 4НNO3 (конц) → Сu(NO3)2 + 2NO2 + 2Н2О; 

Сu + 2H2SO4 (конц) → CuSO4 + SO2 + 2Н2О. 

В присутствии кислорода и при высокой температуре медь взаи-
модействует с хлористым водородом: 

2Сu + O2 + 4НС1 → 2СuС12 + 2Н2O. 

Медь устойчива к действию растворов и расплавов гидроксидов 
щелочных металлов, но может взаимодействовать с цианидами ще-
лочных металлов с образованием комплексных соединений: 
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2Сu+ 4KCN + 2Н2O = 2K[Cu(CN)2] + 2КОН + Н2. 

Свойства соединений меди. Медь непосредственно взаимодей-
ствует с кислородом.  

Оксид меди (I) в водных растворах медленно окисляется кисло-
родом до гидроксида меди (II): 

2Cu2O + H2O + О2 = 4Cu(OН)2↓, 

а в разбавленной серной кислоте дисмутирует на сульфат меди (II) 
и металлическую медь 

Cu2O + H2SO4 = Cu + CuSO4 + H2O. 

Оксид меди (I) получают в реакции восстановления меди из руд 
в качестве промежуточного продукта: 

6СuО + FeS = 3Cu2O + FeO + SO2; 

2Cu2O + Cu2S = 6Cu + SO2. 

Оксихлорид меди (II) − Cu(OH)Cl (CuCl2·3Сu(OH)2) может быть 
получен по реакциям: 

6CuCl + 3/2O2 + 3H2O → CuCl2·3Cu(OH)2 + 2CuCl2; 

4СuCl2 + 3CaCO3 + 3H2O = CuCl2·3Cu(OH)2 + 3CaCl2 + 3CO2. 

Оксид меди (II) получают разложением при нагревании гидро-
ксида меди (II) или гидроксокарбоната меди (II): 

Cu(OH)2↓ → CuO + Н2О; (CuOH)2CO3 → CuO + СО2 + Н2О. 

Оксид меди не растворим в воде, поэтому ее гидроксид получа-
ют косвенным путем: 

CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2↓+ Na2SO4. 

Гидроксид меди (I) не устойчив, мало растворим и легко разла-
гается на оксид и воду: 

2CuОН = Cu2О + Н2О. 

Гидроксид меди (II) не растворим в воде, но легко растворяется 
в кислотах: 

Cu(OH)2↓+ H2SO4 = CuSO4 + 2Н2О, Ре
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а при нагревании растворяется в концентрированных растворах 
щелочей и легко растворяется в водном растворе аммиака: 

Cu(OH)2↓ + 2NaOH(конц) → Na2[Cu(OH)4]; 
            тетрагидроксокупрат (II) натрия 

Cu(OH)2↓ + 4NH3 = [Cu(NH3)4](OH)2. 
         тетрааминмеди (II) гидроксид 

Общим свойством меди является большая склонность к ком-
плексообразованию, что не характерно для металлов главной под-
группы I группы. 

Токсические свойства 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

меди. Из-за активного развития новых технологических процессов 
в различных отраслях экономики, тяжелые металлы в возрастаю-
щих количествах поступают в окружающую среду, оказывая в свою 
очередь влияние и на живые организмы, процесс увеличения коли-
чества тяжелых металлов в биосфере будет наблюдаться и в даль-
нейшем.  

Основными источниками поступления меди в экосистемы яв-
ляются выбросы металлургических предприятий, минеральные 
и органические удобрения (особенно медьсодержащие), пести-
циды, транспорт, осадки сточных вод. Из-за сжигания угля 
и нефти в атмосферу ежегодно поступает около 2100 т соедине-
ний меди. Соединения меди широко применяются в сельском 
хозяйстве в виде оксида и сульфата меди (II). Из всех минераль-
ных удобрений самое большее количество меди содержится 
в простом суперфосфате.  

Сточные воды – это один из реальных источников поступления 
соединений меди в сельском хозяйстве. Воды, в осадке которых 
находится свыше 800 мг/кг меди, не разрешается использовать 
в сельскохозяйственном производстве, и хотя объем использования 
их не превышает 4–6 % от годового объема, потенциальная токси-
ческая опасность велика. Следует отметить, что сточные воды галь-
ванических производств с высоким содержанием соединений меди 
могут быть источником получения гидроксохлорида меди (II), яв-
ляющегося основой фунгицидных препаратов. 
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Токсическое действие. Медь относится к группе высокоток-
сичных металлов. Наряду с наиболее распространенными токси-
ческими металлами – кадмием, свинцом, включаясь в биогеохи-
мические круговороты, загрязняет почву, и в конечном итоге по 
пищевым цепям через растения попадает в организм животных 
и человека, аккумулируется в органах и тканях, вызывая различ-
ные патологии. До сих пор не установлены четкие границы пре-
дельно допустимых концентраций соединений меди в сточных 
водах: в Западной Европе ПДК – 300–3000, в РФ – 1500, 
а в ЕЭС – 1000 мг/кг.  

Растворимые соединения меди ядовиты. Преимущественное 
применение находят сульфат меди (II), основный сульфат меди (II), 
оксихлорид меди (II) (хлорокись меди), основные карбонаты меди, 
оксиды меди (I) и (II). Препараты меди, предназначенные для оп-
рыскивания, содержат 16–55 %, а иногда до 80 % меди. В Западной 
Европе активно используют медные препараты с повышенной фун-
гицидной активностью в форме высокодисперсных веществ под 
общим названием «коллоидная медь».  

Токсическое действие солей меди сильнее проявляется в мягкой 
воде, так как в жесткой часть меди связывается в виде карбонатов.  

Гигиенические нормативы меди и ее соединений, а также ПДК 
в некоторых пищевых продуктах приведены в табл. 11 и 12. 

 
Таблица 11  

Гигиенические нормативы меди и ее соединений 

Воздух 
рабочей 
зоны 

Атмосфер-
ный воздух 

Вода водо-
источников Почва 

Вещество 
ПДКр.з., 
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв, 
мг/дм3 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опасно-
сти 

Медь 1,0/0,5 – 0,001 3,0 2 
Оксид меди (I) и (II) – 0,002 0,001 – 2 
Хлорид меди (I)  0,5 0,002 0,001 – 2 
Сульфат меди (II)  0,5 0,001 – – 2 
Хлорид меди (II)  1 – – – 2 
Оксихлорид меди 
(II) CuCl2 · 3Сu(OH)2

0,5 – – – 3 

Гидроксихлорид 
меди (II) – – 2,000 – 3 
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Таблица 12  

ПДК меди в некоторых пищевых продуктах 

Продукты ПДК, мг/кг 

Рыбные 10,0 
Мясные 5,0 
Молочные 1,0 
Овощи 5,0 
Фрукты 5,0 

Соки и напитки 5,0 
Зерновые 5,0 

 
Применение. Медь широко используют для получения разнооб-

разных медных сплавов: бронза, латунь, мельхиор и т. д. Основное 
использование меди – изготовление проводов, обладающих малым 
электрическим сопротивлением.  
Кристаллогидрат сульфата меди (II) (медный купорос) исполь-

зуется в качестве альгицида и средства против моллюсков; его до-
бавляют в известь и используют полученную смесь в качестве 
фунгицида в растениеводстве; он употребляется также как про-
травливатель; в гальваностегии в ремонтных мастерских; в качестве 
дубильного вещества для обработки кожи и консервации недубле-
ных шкур. Сульфат меди (II), нейтрализованный обводненной изве-
стью, известный под названием «бордоская жидкость», применяет-
ся в виноградарстве для профилактики мучнистой росы (мильдью). 
Оксид меди (I) применяется в сельском хозяйстве в качестве со-

ставляющих фунгицидов и инсектицидов, а также полупроводника 
для изготовления выпрямителей переменного тока. Черный оксид 
меди (II) вносят в почвы с низкой концентрацией меди как удобре-
ние и используют в качестве пищевой добавки для скота. 
Хроматы меди (II) – красители, катализаторы для жидкофазной 

гидрогенизации и фунгициды, используемые в картофелеводстве. 
Гидроксид меди (I) применяется в качестве красителя, пищевой 

добавки для скота, протравливателя и ингредиента фунгицидов. 
Медь, нередко применяемая в качестве добавки в корм для скота 

и домашней птицы, накапливается в печени животных и может лег-
ко перейти в организм человека при ее приеме в пищу. В корма 
для некоторых домашних животных, которые также могут быть 
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случайно употреблены в пищу человеком, медь входит в концен-
трациях, намного превышающих нормы для человеческого рацио-
на. Навоз животных, содержащихся на богатом медью рационе, при 
применении его в качестве удобрения для сельскохозяйственных 
культур может послужить причиной повышенного содержания ме-
ди в овощах, фруктах, зерне и т. п. В 20 т навоза содержится до 
40 граммов меди. 
Оксихлорид меди (II) (хлорокись меди) (упрощенная формула 

Cu(OH)Cl, а ГОСТированная CuCl2·3Сu(OH)2) является фунгици-
дом, предназначенным для лечения пятнистостей и ржавчины 
у цветочных и декоративных культур, а также против пероноспоро-
за на огурцах и луке, фитофтороза помидоров и картофеля, против 
курчавости листьев персика, парши груш и яблонь, милдью ви-
нограда и гнили сливовых плодов. Используют для борьбы про-
тив грибковых болезней. Умеренно опасное вещество (3-й класс 
опасности). 

Многие соединения меди применяются в качестве пестицидов 
в чистом виде, как оксид меди (I) или сульфат меди (II), или в со-
ставе смесей.  

В настоящее время известны разнообразные различные фунги-
цидные препараты, содержащие соединения меди.  
Гидроксихлорид меди (II) применяется с добавкой сульфитно-

спиртовой барды и декстрина. Фунгицидный препарат купрозан 
содержит 37,5 % этого соединения, а купронил – 35 % гидроксокар-
боната меди (II). Бордоская жидкость – смесь сульфата меди (II) 
с известью, иногда с серным цветом, серной печенью, парижской 
зеленью, арсенатом свинца. Препарат парижская зелень 
(Cu(CH3COO)2·3Cu(AsO2)2) используется в качестве инсектицида, 
является одним их самых токсичных мышьякосодержащих препа-
ратов против насекомых – вредителей растений. Кристаллическое 
вещество зеленого цвета, нерастворимое в воде. Очень ядовит. 

Бургундская жидкость – то же, но вместо извести – Na2CO3. 
Препарат АВ – смесь гидроксосульфата меди (II) с карбонатом 
меди (II). 

Заметно снизить химическую нагрузку медьсодержащих пести-
цидов и удобрений на окружающую среду позволит исключение 
применения их в сельском хозяйстве, внедрение в практику безгер-
бицидных методов выращивания растений, биологических методов 
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защиты, организационно-агротехнических мероприятий, использо-
вание специальных растительноядных насекомых (гербифагов) 
против сорняков, селекция устойчивых к поражению растений. 

Экспериментальная часть 

Опыт 1. Отношение меди к разбавленным  
и концентрированным кислотам 

В три пробирки поместите по кусочку меди и налейте по 0,5–
1,0 мл 2 н. растворов кислот: в первую – соляной, во вторую – сер-
ной и в третью – азотной. (Используйте вытяжной шкаф!). Во 
всех ли пробирках со временем появляется голубое окрашивание, 
характерное для ионов меди (II)? 

Слейте разбавленные кислоты, ополосните дистиллированной 
водой металл в пробирках. Добавьте к металлу в пробирках по 1 мл 
концентрированных растворов тех же кислот. Что происходит? 
Осторожно подогрейте пробирки с растворами, если реакция идет 
медленно. Во всех ли пробирках протекает реакция? Составьте 
уравнения реакций и расставьте коэффициенты, используя метод 
электронного баланса. 

Опыт 2. Получение и исследование свойств гидроксида меди (II) 
В пробирку налейте около 1 мл 0,5 н. раствора сульфата меди 

(II) и добавьте по каплям 2 н. раствор гидроксида натрия до образо-
вания осадка. Разделите осадок на четыре пробирки. В первую про-
бирку добавьте 3–4 капли 2 н. раствора серной кислоты, во вто-
рую – такое же количество капель 2 н. раствора щелочи, в третью – 
несколько капель 0,7 н. раствора аммиака. Что происходит в про-
бирках? Во всех ли пробирках происходит растворение осадка? 

Четвертую пробирку с осадком нагрейте до кипения. Изменя-
ется ли цвет осадка? Составьте уравнения реакций в ионно-
молекулярной и молекулярной форме. Сделайте вывод о свойствах 
гидроксида меди (II). Какое основание является более сильным ос-
нованием Сu(ОН)2 или [Cu(NH3)4](OH)2? Почему? Напишите урав-
нения диссоциации этих оснований. 

Опыт 3. Гидролиз солей меди (II) 
На универсальную или лакмусовую индикаторную бумагу нане-

сите по капле 0,5 н. раствора сульфата или хлорида меди (II). 
Определите реакцию среды в растворе соли. О каких свойствах 
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гидроксида меди (II) говорит гидролиз солей меди (II)? Составьте 
уравнения гидролиза в ионно-молекулярной и молекулярной форме. 

Опыт 4. Получение малорастворимых солей меди (II) 
В три пробирки внесите по 3–4 капли 0,5 н. раствора сульфата 

меди (II). В первую пробирку прилейте такой же объем 0,1 н. рас-
твора калий гексацианоферрата (II) K4[Fe(CN)6], во вторую – 0,5 н. 
раствора тиоцианата (роданида) калия или аммония, в третью – 
0,5 н. раствора сульфида натрия. Отметьте окраску образующихся 
осадков. Составьте уравнения реакций в ионно-молекулярной 
и молекулярной форме 

Контрольные задания 

1. На основе электронного строения объясните эффект «прова-
ла» электрона для d-элементов первой группы. 

2. Сравните строение и радиусы атомов d- и s-элементов первой 
группы, находящихся в одном периоде. Какая степень окисления 
наиболее характерна для каждого из них? В чем можно растворить 
данные металлы? Составьте уравнения соответствующих реакций. 

3. Напишите уравнения реакций взаимодействия меди с разбав-
ленной и концентрированной азотной кислотой. Расставьте коэф-
фициенты методом электронного баланса, определите окислитель 
и восстановитель. 

4. Напишите уравнение реакции взаимодействия меди с концен-
трированной горячей серной кислотой? Расставьте коэффициенты 
методом электронного баланса, определите окислитель и восстано-
витель. 

5. Какой объем 20%-го раствора азотной кислоты (ρ = 1,15 г/см3) 
потребуется для полного растворения 20 г меди? Учесть, что при 
реакции образуется оксид азота (II). 

6. К 12,8 г медных опилок прилили 50 мл горячего концентрирован-
ного раствора серной кислоты с массовой долей 94 % (ρ = 1,831 г/см3). 
Полностью ли растворится медь? Какой объем газа (н. у.) выделит-
ся при этом? 

7. Составьте уравнения реакций, протекающих при осуществле-
нии следующих превращений веществ: 

Сu→ Cu(NO3)2 → Cu(OH)2→[Cu(NH3)4](NO3)2. Ре
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8. Составьте уравнения реакций, протекающих при осуществле-
нии следующих превращений веществ: 

Cu(OH)2→ СuS →Cu(NO3)2 → CuO. 

9. Составьте уравнения реакций, протекающих при осуществле-
нии следующих превращений веществ: 

Cu → Cu(SO4) → Cu(OH)2 → Na2[Cu(OH)2]. 

10. Рассчитайте массу медного купороса, которую необходимо 
добавить к 10 дм3 воды, чтобы получить раствор с массовой долей 
сульфата меди (II) 1 %. Плотность раствора принять равной 1 г/см3. 

11. Какой объем водорода, измеренный при нормальных усло-
виях, потребуется для восстановления оксида меди (II), который 
получили при термическом разложении гидроксида меди (II) мас-
сой 19,6 г?  

12. Напишите уравнения реакций, при помощи которых можно 
получить гидроксохлорид меди (II). 

13. Какую массу медного купороса CuSO4·5H2O и воды надо 
взять для приготовления раствора сульфата меди (II) массой 40 кг 
с массовой долей CuSO4 (2 %)? 

14. Какое количество медного купороса необходимо взять, что-
бы приготовить 10 литров 1%-го раствора гидроксосульфата ме-
ди (II), являющегося основой препарата «Бордоская жидкость». 
Плотность раствора принять, равной 1 г/см3. 

15. Соляная и разбавленная серная кислота не действуют на 
медь, но совместное действие окислителей и тех же кислот приво-
дит к растворению меди по реакции: 

Cu + O2 + НCl → CuCl2 + H2O. 

Расставьте коэффициенты методом электронного баланса, опре-
делите окислитель и восстановитель.  
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Лабораторная работа № 1.4 
 

ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ И ТОКСИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА 
МАРГАНЦА И ЕГО СОЕДИНЕНИЙ 

 
Цель работы: 
1) закрепить теоретические знания о физико-химических и ток-

сических свойствах марганца и его соединений; 
2) исследовать свойства марганца и его соединений; 
3) применить знания по общей химии и токсикологии для харак-

теристики данного металла и его соединений. 

Задания предлабораторного контроля 

I уровень 
Составьте уравнения реакций, необходимых для осуществления 

следующих цепочек превращений веществ, и расставьте в них ко-
эффициенты: 

1. MnO2 → MnSO4 → Mn(OH)2 → MnO. 
2. Mn→ MnSO4 → K2MnO4 → KMnO4. 
3. Mn → MnO2 → K2MnO3 → MnO2. 
4. K2MnO4 → H2MnO4 → MnO2 → MnCl2. 
5. MnSO4 → MnO2 → K2MnO4 → KMnO4. 
6. Mn→ K2MnO4 → H2MnO4 → HMnO4. 
7. MnO2 → Mn → MnCl2 → Mn(OH)2. 
8. Mn→ MnO2 → MnSO4 → MnO2. 
9. Mn3O4 → Mn → MnSO4 → HMnO4. 

10. MnO2 → Mn → Mn(NO3)2 → HMnO4. 
11. Mn(OH)2 → MnSO4 → K2MnO4 → MnO2. 
12. MnSO4 → Mn → K2MnO4 → MnO2. 
13. K2MnO4 → MnSO4 → Mn(OH)2 → MnOOH. 
14. K2MnO3 → MnO2 → Mn(NO3)2 → HMnO4. 
15. MnSO4 → Mn → MnO2 → MnO. 
II уровень 
1. Напишите ионно-молекулярные и молекулярные уравнения 

гидролиза по I ступени и укажите реакцию среды (рН) водных 
растворов солей: MnSO4, Mn(CH3COO)2. Назовите полученные 
соединения. Ре
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2. Для полоскания горла при ангине и для промывания желудка 
при отравлениях применяют 0,01–0,1%-е растворы KMnO4 (бледно-
розового цвета), а для промывания ран – 0,1–0,5%-е (розовые). Эти 
растворы лучше всего готовить, разбавляя водой более концентри-
рованный раствор. Рассчитайте объемы 2,5%-го водного раствора 
перманганата калия и воды, которые требуются для приготовления 
40 мл 0,05%-го водного раствора. Плотность 0,05%-го водного рас-
твора равна 1,003 г/см3, а 2,5%-го – 1,017 г/см3.  

3. Под действием HNO3 манганаты диспропорционируют сле-
дующим образом: K2MnO4 + HNO3 = KMnO4 + MnO2 + KNO3 + H2O. 
Расставьте коэффициенты, используя метод электронного баланса, 
укажите окислитель, восстановитель и определите объем раствора 
HNO3 (ρ = 1,185 г/см3) с массовой долей 30 %, необходимый для 
получения 9,48 г KMnO4? 

Контрольные вопросы 
1. Напишите электронную формулу элемента с порядковым но-

мером Z = 25. В каком периоде, в какой группе и подгруппе перио-
дической системы находится данный элемент? К какому электрон-
ному семейству он принадлежит? 

2. Опишите способы получения марганца. Составьте уравнения 
соответствующих реакций. 

3. Какую валентность может иметь атом марганца в нормальном 
и возбужденном состояниях? Ответ мотивируйте электронными 
схемами. 

4. Способен ли марганец вытеснять водород из кислот? Составьте 
уравнения соответствующих реакций, расставьте коэффициенты. 

5. Напишите уравнение реакции взаимодействия марганца 
с разбавленной азотной кислотой. Расставьте коэффициенты мето-
дом электронного баланса, укажите окислитель и восстановитель. 

6. В каких условиях марганец взаимодействует со щелочами? 
Составьте уравнение соответствующей реакции, расставьте коэф-
фициенты. 

7. Напишите уравнения реакций, указывающих на амфотерные 
свойства оксида марганца (IV). Расставьте коэффициенты. 

8. Закончите уравнение химической реакции и расставьте коэф-
фициенты, используя метод электронного баланса, определите 
окислитель и восстановитель:  
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MnSO4 + PbО2 + HNO3 = 

9. По каким внешним признакам можно определить, в какой 
среде проходила реакция восстановления KMnO4? Приведите при-
меры таких реакций. 

10. Какое соединение марганца зеленого цвета можно получить 
сплавлением MnO2 со смесью KNO3 и K2CO3? Составьте уравнение 
соответствующей реакции, расставьте коэффициенты методом 
электронного баланса, укажите окислитель и восстановитель. 

11. Охарактеризуйте токсические свойства марганца. 
12. Какое соединение марганца используется в качестве анти-

септического средства в медицине? Используется ли оно в сельском 
хозяйстве? 

13. Назовите источники поступления марганца в окружающую 
среду.  

14. Опишите применение марганца в сельском хозяйстве. 
15. Важно ли поступление марганца в организм человека? 

Почему? В каком количестве содержится марганец в пищевых 
продуктах? 

Теоретическая часть 

Физико-химические свойства 
Марганец – элемент побочной подгруппы VII группы периоди-

ческой системы. Электронная формула атома марганца: 

25Mn  1s22s22р63s23р64s23d5 

В нормальном состоянии атом марганца имеет на внешнем слое 
два электрона, поэтому для него характерны металлические свойст-
ва. Общее число валентных электронов равно семи, совпадает с но-
мером группы и числом валентных электронов для элементов глав-
ной подгруппы. В отличие от элементов главной подгруппы 
VII группы, марганец как d-элемент образует связи за счет валент-
ных электронов внешнего и предвнешнего слоев. Марганец, отно-
сится к тяжелым металлам, в виде простого вещества представляет 
собой типичный блестящий металл с высокой температурой плав-
ления. Этот элемент в своих соединениях проявляют только поло-
жительные степени окисления (+2, +3, + 4, +6, +7). Наиболее ус-
тойчивы степени окисления: +2, +4, +7. В соединениях с низшей Ре
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степенью окисления элемент проявляет металлические свойства, 
в соединениях с высшей степенью окисления проявляется неметал-
лический характер элемента и кислотные свойства его соединений, 
при этом проявляется способность образовывать ковалентные свя-
зи. Свойства металлов зависят от степени чистоты и степени из-
мельчения металлов. В природе марганец встречается в виде раз-
личных соединений. Промышленный способ получения марганца − 
восстановление пиролюзита MnО2 или гаусманита Mn3О4 коксом 
или алюминием: 

MnО2 + С(кокс) t  Mn + СO2; 

3Mn3О4 + 8Al t  9Mn + 4Al2O3. 

Наиболее чистый марганец выделяют электролизом раствора со-
лей марганца (II): 

                                                                          40  °C, электролиз 

2MnSO4 + H2O → 2Mn↓ + O2↑ + 2H2SO4. 

Марганец легко окисляется кислородом воздуха, однако обра-
зующаяся на его поверхности оксидная пленка препятствует его 
дальнейшему окислению:  

Mn + 0,5О2 = MnО. 

В атмосфере кислорода марганец сгорает с образованием окси-
дов, состав которых зависит от температуры:  

2Mn + 1,5О2 900 °C Mn2О3 ;          Mn + О2 900 °CMnО2. 

В порошкообразном состоянии и при нагревании марганец мо-
жет взаимодействовать с такими неметаллами как S, N2, P, C, Si 
и галогенами:  

5Mn + N2 1200 °C  Mn5N2; 3Mn + C 1200 °C  Mn3C; 

Mn + S t  MnS;             Mn + С12 t  MnС12. 

Порошкообразный марганец при нагревании разлагает воду:  

Mn + 2Н2О t  Mn(ОН)2 + Н2↑. 

Марганец взаимодействует с разбавленными кислотами (кото-
рые не проявляют окислительных свойств за счет аниона), так как 
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он в электрохимическом ряду металлов стоит до водорода (φ0
Mn2+/Mn = 

= –1,18 В) и довольно активен:  

Mn + Н2SO4(разб) = MnSO4 + Н2↑; 

Mn + 2НС1(разб) = MnС12 + Н2↑. 

В холодных концентрированных азотной и серной кислотах ме-
таллический марганец пассивируется. Реакция с этими кислотами 
протекает при нагревании:  

Mn + 2Н2SO4(конц) t  MnSO4 + SO2 + 2H2O; 

3Mn + 8HNO3(разб) = 3Mn(NO3)2 + 2NO↑ + 4H2O. 

Со щелочами марганец не взаимодействует, но в щелочных рас-
плавах в присутствии окислителей реакция может протекать:  

Mn + 3КNO3 + 2КОН  сплавление  К2MnO4 + 3КNO2 + H2O. 

Кислородсодержащие соединения марганца. С кислородом 
марганец образует ряд оксидов: MnO, Mn2O3, MnO2, MnO3, Mn2O7 
и Mn3O4 – смешанный оксид MnO и Mn2O3. В зависимости от сте-
пени окисления марганца изменяются свойства и характер оксидов 
и соответствующих им гидроксидов. С увеличением степени окис-
ления марганца кислотные свойства соединений усиливаются, 
а основные свойства – уменьшаются. Соединения марганца (II) 
и марганца (III) проявляют основные свойства, марганца (IV) – ам-
фотерные свойства, марганца (VI) и марганца (VII) – кислотные 
свойства: 

Mn+2O        –  Mn2
+3O3       –    Mn+4O2         –    Mn+6O3      –  Mn2

+7O7 
Mn(OH)2    –  MnО(OH)   –    Mn(OH)4      –    Н2MnO4     –   НMnO4 
            Основные                     Амфотерные                 Кислотные (свойства) 

Соединения марганца (II). Двухвалентное состояние марганца 
считается одним из самых устойчивых, поэтому существуют до-
вольно большое число соединений марганца (II). Оксид марганца 
(II) представляет собой кристаллы серо-зеленого цвета, обладает 
полупроводниковыми свойствами. Получают его прокаливанием 
гидроксида марганца (II) или карбоната марганца, а также восста-
новлением оксидов с более высокой степенью окисления:  

Mn(OH)2 t  MnO + H2O; Ре
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MnСO3 t  MnO + СО2; 

MnO2 + H2 t  MnO + H2O. 

Оксид марганца (II) и соответствующий ему гидроксид Mn(OH)2 
обладают основными свойствами, легко растворяются в кислотах:  

Mn(OH)2 + 2НС1 = MnС12 + 2H2O. 

Оксид MnO не растворяется в воде, поэтому гидроксид Mn(OH)2 
получают косвенным путем:  

MnSO4 + 2КОН = Mn(OH)2↓ + К2SO4. 

Соединение Mn(OH)2 студнеобразный белый осадок, плохо рас-
творимый в воде, на воздухе быстро темнеет, окисляясь в бурый 
Mn(OH)4 или MnOОН:  

4Mn(OH)2 + O2 = 4MnОOH + 2H2O. 

При действии окислителей производные марганца (II) проявля-
ют восстановительные свойства. Продукты окисления марганца (II) 
зависят от характера среды и силы окислителя. В сильнощелочной 
среде окисление сопровождается образованием соединений мар-
ганца(VI):  

3MnSO4 + 2КС1О3 + 12КОН  сплавление  3К2MnO4 + 2КС1+ 3К2SO4 + 6H2O. 

В кислой среде сильные окислители переводят соединения мар-
ганца (II) в соединения марганца (VII):  

2MnSO4 + 5PbО2 + 6HNO3 t  2HMnO4 + 3Pb(NO3)2 + 2PbSO4 + 2H2O. 

Для окисления катиона Mn2+ в кислой среде можно использовать 
персульфат аммония или калия при каталитическом действии иона 
Ag+. Эта реакция используется в количественном и качественном 
анализе, в растворе появляется розовое окрашивание в результате 
образования иона MnO4–.  

2Mn(NO3)2 + 5(NН4)2S2О8 + 8H2O t 2HMnO4 + 5(NН4)2SО4 + 5Н2SO4 + 4HNO3. 

В нейтральной и слабощелочной среде образуются соединения 
марганца (IV):  

3MnSO4 + 2КMnO4 + 2H2O = 5MnO2 + К2SO4 + 2Н2SO4. 
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Соединения марганца (IV). Наиболее устойчивыми соедине-
ниями марганца (IV) являются диоксид MnO2 и дисульфид MnS2, 
которые встречаются в природе в виде минералов. Диоксид мар-
ганца – амфотерный оксид, однако и кислотные, и основные свой-
ства его выражены крайне слабо. В воде он практически нераство-
рим. С сильными кислотами MnO2 проявляет свойства основного 
оксида, образуя первоначально соли марганца (IV), которые очень 
неустойчивы, легко восстанавливаются до соединений марганца (II):  

MnO2 + 4НС1(конц) = MnС12 + С12↑ + 2H2O; 
2MnО2 + 2Н2SO4(конц) = 2MnSO4 + O2↑ + 2H2O; 

2MnO2 + 4HNO3(конц) = 2Mn(NO3)2 + O2↑ + 2H2O. 
При сплавлении с основными оксидами или щелочами проявля-

ет слабые свойства кислотного оксида, образуя соли (манганиты) – 
производные гипотетических кислот Н2MnnO2n+1, которые легко 
гидролизуюся:  

MnO2 + СаО  сплавление  СаMnO3 (или Са2MnO4); 
MnO2 + 2КОН  сплавление  К2MnO3 + H2O; 

К2MnO3 + H2O = MnO2↓ + 2КОН. 
Соединения марганца (IV) обладают как окислительными, так 

и восстановительными свойствами, поскольку +4 – это промежу-
точная устойчивая степень окисления марганца. В технике и лабо-
раторной практике MnO2 используется как дешевый и довольно 
сильный окислитель (φ0

Mn2+/MnO2 = +1,23 В), реакции восстановления 
марганца (IV) могут протекать в разных средах:  

MnO2 + 2KBr + 2H2SO4 = MnSO4 + Br2 + К2SO4 + 2H2O. 
Диоксид марганца обладает также и восстановительными свой-

ствами (φ0
MnO4

2–/MnO2 = +0,60 В), которые заметно проявляются 
в щелочной среде или в щелочных расплавах солей в присутствии 
окислителей. В результате окисления MnO2 в щелочной среде обра-
зуются соли – манганаты:  

MnO2 + КNO3 + К2СО3  сплавление  К2MnO4 + КNO2 + СO2. 

Соединения марганца (VI). Соединения марганца (VI) неустой-
чивы, поэтому известно относительно небольшое число соединений Ре
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шестивалентного марганца. Соединения марганца (VI) образуются 
при сплавлении соединений марганца (II) или MnO2 с окислительно-
щелочной смесью (КС1О3 + КОН; КNO3 + КОН; КNO3 + Na2СО3) 
или в сильно щелочной среде при взаимодействии перманганата 
калия и восстановителя:  

MnSO4 + 2КNO3 + 4КОН  сплавление  К2MnO4 + 2КNO2 + К2SO4 + 2H2O; 

2КMnO4 + Na2SО3 + 2КОН = 2К2MnO4 + Na2SO4 + H2O. 

Производные марганца (VI) существуют в водных растворах 
только при большом избытке щелочи, растворы солей марганца 
(VI) окрашены в зеленый цвет. При подкислении раствора мангана-
та калия образуется марганцовистая кислота Н2MnO4, которая неус-
тойчива и быстро разлагается:  

К2MnO4 + H2SО4 = Н2MnO4 + К2SО4; 

3Н2MnO4 = 2НMnO4 + MnO2 + 2H2O. 

Соли марганцовистой кислоты легко гидролизуются и разлага-
ются под действием кислот или при нагревании:  

3К2MnO4 + 2H2O = 2КMnO4 + MnO2 + 4КОН; 

3К2MnO4 + 4НNO3 = 2КMnO4 + MnO2 + 4КNO3 + 2H2O. 

Соединения марганца (VI) довольно сильные окислители, про-
дукты восстановления соединений марганца (VI) зависят от харак-
тера среды:  

К2MnO4 + С2Н5ОН = MnO2 + СН3СООН + 2КОН; 

К2MnO4 + 2Na2SО3 + 2H2SО4 = MnSО4 + 2Na2SО4 + К2SО4 + 2H2O. 

При действии сильных окислителей соединения марганца (VI) 
проявляют восстановительные свойства (манганат калия превраща-
ется в перманганат калия):  

2К2MnO4 + С12 = 2КMnO4 + 2КС1. 

Соединения марганца (VII). Устойчивых соединений марганца 
(VII) известно довольно небольшое число. К ним относятся оксид 
марганца (VII), марганцовая кислота НMnO4 и ее соли (перман-
ганаты).  
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Марганцовая кислота НMnO4 существует только в водных рас-
творах, разбавленные растворы довольно устойчивы. Соли марган-
цовой кислоты – перманганаты – кристаллические вещества темно-
фиолетового цвета, довольно устойчивые соединения, хорошо рас-
творимые в воде. Перманганат калия КMnO4 представляет собой 
почти черные блестящие кристаллы. В водных растворах перманга-
наты являются сильными окислителями. В качестве окислителя 
чаще всего используется перманганат калия. Раствор КMnO4 в воде 
имеет малиновую или фиолетовую окраску (в зависимости от кон-
центрации раствора). В водных растворах продукты восстановле-
ния КMnO4 и окислительно-восстановительный потенциал перман-
ганат-иона зависят от характера среды.  

В кислой среде перманганат-ион обладает наиболее высоким 
окислительно-восстановительным потенциалом, и поэтому чаще 
всего при проведении окислительно-восстановительных реакций 
процесс проводят в кислой среде. В кислой среде КMnO4 восста-
навливается до солей Mn (II), окисляя при этом большое число раз-
нообразных соединений (раствор при этом обесцвечивается):  

2КMnO4 + 10FeSO4 + 8H2SО4 = 2MnSО4 + 5Fe2(SO4)3 + K2SО4 + 8H2O. 
В нейтральной среде и слабощелочных растворах КMnO4 вос-

станавливается до MnO2 (образуется бурый осадок):  

2КMnO4 + 3К2SО3 + H2O = 2MnО2↓+ 3K2SО4 + 2КОН. 

В сильнощелочной среде КMnO4 восстанавливается до соедине-
ний марганца (VI) (раствор окрашивается в зеленый цвет):  

2КMnO4 + К2SО3 + 2КОН = 2К2MnО4 + K2SО4 + H2O. 

Токсические свойства 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

марганца. Эмиссия марганца в атмосферный воздух обусловлена 
выбросами промышленных предприятий, связанных с добычей 
и переработкой марганцевых руд, выплавкой стали, сплавов, произ-
водством сухих гальванических элементов, легированных сталей, 
электродов и флюсов для сварки, а также при резке и сварке метал-
ла, использовании катализаторов в органическом синтезе. В выбро-
сах металлургических предприятий марганец присутствует в виде 
оксидов (МnО, Мn3О4), которые в воздухе могут вступать в реакции Ре
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с диоксидами серы или азота, образуя растворимые в воде соедине-
ния марганца. Тонна сжигаемого угля дает выброс 4,54 кг марган-
ца. Другими источниками загрязнения окружающей среды могут 
служить выхлопные газы двигателей, работающих на бензине, 
в котором в качестве антиденатационной присадки используются 
π-комплексы марганца с циклопентадиеном.  

Загрязнение воды, почвы, растительности марганцем также про-
исходит из атмосферных осадков, со сточными водами промыш-
ленных предприятий, при использовании в сельскохозяйственной 
деятельности средств защиты растений, органических и минераль-
ных микроудобрений, орошении полей сточными водами.  
Токсическое действие. Марганец – активатор ряда ферментов, 

участвует в процессах дыхания, биосинтезе нуклеиновых кислот, 
усиливает действие инсулина и других гормонов, влияет на крове-
творение и минеральный обмен. В организм марганец поступает 
в основном через желудочно-кишечный и респираторный тракт 
и обнаруживается во всех органах и тканях. Общее содержание 
Мn2+ в организме человека доходит до 0,05 %. Суточная потреб-
ность человека в марганце – несколько мг (ежедневно с пищей че-
ловек получает 3–8 мг марганца). Надо учитывать, что некоторые 
заболевания могут быть связаны как с дефицитом, так и с избытком 
марганца в организме. 

Гигиенические нормативы марганца и его соединений, а также 
ПДК в некоторых пищевых продуктах приведены в табл. 13 и 14. 

 
Таблица 13 

Гигиенические нормативы марганца и его соединений 

Воздух 
рабочей 
зоны 

Атмосферный 
воздух 

Вода водо-
источников Почва

Вещество 
ПДКр.з., 
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв,  
мг/дм3 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опасности 

Марганец 0,3 0,001 0,1 3000 2 
Сульфат, 
нитрат, 
карбонат 
марганца 
(II) 

0,5 0,001 – – 2 
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Таблица 14 

ПДК марганца в некоторых пищевых продуктах 

Продукты ПДК, мг/кг 
Рыбные 0,1–0,5 
Мясные 0,1–2,7 
Молочные 0,1–1,0 

Хлебные и зернопродукты 2,1–40,3 
Овощи 0,3–7,8 
Фрукты 0,1–0,4 

Соки и напитки – 
 
Применение. Главным потребителем марганца для производства 

различных сплавов является металлургическая промышленность. 
Окислительные свойства водного раствора перманганата калия ис-
пользуют для обезвреживания токсичных органических веществ. 
В результате окисления образуются менее токсичные продукты. 
Высокую окислительную способность КMnО4 используют в эколо-
гии для оценки загрязнения сточных вод для определения содержа-
ния различных восстановителей. В медицине используют водные 
растворы перманганата калия с массовой долей от 0,01 до 5 %, ко-
торые обладают антисептическими свойствами. Раствор КMnO4 
с массовой долей 5 % применяют в качестве кровоостанавливаю-
щего средства. Для лечения малокровия используют сульфат и хло-
рид марганца (II). Перманганат калия широко используют в сель-
скохозяйственной сфере. Это может быть обработка почвы с целью 
обеззараживания от вредных микроорганизмов, замачивание семян 
и клубней, а также внекорневая подкормка растений в период веге-
тации. Диоксид марганца находит широкое применение в качестве 
компонента активной массы электродов гальванических элементов, 
как окислитель, адсорбент и катализатор.  

Сульфат марганца применяют в качестве микроудобрения. 
В овощеводстве защищенного грунта используется для основной 
заправки грунтов. Марганец значительно повышает устойчивость 
сельскохозяйственных растений к различного рода заболеваниям 
(у томатов − к бурой пятнистости, пшеницы − к фузариозу и бурой 
ржавчине листьев), лежкость сельскохозяйственной продукции во 
время хранения. Недостаток марганца у растений вызывает некрозы, 
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хлороз яблони и цитрусовых, пятнистость злаков, ожоги у картофе-
ля и ячменя. Марганец является необходимым микроэлементом для 
растений, но токсичен в более высоких дозах. 

Экспериментальная часть 

Опыт 1. Взаимодействие марганца с кислотами 
В две пробирки налейте по 0,5 мл 2 н. растворов  кислот: в пер-

вую соляной, во вторую – азотной, а в третью пробирку налейте 
столько же концентрированной серной. В каждую пробирку опус-
тите по маленькому кусочку марганца или немного порошка мар-
ганца. Что происходит? Какие газы выделяются при этом? Будет ли 
растворяться марганец в разбавленной серной кислоте? Проверьте 
это на опыте. Напишите уравнения реакций и расставьте коэффи-
циенты, используя метод электронного баланса.  

Опыт 2. Восстановление соли марганца (II) алюминием 
Налейте в пробирку примерно 1 мл 0,5 н. раствора соли марган-

ца (II) и опустите в нее кусочек алюминиевой фольги. Что происхо-
дит. Напишите уравнение протекающей реакции.  

Опыт 3. Получение гидроксида марганца (II) и его свойства 
В пробирку налейте около 0,5–1,0 мл 0,5 н. раствора соли мар-

ганца (II) и добавьте несколько капель 2 н. раствора гидроксида на-
трия до образования осадка. Полученный осадок разделите на три 
пробирки. В первой пробирке размешайте осадок стеклянной па-
лочкой и оставьте стоять его на воздухе. Во вторую пробирку при-
лейте несколько капель 2 н. раствора соляной кислоты, а в третью – 
2 н. раствора щелочи. Что происходит в каждом случае. Составьте 
ионно-молекулярные и молекулярные уравнения реакций.  

Опыт 4. Получение малорастворимых солей марганца (II) 
В три пробирки налейте по 0,5 мл 0,5 н. раствора соли марганца 

(II). В первую пробирку добавьте такой же объем 0,5 н. раствора 
хромата калия, во вторую – 0,5 н. раствора карбоната натрия, в тре-
тью – 0,5 н. раствор сульфида натрия (или аммония). Отметьте цвет 
образовавшихся осадков. Раствор с осадком сульфида марганца (II) 
размешайте стеклянной палочкой. Как изменяется цвет осадка? 
Добавьте к каждому осадку несколько капель 2 н. раствора соляной 
или серной кислоты. Что происходит после добавления кислоты? 
Составьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения реакций.  
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Опыт 5. Восстановительные свойства соединений марганца (II) 
Окисление соли марганца (II) хлором или пероксидом водорода.  
К 0,5 мл 0,5 н. раствора соли марганца (II) добавьте 2–3 капли 

2 н. раствора щелочи и 4–5 капель хлорной воды (или 3–5 капель 
пероксида водорода). Отметьте изменение цвета осадка, вследствие 
образования оксида марганца (IV). Напишите уравнение реакции 
и расставьте коэффициенты, используя метод электронного баланса.  

Контрольные задания 

1. Запишите электронную формулу атома марганца и объясните, 
исходя из электронного строения, принадлежность марганца 
к четвертому периоду, седьмой группе, побочной подгруппе, 
d-электронному семейству. Запишите электронные схемы атома 
марганца в нормальном и возбужденном состояниях. Какова его 
спин-валентность в разных состояниях? 

2. Какая масса сульфата марганца (II) потребуется для приго-
товления 2 дм3 раствора с массовой долей () МnSO4, равной 20 % 
и плотностью (р-ра), равной 1,25 г/см3? 

3. Какую массу нитрата марганца (II) необходимо взять для при-
готовления 2 кг раствора с массовой долей () Mn(NO3)2, равной 
30 %? Какова моляльность (Cm) полученного раствора нитрата мар-
ганца (II)? 

4. Напишите ионно-молекулярные и молекулярные уравнения 
гидролиза по I ступени и укажите реакцию среды (рН) водного рас-
твора соли хлорида марганца (II). Назовите полученное соединение. 

5. Закончите уравнение химической реакции и расставьте коэф-
фициенты, используя метод электронного баланса, определите 
окислитель и восстановитель:  

MnSO4 + КС1О3 + КОН = 

6. Закончите уравнение химической реакции и расставьте коэф-
фициенты, используя метод электронного баланса, определите 
окислитель и восстановитель: 

Mn + HNO3(разб) = 
7. Составьте уравнения реакций для осуществления следующей 

цепочки превращений веществ, расставьте коэффициенты, укажите 
продукты стадий 1 и 3: Ре
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Mn 1  X1 2  MnSO4 3  X2 4  MnO2 

8. Составьте уравнения реакций для осуществления следующей 
цепочки превращений веществ, расставьте коэффициенты, укажите 
продукты стадий 1 и 3: 

K2MnO4 1  Y1 2  MnSO4 3  Y2 4  KMnO4 

9. Составьте уравнения реакций для осуществления следующей 
цепочки превращений веществ, расставьте коэффициенты, укажите 
продукты стадий 1 и 3: 

MnO2 1  Z1 2  MnO2 3  Z2 4  HMnO4 

10. Какая масса перманганата калия потребуется для окисления 
7,6 г K2SO3 в нейтральной среде? Составьте уравнение химической 
реакции, расставьте коэффициенты, используя метод электронного 
баланса, определите окислитель и восстановитель. 

11. 192 г сульфата марганца (II) растворили в 411,2 г воды 
и получили раствор объемом 495 см3. Определите массовую долю со-
ли в растворе, молярную концентрацию (С) и плотность раствора. 

12. Определите молярную долю () хлорида марганца (II) и мо-
ляльность (Сm) раствора c массовой долей () MnCl2, равной 18 %. 

13. Восстановление перманганата калия сульфатом железа (II) 
в кислой среде протекает по уравнению KMnO4 + FeSO4 + H2SO4 =…. 
На восстановление KMnO4 израсходовано 47 см3 0,208 н. раствора 
FeSO4. Какая масса KMnO4 содержалась в исходном растворе? Со-
ставьте уравнение химической реакции, расставьте коэффициенты, 
используя метод электронного баланса, определите окислитель 
и восстановитель.  

14. Марганцевый электрод погружен в раствор с молярной кон-
центрацией (С) сульфата марганца (II) – MnSO4, равной 104 М. Вы-
числите значение электродного потенциала марганцевого электро-
да, если φ0

Mn
2+

/Mn = –1,18В. 
15. Марганец и цинк находятся в контакте в кислой среде (Н+). 

Составьте схему образовавшегося коррозионного гальванического 
элемента, используя величины стандартных электродных потен-
циалов металлов. Напишите уравнения электродных процессов 
и суммарной реакции (в ионном виде) процесса коррозии (φ0

Mn
2+

/Mn = 
= –1,18 В, φ0

Zn
2+

/Zn = –0,76 В). 
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Лабораторная работа № 1.5 
 

ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ И ТОКСИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА 
ЖЕЛЕЗА, КОБАЛЬТА, НИКЕЛЯ И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

 
Цель работы: 
1) закрепить теоретические знания о физико-химических и ток-

сических свойствах металлов подгруппы железа и их соеди-
нений; 

2) исследовать свойства железа, кобальта, никеля и их соединений; 
3) применить знания по общей химии и токсикологии для харак-

теристики элементов и их соединений. 

Задачи предлабораторного контроля 
I уровень 
Составьте уравнения реакций, необходимых для осуществления 

следующих цепочек превращений веществ, и расставьте в них ко-
эффициенты: 

1. Fe3O4→ FeO → FeSO4 → (FeOH)2SO4. 
2. FeCO3→ Fe2O3→ FeCl3 → FeCl2. 
3. Fe → FeCl2 → Fe(OH)2→ FeSO4. 
4. Fe(OH)2 → Fe(OH)3 → FeCl3 → FeCl2. 
5. FeO → Fe → FeSO4 → Fe(OH)2. 
6. Fe(OH)3 → FeCl3 → Fe(OH)3 →NaFeO2. 
7. CoO → Co → CoCl2 → CoOHCl. 
8. CoO → CoCl2 → Co(OH)2 → [Co(NH3)6](OH)2. 
9. Co(OH)2 → Co(OH)3 → CoCl2 → Co(OH)2. 

10. Co → CoCl2 → Co(OH)2 → Co(OH)3. 
11. NiO → Ni → Ni(NO3)2 → [Ni(NH3)6](NO3)2. 
12. NiO → NiSO4 → Ni(OH)2 → NiO. 
13. NiSO4 → Ni(OH)2 → Ni(OH)3 → NiSO4. 
14. NiO → Ni → NiSO4 → Ni(OH)2. 
15. Ni → NiCl2 → Ni(OH)2→ Ni(OH)3. 
II уровень 
1. В 600 см3 воды растворено 50 г хлорида никеля. Плотность 

() полученного раствора равна 1,064 г/см3. Определите: а) моляр-
ную долю (χ); б) молярную концентрацию (С); в) массовую долю 
() NiCl2 в полученном растворе. Ре
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2. Почему в водных растворах хлорид железа (II)  FeCl2 и суль-
фит натрия  Na2SO3 взаимно усиливают гидролиз? Напишите 
уравнения гидролиза в ионно-молекулярной и молекулярной фор-
мах. Укажите реакцию среды (рН) полученного раствора, если кон-
станты протолиза слабых электролитов равны: Kк2 H2SO3 = 6 · 108; 
Ko2  Fe(OH)2 = 1,3 · 104. 

3. Какой металл разрушается первым при коррозии, протекаю-
щей на поврежденной поверхности железа: оцинкованного, луже-
ного, никелированного? Почему? Какое из покрытий защищает же-
лезо от коррозии? Составьте схему коррозионного гальванического 
элемента, возникающего при повреждении этого покрытия в атмо-
сферных условиях (H2O + O2). Напишите уравнения электродных 
процессов, укажите характер покрытия (анодное или катодное). 

Контрольные вопросы 

1. В каком периоде, в какой группе и подгруппе периодической 
системы находятся железо, кобальт, никель? К какому электронно-
му семейству принадлежат данные элементы? 

2. Какие степени окисления наиболее характерны для железа, 
кобальта и никеля? 

3. Как действует сухой и влажный воздух на железо, кобальт, 
никель? 

4. Какую степень окисления приобретает железо при взаимо-
действии с разбавленной и концентрированной серной кислотой? 
Составьте уравнения соответствующих реакций. 

5. Какие металлы, какими кислотами и при каких условиях 
пассивируются? Напишите уравнение реакции взаимодействия 
никеля с концентрированной азотной кислотой. Расставьте коэф-
фициенты методом электронного баланса, укажите окислитель 
и восстановитель. 

6. Какие из металлов из семейства железа и при каких условиях 
способны вытеснять водород из кислот? Напишите уравнения соот-
ветствующих реакций. 

7. Как ведут себя металлы семейства железа в концентрирован-
ных растворах щелочей? Составьте уравнения соответствующих 
реакций. 

8. Напишите уравнения реакций, указывающих на амфотерные 
свойства гидроксида железа (III). 
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9. Для чего используют качественные реакции? Напишите урав-
нение качественной реакции на ионы Fe3+. 

10. Как изменяется реакция среды при гидролизе FeCl3 и NiSO4? 
Напишите уравнения гидролиза данных солей. 

11. Охарактеризуйте токсические свойства железа. 
12. Назовите источники поступления кобальта в окружающую 

среду и применение его в сельском хозяйстве. 
13. Сравните токсические свойства кобальта и никеля. 
14. Опишите применение металлов подгруппы железа в про-

мышленности и сельском хозяйстве. 
15. Сравните токсические свойства железа и никеля. 

Теоретическая часть 

Физико-химические свойства 
К подгруппе железа относятся d-элементы: железо, кобальт, никель.   

26Fe  1s22s22р63s23р64s23d6 

27Co  1s22s22р63s23р64s23d7 

28Ni  1s22s22р63s23р64s23d8 

Валентные электроны этих элементов относятся к двум энерге-
тическим уровням. В химических реакциях они легко отдают два 
электрона с 4s-подуровня, с образованием соединений, в которых 
они проявляют валентность равную двум и степень окисления +2. 
При образовании соединений с более высокой валентностью и сте-
пенью окисления (+3), металлы отдают электроны с 4s-подуровня 
и с неполностью заполненного 3d-подуровня. У железа наиболее 
устойчивыми являются соединения со степенью окисления +3, 
у кобальта и никеля – +2. Элементы семейства железа в своих со-
единениях проявляют только положительные степени окисления. 
Таким образом, как и все d-элементы они образуют связи за счет 
валентных электронов внешнего и предвнешнего слоев. Для эле-
ментов семейства железа существует большое число различных не-
стехиометрических соединений (Fe3P, Fe4N, CoP3, Ni6S и др.). 

В нормальном состоянии элементы семейства железа на внеш-
нем слое имеют два электрона, поэтому для этих элементов харак-
терны металлические свойства. Железо, кобальт и никель в виде 
простых веществ представляют собой ферромагнитные серебристо-Ре
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серые, тяжелые, тугоплавкие металлы. Эти металлы обладают боль-
шой механической прочностью, могут прокатываться, протягивать-
ся и штамповаться. Металлы семейства железа теряют пластич-
ность при загрязнении углеродом, кремнием, фосфором, серой и 
бором. Свойства металлов зависят от степени чистоты и степени 
измельчения металлов. Железо один из самых распространенных 
элементов в природе. В природе металлы семейства железа встре-
чаются в виде различных соединений (оксидов, сульфидов, арсена-
тов, карбонатов и других соединений). Из всех добываемых метал-
лов железо имеет наибольшее значение. Вся современная техника 
связана с применением железа и его сплавов. Количество добывае-
мого железа примерно в 15 раз превосходит добычу всех остальных 
металлов вместе взятых. 

Основным промышленным способом получения железа служит 
производство его в виде различных сплавов с углеродом – чугунов 
и углеродистых сталей. 

Металлические железо, кобальт и никель получают восстанов-
лением оксидов с помощью различных восстановителей (водорода, 
оксида углерода (II), углерода, алюминия и т. д.), а также электро-
лизом их солей: 

Fe3O4 + C t 3FeO + CO;           FeO + H2 t Fe + H2O; 

3CoO + 2Al t  3Co + Al2O3;     2NiO + Si t  2Ni + SiO2. 

В промышленности металлы семейства железа получают глав-
ным образом в виде сплавов, которые являются важными конст-
рукционными материалами. Металлические свойства и химическая 
активность в ряду Fe – Co – Ni понижается. 

Чистое железо при обычной температуре в сухом воздухе устой-
чиво, но ржавеет во влажном воздухе, образуя ржавчину – рыхлую 
пористую оксидную пленку, которая не предохраняет железо от 
дальнейшего действия кислорода:  

4Fe + 3О2 + 2H2O = 2(Fe2O3·H2O). 

Очень чистое железо, содержащее меньше 0,01 % примесей, ока-
зывается устойчивым к коррозии.  

При обычной температуре кобальт и никель в компактном со-
стоянии устойчивы к действию сухого и влажного воздуха, т. е. они 
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не корродируют на воздухе, в воде и различных растворах. Пары 
воды разлагаются нагретым железом (выше 700 ºС):  

3Fe + 4H2O ↔ Fe3O4 + 4H2. 

Кобальт и никель устойчивы по отношению к воде. При нагре-
вании металлы семейства железа взаимодействуют с неметаллами, 
образуя различные стехиометрические и нестехиометрические со-
единения:  

2Fe + 3С12(газ) t Fe2С16; 

2 Fe + Br2 t  Fe2Br6; Fe + 2S t  FeS2; 

Со + Br2 t  СоBr2; Ni + S t  NiS. 

Разбавленные кислоты растворяют железо и кобальт при обыч-
ной температуре, а никель – при нагревании:  

Fe + 2НС1 = FeС12 + Н2↑; Fe + Н2SО4 = FeSО4 + Н2↑; 

Со + 2НС1 = СоС12 + Н2↑; Ni + Н2SО4 t  NiSО4 + Н2↑. 

Fe + 4HNO3(разб) = Fe(NO3)3 + NO + 2Н2О; 
3Со + 8HNO3(разб) = 3Со(NO3)2 +  2NO + 4Н2О; 

3Ni + 8HNO3(разб) t  3Ni(NO3)2 + 2NO + 4Н2О. 
В холодных концентрированных кислотах Н2SО4 и HNO3 металлы 

пассивируются, поэтому концентрированную серную кислоту пере-
возят в стальных цистернах. Реакция металлов семейства железа 
с этими концентрированными кислотами протекает при нагревании:  

Fe + 6HNO3(конц) t  Fe(NO3)3 + 3NO2 + 3Н2О; 

2Fe + 6Н2SО4(конц) t  Fe2(SО4)3 + 3SО2 + 6Н2О; 

Ni (Со) + 4HNO3(конц) t  Ni(NO3)2 + 2NO2 + 2Н2О. 

 Металлические железо и кобальт при нагревании взаимо-
действуют с концентрированными растворами щелочей:  

Fe (Со) + 2КОН(конц) + 2Н2О t  К2[Fe(OH)4] + Н2↑. 

Никель устойчив к действию щелочных растворов и расплавов.  
Соединения двухвалентных металлов. Соединения двухва-

лентных металлов семейства железа проявляют основные свойства. Ре
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Оксиды двухвалентных металлов семейства железа – основные ок-
сиды, с водой и щелочами при обычных условиях не взаимодейст-
вуют, но легко растворяются в кислотах:  

СоО + 2НС1 = СоС12 + Н2О; 

NiО + Н2SО4 = NiSО4 + Н2О. 

Соли, образующиеся при взаимодействии металлов и оксидов 
с кислотами, находятся в растворе в виде аквакомплексов и имеют 
различную окраску: [Fe(H2O)6]2+ – бледно-зеленый раствор; 
[Со(H2O)6]2+ – розовый раствор; [Ni(H2O)6]2+ – зеленый раствор. 
Гидроксиды двухвалентных металлов получают действием щело-
чей на водные растворы солей:  

FeSО4 + 2NaOH = Fe(OH)2↓ + Na2SO4; 
                                                    серо-зеленый осадок,  
                                                                                 буреющий на воздухе 

СоС12 + NaOH = Со(OH)С1↓ + NaС1; 
                                               синий осадок 

СоС12 + 2NaОН (конц) = Со(OH)2↓ + 2NaС1; 
                                                             розовый осадок 

NiSО4 + 2NaOH = Ni(OH)2↓ + Na2SO4. 
                                                                                         зеленый осадок 

Гидроксиды металлов Ме(ОН)2 проявляют основные свойства, 
плохо растворяются в воде и растворах щелочей, растворяются 
в кислотах. Гидроксиды кобальта (II) и никеля (II) при нагревании 
разлагаются с образованием оксидов и растворяются в избытке 
аммиака:  

Fe(OH)2↓ + Н2SО4 = FeSО4 + 2Н2О; 
Ni(OH)2↓ t  NiО + Н2О; 

Со(ОН)2↓ + 6NН3 = [Co(NН3)6](ОН)2. 
Раствор аммиака осаждает из растворов солей железа (II) зеле-

ный осадок гидроксида железа (II), а из солей двухвалентных ко-
бальта и никеля осадок основной соли, растворимый в избытке ам-
миака в присутствии солей аммония с образованием комплексных 
аммиакатов:  

FeSО4 + 2NН3 (изб) + 2Н2О = Fe(OH)2↓ + (NН4)2SО4; 
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СоС12 + NН3 (изб) = [Co(NН3)6]Cl2;  
                                                                                                  раствор желтого цвета 

Ni(NО3)2 + NН3 (изб) = [Ni(NН3)6](NО3)2. 
                                                             раствор сине-красного цвета 

Соединения железа (II) обладают восстановительными свойст-
вами и малой устойчивостью из-за склонности к переходу в соеди-
нения железа (III) с более устойчивой степенью окисления. В связи 
с этим гидроксид железа (II) уже на воздухе быстро окисляется, 
превращаясь в красноватокоричневый осадок Fe(OH)3. В присутст-
вии окислителей (пероксида водорода, гипохлорида натрия или 
хлора) окисление происходит мгновенно. По этой причине гидро-
ксид железа (II) не устойчив в щелочной среде: 

4Fe(OH)2↓ + О2 + 2Н2О = 4Fe(OH)3↓; 

2Fe(OH)2↓ + Н2О2 = 2Fe(OH)3↓. 

Соединения Со (II) и Ni (II) более устойчивы. Гидроксид 
Со(OH)2 медленно окисляется на воздухе, быстрее под действием 
окислителей. Осадок розового цвета превращается в осадок бурого 
цвета:  

2Со(OH)2↓ + КВrО + Н2О = 2Со(OH)3↓ + КВr. 

Гидроксид никеля (II) окисляется только под действием сильных 
окислителей (осадок из светло-зеленого превращается в осадок чер-
ного цвета):  

2Ni(OH)2↓ + 2NаОН + С12 = 2Ni(OH)3↓ + 2NаС1. 

Таким образом, устойчивость соединений со степенью окисле-
ния +2 в ряду Fe2+ – Со2+ – Ni2+ при переходе от железа к никелю 
увеличивается. В кислой среде ион Fe2+ в присутствии сильных 
окислителей проявляет восстановительные свойства (φ0

Fe3+/Fe2+ = 
= +0,77 В):  

10FeSО4 + 2КМnО4 + 8Н2SО4 = 5Fe2(SО4)3 + 2МnSО4 + К2SО4 + 8Н2О. 

Соли железа, кобальта и никеля, полученные под действием 
сильных кислот, как правило, растворимы. Водные растворы солей 
за счет процесса гидролиза имеют кислую реакцию среды:  

2FeSО4 + 2Н2О ↔ (FеОН)2SО4 + Н2SO4. Ре
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Соли железа (II) на воздухе в присутствии воды постепенно 
окисляются и переходят в соли железа (III):  

4FeSО4 + О2 + 2Н2О = 4FeОНSО4  
                                                                                                    гидроксосульфат железа (III) 

Соединения трехвалентных металлов. В степени окисления 
+3 из элементов семейства железа наиболее устойчивы соединения 
железа. Известно небольшое число простых соединений Со (III) 
и Ni (III), так как они относительно неустойчивы, проявляют окис-
лительные свойства, легко гидролизуются. Самое устойчивое при-
родное соединение железа – Fe2О3, встречается в природе в виде 
минералов гематита или красного железняка. Оксид Fe2О3 (желез-
ный сурик, охра) применяется для приготовления красок. Получают 
Fe2О3 прокаливанием гидроксида, карбоната или пирита (FeS2) 
на воздухе:  

4FеСО3 + О2 t  2Fe2О3 + 4СО2; 
4FeS2 + 11О2 t  2Fe2О3 + 8SО2. 

Нагревание порошкообразного железа в парах воды также при-
водит к образованию Fe2О3. Оксид железа (III) не взаимодействует 
с водой и растворами щелочей, но растворяется в кислотах. Раство-
римость оксида железа (III) зависит от температуры и продолжи-
тельности прокаливания оксида перед растворением:  

Fe2О3 + 6НС1 = 2FeС13 + 3Н2О. 
После сильного прокаливания Fe2О3 становится химически 

инертным оксидом как А12О3, и с кислотами не взаимодействует. 
Гидроксиды металлов семейства железа существуют в виде 
Ме2О3 · nН2О. Гидроксид железа (III) Fe(ОН)3 или Fe2О3 · 3Н2О об-
разуется в виде красновато-коричневого осадка при взаимодейст-
вии солей железа (III) со щелочами, раствором соды или аммиака:  

FеС13 + 3КОН = Fe(OH)3↓ + 3КС1; 
2FеС13 + 3Nа2СО3 + 3Н2О = 2Fe(OH)3↓ + 6NаС1 + 3СО2↑. 

Гидроксид железа (III) легко образует коллоидные растворы, яв-
ляется слабым основанием, проявляет амфотерные свойства, легко 
растворяется в кислотах, при нагревании свежеполученный осадок 
растворяется в концентрированных растворах щелочей:  

Fe(OH)3↓ + 3НС1 = FeС13 + 3Н2О; 
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Fe(OH)3↓ + 3NаОН(конц) t  Nа3[Fe(OH)6]; 

Fe(OH)3↓ + NаОН  сплавление  NаFeО2 + 2Н2О. 

Соли железистой кислоты НFeО2 называются ферритами, их по-
лучают при сплавлении с оксидами, гидроксидами или карбонатами 
соответствующих металлов:  

Fe2О3 + Na2CO3  сплавление  2NaFeO2 + CO2; 

Fe2О3 + MgO  сплавление  Mg(FeO2)2. 

Оксид Fe3О4 можно рассматривать как смешанный оксид 
FeО · Fe2О3 или феррит железа (II) Fe(FeО2)2. Минерал магнетит 
Fe3О4 устойчив к действию химических реактивов и используется 
для изготовления электродов. Гидроксид Fe(OH)3 применяют для 
очистки газов от Н2S, а также при отравлении соединениями мышь-
яка, так как при этом образуются трудно растворимые соединения. 
Устойчивость соединений со степенью окисления +3 в ряду Fe – 
Со – Ni уменьшается. Соединения кобальта (III) и никеля (III) про-
являют сильные окислительные свойства:  

2Со(OH)3↓ + 6НС1 = 2СоС12 + С12 + 6Н2О; 

4Ni(OH)3↓ + 4Н2SО4 = 4NiSО4 + О2 + 10Н2О. 

Окислительные свойства соединений железа (III) в отличие от 
соединений кобальта (III) и никеля (III) выражены слабее и прояв-
ляются только в кислой среде под действием сильных восстанови-
телей, чем выше концентрация ионов водорода в растворе, тем 
сильнее выражены окислительные свойства соединений железа (III):  

2FеС13 + 2КI   42SOH  2FеС12 + I2 + КС1; 

Fе2(SО4)3 + Nа2S   42SOH  2FeSО4 + S + Nа2SО4. 

Качественные реакции на ионы железа. В качественном ана-
лизе для определения в растворах ионов Fе3+ и Fе2+ широко исполь-
зуют желтую K4[Fe(CN)6] и красную K3[Fe(CN)6] кровяные соли. 
При обработке растворов, содержащих ионы Fе2+ раствором крас-
ной кровяной соли K3[Fe(CN)6] получают осадок, окрашенный в 
интенсивный синий или ярко-синий цвет, называемый турнбулевой 
синью (КFе[Fe(CN)6] или Fе3[Fe(CN)6]2): 
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FeSО4 + K3[Fe(CN)6] = КFе[Fe(CN)6]↓ + К2SО4. 

Желтая кровяная соль K4[Fe(CN)6] взаимодействует с ионами 
Fе3+ в растворах, образуя синюю малорастворимую в воде соль 
КFе[Fe(CN)6] или Fе4[Fe(CN)6]3, называемую берлинской лазурью:  

FеС13 + K4[Fe(CN)6] = КFе[Fe(CN)6]↓ + 3КС1. 

Для определения ионов Fе3+ в растворе также используют тио-
цианат (роданид) калия или аммония при этом в растворе образует-
ся кроваво-красное окрашивание:  

FеCl3 + 3KSCN = Fe(SCN)3 + 3KCl. 

Реакция проводится в кислой среде. Состав образующегося ком-
плекса непостоянен и может в зависимости от концентрации ионов 
Fе3+ и SCN– колебаться от [Fe(SCN)]2+ до [Fe(SCN)6]3–.  

По распространенности в природе и по применению соединений 
в технике железо занимает первое место среди элементов VIII B 
подгруппы.  

Токсические свойства 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

железа. Основными источниками техногенного поступления желе-
за в окружающую среду являются металлургические предприятия. 
Большое количество железа поступает в сточные воды и шламы 
от производств: металлургического, химического, машинострои-
тельного, металлообрабатывающего, нефтехимического, химико-
фармацевтического, лакокрасочного, текстильного и др. 

Пыль, дым многих промышленных производств могут содер-
жать большие количества железа в виде аэрозолей железа, его 
оксидов и руд. Пыль железа или его оксидов образуется при за-
точке металлического инструмента, очистке деталей от ржавчи-
ны, прокате железных листов, электросварке и при других про-
изводственных процессах, в которых имеют место работа с 
железом или его соединениями. Основные минералы железа под-
вергаются в природе фотохимическому разрушению, комплексо-
образованию, микробиологическому выщелачиванию, в резуль-
тате чего, железо из труднорастворимых минералов переходит 
в водные объекты. 
Токсическое действие. В теле человека содержание железа ко-

леблется от 4 до 7 г (в тканях, крови, внутренних органах). Оно 
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поступает в организм с пищей и водой. Железо является одним из 
наиболее распространенных элементов в природных водах, где сред-
нее содержание его колеблется в интервале 0,01–26 мг/л. Суточная 
потребность взрослого человека в железе составляет 11–30 мг.  

Реальную опасность при приеме внутрь представляет железо, 
поступающее в организм в составе лекарственных веществ и сульфат 
железа (II). Токсические дозы FeSO4 или чистого железа (для челове-
ка летальная доза составляет 200–250 мг/кг) приводят к смертельному 
исходу в результате химического ожога внутренних органов. Боль-
шую опасность представляют сточные воды и шламы производств, 
связанных с переработкой железосодержащих продуктов.  

Гигиенические нормативы железа и его соединений, а также 
ПДК в некоторых пищевых продуктах приведены в табл. 15 и 16. 

 
Таблица 15 

Гигиенические нормативы железа и его соединений 

Воздух  
рабочей зоны

Атмосфер-
ный воздух 

Вода  
водоисточников Почва 

Вещество 
ПДКр.з., 
мг/м3 

ПДК,  
мг/м3 

ПДКв,  
мг/л 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс  
опасности 

Железо  10,0 – 0,3 – 4 
Оксид  
железа (III) 6,0 0,04 – – 3 

Сульфат 
железа (II) 2,0 0,007 0,5 – 3 

Хлорид 
железа (III) 1,0 0,04 0,9 – 3 

 
Таблица 16 

ПДК железа в некоторых пищевых продуктах 

Продукты ПДК, мг/кг 
Рыбные 30,0 
Мясные 50,0 
Молочные 3,0 

Хлебные и зернопродукты 50,0 
Овощи 50,0 
Фрукты 50,0 

Соки и напитки 15,0 Ре
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Применение. Железо и его сплавы – основа современной про-
мышленности. Железо входит в состав гема крови и многих фермен-
тов, участвующих в окислительно-восстановительных процессах в 
растительных организмах, способствует образованию хлорофилла. 
При недостатке железа развивается хлороз листьев (приобретают 
желтую окраску), что резко замедляет рост растений, снижает их 
урожаи, а иногда приводит и к их гибели, поэтому соли железа вхо-
дят в состав микроудобрений. Допустимое содержание железа в 
сточных водах, используемых для орошения земли, 15–70 мг/л. 
Сульфат железа (II) FeSO4 – компонент электролита в гальванотех-
нике, консервант древесины; используется в сельском хозяйстве в 
качестве фунгицида и наряду с FeCl3 в качестве микроудобрений. 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

кобальта. Одной из причин загрязнения кобальтом является сжи-
гание в процессе промышленного производства природных топ-
ливных материалов, содержащих кобальт. При сжигании угля ко-
личество ежегодно высвобождающегося кобальта в 5 раз больше, 
чем выносимое за тот же срок речным стоком. Кобальт может так-
же содержаться в пылевых выбросах предприятий цементной про-
мышленности. Курение также является одним из источников по-
ступления кобальта в атмосферу и легкие человека. Сухой табак 
содержит кобальт в среднем 0,5 мг/кг. Кобальт может содержаться 
в сточных водах промышленных предприятий. Выбросы авто-
транспорта также служат источником загрязнения почв кобальтом 
в придорожных зонах. Около 80 % кобальта на урбанизированных 
территориях поступает в окружающую среду с металлоабразивны-
ми пылями. Природные и антропогенные источники обуславливают 
ежегодное поступление в атмосферу планеты 14 000 т кобальта. 
Токсическое действие. Кобальт, один из микроэлементов, жиз-

ненно важных организму. В теле человека содержится 0,2 мг ко-
бальта на каждый килограмм массы человека Он входит в состав 
витамина В12 (кобаламин). Кобальт задействован при кроветворении, 
функциях нервной системы и печени, ферментативных реакциях. 
Потребность человека в кобальте 0,007–0,015 мг, ежедневно. Токси-
ческая доза для человека: 500 мг. Процесс кроветворения у человека 
и животных может осуществляться только при нормальном взаимо-
действии трех биоэлементов – кобальта, меди и железа. Наиболее 
высокой токсичностью для человека обладают растворимые соли: 
хлорид кобальта, карбонат кобальта, а также металлический кобальт. 
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Гигиенические нормативы кобальта приведены в табл. 17. 
 

Таблица 17 

Гигиенические нормативы кобальта 

Воздух 
рабочей зоны 

Атмосфер-
ный воздух 

Вода водо-
источников Почва 

Вещество 
ПДКр.з., 
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв,  
мг/л 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опасности 

Кобальт  0,5 0,0004 0,1 30 2 
 
Применение. Кобальт имеет большое значение в производстве 

легированных сталей и является составной частью многих катали-
заторов. Радиоактивный изотоп кобальт-60 используют в медицине 
для борьбы с раковыми заболеваниями. Кобальт участвует в обмене 
веществ, способствует фиксации атмосферного азота, ускоряет 
рост, развитие и повышает продуктивность сельскохозяйственных 
культур. Так применение кобальта в виде удобрений под полевые 
культуры повышает урожай сахарной свеклы, зерновых культур 
и льна. Ячмень под влиянием этого элемента быстрее созревает, 
а в семенах льна отмечено накопление большего количества жира. 
При удобрении винограда кобальтом перед цветением повышается 
урожай его ягод, их сахаристость и снижается кислотность, поэто-
му соли кобальта входят в состав микроудобрений.  
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

никеля. Основными источниками загрязнения никелем окружаю-
щей среды являются предприятия машиностроительные, металло-
обрабатывающие, химические, транспорт. К ним также относятся 
ТЭЦ, работающие на мазуте и каменном угле, и другие производст-
ва, использующие в качестве источника энергии ископаемые угле-
водородные топливные материалы; различные промышленные 
предприятия, применяющие в технологических процессах никель 
и его соединения; урбанизированные территории продуцирующие 
Ni-содержащие отходы. 
Токсическое действие. В организме человека в среднем содер-

жится 5–13,5 никеля: около 49 % в мышечной ткани, остальное 
в легких и печени. В среднем человек получает 0,3–0,6 мг никеля 
в сутки, главным образом с растительной пищей (с питьевой водой 
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до 10 мкг, с вдыхаемым воздухом 2–14 мкг). Среднее содержание 
никеля в пище 0,5 мг/кг. Одним из источников поступления никеля 
в организм с вдыхаемым воздухом является курение. В производст-
венных условиях никель в основном поступает в организм с вды-
хаемым воздухом, а также всасыванием через кожу растворимых 
солей никеля.  

Гигиенические нормативы никеля, а также ПДК в некоторых 
пищевых продуктах приведены в табл. 18 и 19. 

 
 

Таблица 18 

Гигиенические нормативы никеля 

Воздух  
рабочей зоны 

Атмосферный 
воздух 

Вода водо-
источников Почва 

Вещество ПДК р.з.,  
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв, 
мг/м3 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опасности

Никель  0,05 0,001 0,02 4,0 1 
 

Таблица 19 

ПДК никеля в некоторых пищевых продуктах 

Продукты ПДК, мг/кг 

Рыбные 0,5 
Мясные 0,5 
Молочные 0,1 

Хлебные и зернопродукты 0,5 
Овощи 0,5 
Фрукты 0,5 

Соки и напитки 0,3 
 
Применение. Никель играет важную роль в производстве специ-

альных сталей и широко используется при никелировании метал-
лов. Никель и кобальт придают сталям твердость, коррозионную 
стойкость, высокие магнитные свойства, жаропрочность, вязкость 
и т. д. Мелкодисперсный никель является катализатором многих 
химических процессов. Никелевый купорос (NiSO4·7H2O) приме-
няют в сельском хозяйстве как фунгицид.  
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Экспериментальная часть 

Опыт 1. Взаимодействие железа с разбавленными кислотами.  
В три пробирки налейте по 1 мл 2 н. растворов  кислот: в первую 

– соляной, во вторую – серной, в третью – азотной. В каждую про-
бирку опустите по кусочку железа. Что происходит? Затем в каж-
дую пробирку добавьте по 1 капле 0,5 н. раствора тиоцианата (ро-
данида) калия или аммония (NH4NCS), который с ионами Fe3+ дает 
характерное кроваво-красное окрашивание, обусловленное образо-
ванием тиоцианата железа (III). Учтите, что в сильно кислой среде 
Fe(NCS)3 быстро разлагается (1–2 минуты). Одинаковое окраши-
вание растворов получилось в пробирках? Одинакова ли степень 
окисления железа в полученных солях? Составьте уравнения реак-
ций и расставьте коэффициенты, используя метод электронного 
баланса.  

Опыт 2. Получение гидроксида железа (II) и его свойства.  
В солях железа (II) из-за частичного окисления на воздухе всегда 

присутствует железа (III). Поэтому для изучения свойств катионов 
Fe2+ вместо сульфата железа (II) следует брать наиболее устойчи-
вую двойную кристаллическую соль Мора (NH4)2SO4·FeSO4·6H2O. 
Поскольку устойчивость железа (II) в кристаллическом состоянии 
выше, чем в растворе, поэтому для исследований необходимо брать 
свежеприготовленный раствор соли. К 1 мл воды прибавьте не-
сколько кристалликов соли Мора. Растворите соль, перемешивая 
раствор, и добавьте по каплям 2 н. раствор гидроксида натрия до 
образования осадка. Каков цвет осадка? Осадок разделите на три 
пробирки. Одну пробирку оставьте стоять на воздухе, перемешав 
осадок стеклянной палочкой. Через 2–3 минуты окраска осадка нач-
нет изменяться из-за окисления гидроксида железа (II) в гидроксид 
железа (III). Какие свойства в этой реакции проявляет гидроксид 
железа (II)? Во вторую пробирку добавьте несколько капель 2 н. 
раствора соляной кислоты, в третью – избыток 2 н. раствора щело-
чи. Что происходит? Какими свойствами обладает гидроксид желе-
за (II)? Составьте уравнения реакций в ионно-молекулярной и мо-
лекулярной формах.  

Опыт 3. Получение гидроксида железа (III) и его свойства.  
К 1 мл 0,25 н. раствора соли железа (III) добавьте 3–4 капли 2 н. 

раствора щелочи. Что происходит? Каков цвет осадка? Полученный 
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осадок разделите на две пробирки и исследуйте отношение гидро-
ксида железа (III) к разбавленной кислоте (серной или соляной) 
и избытку щелочи. Составьте уравнения реакций в молекулярной 
и ионной формах. Гидроксид железа (II) или железа (III) обладает 
более сильными основными свойствами? Чем это можно объяснить?  

Опыт 4. Гидролиз солей железа (II).  
а) Налейте в пробирку 1–2 мл дистиллированной воды и добавь-

те несколько кристалликов сульфата железа (II). Раствор переме-
шайте и с помощью универсального индикатора или лакмусовой 
бумажки определите реакцию среды в растворе соли железа (II). 
Каким образом можно уменьшить степень гидролиза? 

б) К 4–5 каплям полученного раствора прилейте несколько ка-
пель 0,5 н. раствора карбоната натрия. Что наблюдается? Отметьте 
цвет образовавшегося осадка, учитывая, что в данном случае обра-
зуется карбонат железа (II). Составьте уравнение реакции гидроли-
за в ионно-молекулярной и молекулярной форме.  

Опыт 5. Гидролиз солей железа (III).  
а) В две пробирки налейте по 0,5 мл 0,25 н. раствора хлорида 

железа (III). Определите рН в растворе данной соли. Одну пробирку 
оставьте в качестве контрольной, а вторую нагрейте. Изменился ли 
цвет раствора в пробирке после нагревания и изменился ли рН это-
го раствора? Как можно уменьшить гидролиз этой соли? Какая соль 
(FeС12 или FeС13) должна подвергаться гидролизу в большей сте-
пени? Почему?  

б) К 0,5–1,0 мл 0,25 н. раствора соли железа (III) и прибавьте 
примерно такой же объем 0,5 н. раствора карбоната натрия. Какой 
осадок образуется в пробирке, какой газ при этом выделяется? 
Составьте уравнения реакций гидролиза в ионно-молекулярной 
и молекулярной форме.  

Опыт 6. Восстановительные свойства соединений железа (II).  
К 0,5 мл 0,1 н. раствора дихромата калия (или перманганата ка-

лия) добавьте 2–3 капли 0,1 н. раствора серной кислоты и несколь-
ко кристалликов соли железа (II). Раствор перемешайте. Какие из-
менения происходят в растворе? К полученному раствору добавьте 
1–2 капли 0,5 н. раствора тиоцианата (роданида) калия. Почему 
в пробирке появляется красное окрашивание? Составьте уравнение 
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реакции и расставьте коэффициенты, используя метод электронно-
го баланса. На основании окислительно-восстановительных потен-
циалов докажите возможность протекания этой реакции. Эта реак-
ция используется в количественном анализе.  

Опыт 7. Окислительные свойства соединений железа (III).  
К 0,5 мл 0,25 н. раствора соли железа (III) добавьте 2–3 капли 

0,5 н. раствора йодида калия. Как изменяется цвет раствора? Ис-
пользуя характерные качественные реакции докажите образование 
в растворе ионов железа (II) и йода. Составьте уравнение реакции 
и расставьте коэффициенты, используя метод электронного балан-
са. На основании окислительно-восстановительных потенциалов 
докажите возможность протекания этой реакции. Эта реакция ис-
пользуется в количественном анализе для определения содержания 
ионов Fe3+. 

Контрольные задания 

1. Запишите электронную формулу атома железа и объясните, 
исходя из электронного строения, принадлежность железа к четвер-
тому периоду, восьмой группе, побочной подгруппе, d-электронному 
семейству. Запишите электронную схему атома железа в нормальном 
состоянии. Есть ли у атома железа возбужденное состояние? 

2. Определите комплексообразователь, его степень окисления 
и координационное число в комплексном соединении [Co(NН3)6]Cl2. 
Запишите уравнения первичной и вторичной диссоциации данного 
соединения, укажите константы равновесия. Назовите комплексное 
соединение по номенклатуре IUPAC. 

3. Определите комплексообразователь, его степень окисления и 
координационное число в комплексном соединении K3[Fe(CN)6]. 
Запишите уравнения первичной и вторичной диссоциации данного 
соединения, укажите константы равновесия. Назовите комплексное 
соединение по номенклатуре IUPAC. 

4. Какую массу нитрата никеля (II) необходимо взять для приго-
товления 2 кг раствора с массовой долей () Ni(NO3)2, равной 20 %? 
Какова моляльность (Cm) полученного раствора нитрата никеля (II)? 

5. Какую массу нитрата железа (II) необходимо взять для приго-
товления 5 дм3 раствора с массовой долей () Fe(NO3)2, равной 
10 %, и плотностью (р-ра), равной 1,15 г/см3? Ре
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6. Закончите уравнение химической реакции и расставьте коэф-
фициенты, используя метод электронного баланса, определите 
окислитель и восстановитель:  

Ni + HNO3(конц) t  

7. Закончите уравнение химической реакции и расставьте коэф-
фициенты, используя метод электронного баланса, определите 
окислитель и восстановитель:  

Fe + HNO3(конц) t  

8. Составьте схему коррозионного гальванического элемента 
при нарушении покрытия никелированного железа в кислой среде 
(H+). Напишите уравнения электродных процессов и суммарной 
реакции процесса коррозии. Каков характер покрытия (анодное или 
катодное)? Значения стандартных электродных потенциалов со-
ставляют: φ0

Ni2+/Ni = –0,25 В; φ0
Fe2+/Fe = – 0,44 В. 

9. Запишите электронную формулу атома кобальта и объясни-
те, исходя из электронного строения, принадлежность кобальта 
к четвертому периоду, восьмой группе, побочной подгруппе, 
d-электронному семейству. Запишите электронную схему атома ко-
бальта в нормальном состоянии. Есть ли у атома кобальта возбуж-
денное состояние? 

10. Определите комплексообразователь, его степень окисления 
и координационное число в комплексном соединении [Ni(NН3)6](NО3)2. 
Запишите уравнения первичной и вторичной диссоциации данного 
соединения, укажите константы равновесия. Назовите комплексное 
соединение по номенклатуре IUPAC. 

11. Какую массу сульфата железа (II) необходимо взять для 
приготовления 2 дм3 раствора с массовой долей () FeSO4 равной 
30 %, и плотностью (р-ра), равной 1,35 г/см3? 

12. Какая масса хлорида кобальта содержится в 3 дм3 раствора 
с массовой долей () CoCl2, равной 20 %, и плотностью (р-ра), рав-
ной 1,25 г/см3? 

13. Закончите уравнение химической реакции и расставьте ко-
эффициенты, используя метод электронного баланса, определите 
окислитель и восстановитель:  

Со + HNO3(разб) → 
 88

14. Составьте схему коррозионного гальванического элемента, 
возникающего при повреждении никелированного железа в атмо-
сферных условиях (Н2O + O2). Напишите уравнения электродных 
процессов. Каков характер покрытия (анодное или катодное)? Зна-
чения стандартных электродных потенциалов составляют: φ0

Ni2+/Ni = 
= –0,25 В; φ0

Fe2+/Fe = – 0,44 В. 
15. Составьте схему коррозионного гальванического элемента, 

возникающего при контакте железной детали с никелем в растворе 
серной кислоты. Напишите уравнения электродных процессов 
и суммарной реакции процесса коррозии. Значения стандартных 
электродных потенциалов составляют: φ0

Ni2+/Ni = –0,25 В; φ0
Fe2+/Fe = 

= – 0,44 В. 
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Лабораторная работа № 1.6  
 

ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ И ТОКСИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА 
ХРОМА И ЕГО СОЕДИНЕНИЙ 

 
Цель работы: 
1) закрепить теоретические знания о физико-химических и ток-

сических свойствах хрома и его соединений; 
2) исследовать свойства хрома и его соединений; 
3) применить знания по общей химии и токсикологии для харак-

теристики данного металла и его соединений. 

Задачи предлабораторного контроля 

I уровень 
Составьте уравнения реакций, необходимых для осуществления 

следующих цепочек превращений веществ, и расставьте в них ко-
эффициенты: 

1. Cr → Cr2O3 → Cr → Cr2(SO4)3. 
2. Cr2(SO4)3 → Cr(OH)3 → Cr2O3 → Cr2(SO4)3. 
3. Cr → K2CrO4 → K2Cr2O7 → Cr2(SO4)3. 
4. Cr2O3 → K2CrO4 → K2Cr2O7 → Cr2(SO4)3. 
5. Cr → Cr2O3 → Na2CrO4 → Na2Cr2O7. 
6. (NH4)2Cr2O7 → Cr2O3→ Cr → CrCl3. 
7. K2Cr2O7 → CrO3 → Na2CrO4→ K2Cr2O7. 
8. Cr → CrCl3 → Cr(OH)3 → Na3[Cr(OH)6]. 
9. Cr → CrCl3 → CrOHCl2 → Cr(OH)3. 

10. Cr→ Сr2(SO4)3 → Cr(OH)3 → Cr(OH)2Br. 
11. Cr→ CrCl3 → Cr(OH)3 → [Cr(NH3)6](OH)3. 
12. Na3[Cr(OH)6]← Cr(OH)3 → Cr2O3 → Cr. 
13. K2Cr2O7 → Cr2O3→ Cr→ Cr2S3. 
14. Cr →Cr2(SO4)3 → Cr(OH)3 → Na3[Cr(OH)6]. 
15. Cr2(SO4)3 → (NH4)2Cr2O7 → Cr2O3 → Cr. 
II уровень 
1. Напишите ионно-молекулярные и молекулярные уравнения 

гидролиза по I ступени и укажите реакцию среды (рН) водных рас-
творов солей: CrCl3, Cr2(SO4)3. Назовите полученные соединения. 

2. В 10 дм3 воды растворили 200 г сульфата хрома (III). Плот-
ность полученного раствора (ρр-ра) равна 1,2 г/см3. Определите: 
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а) молярную долю (χ) ; б) молярную концентрацию (С); в) массовую 
долю (ω) Сr2(SO4)3 в полученном растворе. 

3. Рассчитайте массу оксида хрома (VI), относящегося ко вто-
рому классу опасности, содержащегося в 5 дм3 смеси, предназна-
ченной для подкормки растений, если массовая доля вещества () 
составила 0,2 %. Плотность раствора принять равной 1 г/см3. 

Контрольные вопросы 
1. В каком периоде, в какой группе и подгруппе периодической 

системы находится хром? К какому электронному семейству при-
надлежит данный металл? 

2. Какие степени окисления наиболее характерны для хрома? 
Приведите примеры соединений. Какие свойства проявляют окси-
ды и гидроксиды хрома (III)? Составьте уравнения соответствую-
щих реакций. 

3. Какую степень окисления приобретает хром при взаимодей-
ствии с разбавленной и концентрированной азотной кислотой? Со-
ставьте уравнения реакций, расставьте коэффициенты методом 
электронного баланса, определите окислитель и восстановитель. 

4. Какого цвета образуются соединения при сплавлении оксида 
хрома (III) с оксидом меди (II), оксидом магния. Составьте уравне-
ния соответствующих реакций. 

5. В чем суть процесса пассивации металлов? Какими кислотами 
и при каких условиях пассивируется хром? 

6. Способен ли хром к комплексообразованию? Составьте урав-
нение взаимодействия гидроксида хрома (III) с водным раствором 
аммиака, назовите полученное соединение, укажите координацион-
ное число. 

7. Хроматы и дихроматы являются сильными окислителями. 
Составьте уравнение реакции взаимодействия дихромата калия 
с йодидом калия в кислой среде, расставьте коэффициенты методом 
электронного баланса, определите окислитель и восстановитель. 

8. Могут ли существовать хромовые кислоты в свободном виде? 
Какими свойствами обладают хромовая и дихромовая кислота. 
Составьте уравнение взаимодействия оксида хрома (IV) с водой. 

9. Какой оксид хрома можно получить непосредственным взаи-
модействием с кислородом? Предложите способ получения оксида 
хрома (IV). 
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10. Как изменяется реакция среды при гидролизе водного рас-
твора CrCl3? Составьте уравнение реакции, назовите полученное 
соединение, укажите рН среды.  

11. Охарактеризуйте токсические свойства дихромата натрия, 
используемого в сельском хозяйстве для протравы зерна.  

12. Охарактеризуйте токсические свойства оксида хрома (VI) 
и опишите его применение в промышленности и сельском хозяйстве. 

13. Охарактеризуйте основные источники поступления соеди-
нений хрома в окружающую среду. 

14. Хром относится к металлам умеренной токсичности, выби-
рите из соединений – металлический хром, соли хрома (III) и соли 
хрома (IV) – те, которые представляют наибольшую опасность для 
человека. 

15.  В каком количестве содержится хром в растительных про-
дуктах, какие соединения хрома применяют в сельском хозяйстве 
в качестве микроудобрений?  

Теоретическая часть 
Физико-химические свойства 
Хром – элемент VI группы побочной подгруппы периодической 

системы. Электронная формула атома хрома: 

24Cr 1s22s22р63s23р64s13d5 

У хрома наблюдается «провал» электрона с 4s- на 3d-подуровень, 
что обусловлено более выгодным энергетическим состоянием всего 
атома: система …4s13d5 имеет меньший запас энергии, чем система 
…4s23d4. В нормальном состоянии хром имеет на внешнем слое 
один электрон. Общее число валентных электронов равно шести, 
совпадает с номером группы и числом валентных электронов для 
элементов главной подгруппы. В виде простого вещества хром 
представляет собой блестящий серебристо-белый металл с высокой 
температурой плавления. 

Хром в своих соединениях проявляет только положительные 
степени окисления. Для него наиболее устойчивы степени окисле-
ния +2, +3, +6. В соединениях с низшей степенью окисления хром 
проявляет металлические свойства, а в соединениях с высшей сте-
пенью окисления проявляется его неметаллический характер и ки-
слотные свойства его соединений, при этом проявляется способ-
ность образовывать ковалентные связи.  
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Химическая активность у хрома при обычных условиях очень 
низкая, он устойчив на воздухе и в воде. Взаимодействию с водой 
препятствует поверхностная оксидная пленка. При обычных усло-
виях хром взаимодействует только с фтором, с остальными неме-
таллами – при нагревании:  

2Cr + 3F2 = 2CrF3; 

2Cr + 3Сl2 600 800 C   2CrС13; 

2Cr + 3S t  Cr2S3. 

При взаимодействии с неметаллами хром может образовывать 
стехиометрические (CrС13) и нестехиометрические (Cr7C3, Cr3Si) 
соединения. В стехиометрических соединениях, получаемых при 
взаимодействии с неметаллами, могут получаться соединения, 
в которых хром проявляет разную валентность (от двух до шести): 
CrBr2 и т. д. 

Хром горит в кислороде при температуре выше 2000оС и окис-
ляется до Cr2О3:  

2Cr + 3/2О2 2000 C  Cr2О3. 

При высокой температуре раскаленный металл взаимодействует 
с парами воды:  

2Cr + 3Н2О t  Cr2О3 + 3Н2. 

Металлический хром при обычной температуре растворяется 
в разбавленных галогеноводородных кислотах и серной кислоте. 
На воздухе образуются соли хрома (III), а при отсутствии воздуха 
образуются соли хрома (II):  

2Cr + 6НС1(разб)   воздухена  2CrС13 + 3Н2↑; 

Cr + 2НС1(разб)   воздухадоступабез  2CrС12 + 3Н2↑; 

2Cr + 6Н2SO4(разб)   воздухена  Cr2(SO4)3 + 3Н2↑. 

Под действием азотной кислоты и царской водки металлический 
хром пассивируется. Пассивность хрома объясняется образованием 
тонкой сплошной защитной пленки на поверхности металла.  

Со щелочами хром не взаимодействует, но растворяется в ще-
лочных расплавах в присутствии окислителей:   
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Cr + 2КOН + KClО3  сплавление  К2CrO4 + KCl + H2O. 

Хром получают восстановлением его оксида при нагревании во-
дородом, алюминием, магнием и другими восстановителями.  

Cr2О3 + 2А1 t  2Cr + А12О3. 

Свойства соединения хрома. Наиболее устойчивы соединения 
трех- и шестивалентного хрома. Соединения хрома в низших сте-
пенях окисления обладают основными свойствами и являются вос-
становителями, а его соединения в высших степенях окисления ха-
рактеризуются кислотными свойствами и являются сильными 
окислителями.  

Соединения хрома (III). К устойчивым соединениям хрома от-
носятся оксид (III) Cr2О3 и его производные. Оксид хрома (III) – 
твердое тугоплавкое вещество (по твердости соизмеримо с твердо-
стью корунда) темно-зеленого цвета, не растворяется в воде и ки-
слотах. При сплавлении со щелочами или щелочно-окислительной 
смесью получают соединения хрома (III) или хрома (VI):  

Cr2О3 + 2КOН  сплавление  2КCrO2 + H2O; 

Cr2О3 + 3NaNO3 + 4NaОН  сплавление  2Na2CrO4 + 3NaNO2 + 2H2O. 

При сплавлении Cr2О3 с оксидами двухвалентных металлов об-
разуются окрашенные соединения типа Ме[Cr2О4 ]:  

Cr2О3 + MgO  сплавление  MgCr2О4; 
                                    зеленый 

Cr2О3 + CuO  сплавление  CuCr2О4. 
  черно-синий 

Получают оксид хрома (III) прямым взаимодействием хрома 
с кислородом  

4Cr + 3О2 t  2Cr2О3;  
                                                            порошок зеленого цвета 

или при прокаливании соединений хрома (VI): 

(NH4)2Cr2О7 t  Cr2О3 + N2 +  4H2O; 

K2Cr2О7 + 2C t  Cr2О3 + K2CO3 + CO. 

Оксиду хрома (III) соответствует гидроксид Cr(ОН)3. Поскольку 
оксид Cr2О3 не растворяется в воде, то гидроксид хрома (III) 
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получают косвенным путем из солей хрома (III) в виде студнеоб-
разного зеленого осадка, малорастворимого в воде:  

Cr2(SО4)3 + 6NaOH = 2Cr(ОН)3↓ + 3Na2SO4;  

Cr2(SО4)3 + 3Na2CO3 + 3H2O = 2Cr(ОН)3↓ + 3Na2SO4 + 3 CO2. 

Гидроксид хрома (III) Cr(ОН)3 обладает амфотерными свойства-
ми, растворяется в кислотах и в щелочах (соли хромиты):  

2Cr(ОН)3 + 3Н2SO4 = Cr2(SО4)3 + 6H2O; 
Cr(ОН)3 + NaOH  сплавление  NaCrO2 + 2H2O; 

Cr(ОН)3 + 3NaOH   растворев  Na3[Cr(OH)6]. 

Гидроксид хрома (III) растворяется в избытке аммиака с образо-
ванием комплексных соединений:  

Cr(ОН)3 + 6NH3 = [Cr(NH3)6](OH)3. 
При нагревании Cr(ОН)3 разлагается:  

2Cr(ОН)3 t  Cr2О3 + 3H2O. 

При взаимодействии с сильными окислителями соединения 
хрома (III) проявляют восстановительные свойства:  

2CrCl3 + 3NaClO + 10NaOH = 2Na2CrO4 + 9NaCl + 5H2O; 

Cr2(SО4)3 + 3(NH4)2S2О8 + 7H2O = (NH4)2Cr2О7 +2(NH4)2SО4 + 7Н2SO4. 

Соединения хрома (VI). В высшей степени окисления для со-
единений хрома (VI) характерны кислотные и окислительные свой-
ства. В степени окисления +6 хром существует в основном в виде 
наиболее устойчивых соединений, содержащих оксоанионы Cr2О7

2– 
(дихроматы) и CrО4

2– (хроматы).  
Оксид хрома (IV) CrО3 является кислотным оксидом (ангидри-

дом кислоты Н2CrО4), которая под действием расплавленных щело-
чей или карбонатов щелочных металлов превращается в соли типа 
Na2CrO4 (хроматы). Хромовый ангидрид – расплывающиеся на воз-
духе кристаллы темно-красного цвета, хорошо растворимые в воде 
с образованием хромовых кислот, обладающие окислительными 
свойствами. Хромовые кислоты – кислоты средней силы, сильно 
токсичные растворы желтого, оранжевого или красного цвета, ус-
тойчивы только в растворах.  Ре
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CrО3 + H2O = Н2CrО4 хромовая кислота; 

2CrО3 + H2O = Н2Cr2О7 двухромовая кислота. 

Под действием галогеноводородов образуют оксогалогениды 
CrОCl4 или CrО2Cl2. 

Получают CrО3 при взаимодействии насыщенного раствора ди-
хромата калия с концентрированной серной кислотой:  

К2Cr2О7 + Н2SO4 (конц) = 2CrО3 + К2SO4 + H2O. 

Соли хрома (VI) – хроматы (CrО4
2–) в кристаллическом виде 

и в растворе имеют желтую окраску, дихроматы (Cr2О7
2–) – 

оранжевую окраску. Хромат-ионы устойчивы в нейтральной 
и щелочной, дихромат-ионы – в кислой среде. Поэтому при под-
кислении водных растворов хроматов происходит образование ди-
хроматов и раствор из желтого становится оранжевым: 

CrО4
2– + 2Н+ = Cr2О7

2– + H2O. 
И наоборот, в щелочной среде дихромат-ион превращается 

в хромат-ион, раствор приобретает желтую окраску:  

Cr2О7
2– + 2ОН¯ = 2CrО4

2– + H2O. 

Следовательно, в кислой среде существуют дихроматы, 
в щелочной среде – хроматы: 

2К2CrО4 + Н2SO4 = К2Cr2О7 + К2SO4 + H2O; 
рН < 7  

К2Cr2О7 + 2 КОН = 2К2CrО4 + H2O. 
рН > 7  

Хроматы и особенно дихроматы являются довольно сильными 
окислителями (φ0

Cr2О72–/Cr3+ = +1,23 В):  

К2Cr2О7 + 6КI + 7Н2SO4 = Cr2(SО4)3 + 3I2 + 4К2SO4 + 7 H2O. 

Токсические свойства 
Хром наряду с марганцем, свинцом и кобальтом относится 

к металлам умеренной токсичности. Является постоянной состав-
ной частью растительных и животных организмов. Его биологиче-
ская активность объясняется способностью ионов Cr3+ образовы-
вать комплексные соединения. Соединения со степенью 
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окисления +6 (в живых организмах не образуются) являются силь-
ными канцерогенами, способны легко проникать через биологиче-
ские мембраны и вызывать повреждения клеточных мембран. Со-
единения хрома ядовиты. 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

хрома. Источники поступления хрома в экосистемы – выбросы ме-
таллургических предприятий, глиноземное производство. Металли-
ческий хром и его соединения используют в гальваностегии, в про-
изводстве легированных сталей, химической аппаратуры, 
нагревательных элементов электрических печей, шаровых мельниц, 
электродов, применяемых для электросварки и т. д. Промышленная 
эмиссия хрома является источником более 90 % его содержания в 
водной среде и практически всего хрома в воздухе. Речь идет о до-
быче, производстве железо-хромовых сплавов, стали, продукции 
кожевенных заводов и др. Активное рассеяние хрома также связано 
со сжиганием минерального топлива, главным образом угля. Также 
опасны стоки, просачивающиеся из мест хранения отходов коже-
венного производства в почву и грунтовые воды.  

Из солей хрома применяются: дихромат натрия в кожевенном 
производстве для приготовления дубителей; пигментов; обработки 
металлов с целью повышения их устойчивости к коррозии, как про-
трава в текстильной промышленности, а дихромат натрия – в качестве 
протравы зерна и борьбы с вредителями в сельском хозяйстве. 
Токсическое действие. Токсикологическое и биологическое зна-

чение имеют соединения хрома в состояниях окисления +2, +3 и +6. 
При этом два последних состояния всегда следует рассматривать 
отдельно. Соединения хрома (VI) образует наиболее токсичные со-
единения. Соединения хрома (III) имеют и биологические действие, 
являясь необходимым микроэлементом с ежедневным поступлени-
ем в организм человека в количестве 100–500 мкг. 

Основной источник поступления хрома в организм и человека, 
и животных – пища. Для человека хром не является остроядовитым 
элементом. Однако хром и его соединения, в частности, соединения 
хрома (III) токсичны для человека. Токсичностью обладают свароч-
ные аэрозоли, образующиеся при сжигании хромсодержащих элек-
тродов. Имеются ограниченные, но бесспорные доказательства канце-
рогенности сварочных аэрозолей для человека, что подтверждается 
отнесением шестивалентного хрома в группу первого класса опасно-
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сти как безусловного канцерогена для человека. Хром оказывает раз-
дражающее, прижигающее действие, обладает сенсибилизирующими 
и канцерогенными свойствами, токсическое действие выражено слабо. 
Шестивалентный хром, по сравнению с трехвалентным, обладает бо-
лее выраженными токсическими и аллергенными свойствами. Посту-
пает в основном через органы дыхания, выделяется с мочой.  

Гигиенические нормативы соединений хрома, а также ПДК в не-
которых пищевых продуктах приведены в табл. 20 и 21. 

 
Таблица 20 

Гигиенические нормативы соединений хрома 

Воздух  
рабочей зоны 

Атмосфер-
ный воздух 

Вода водо-
источников Почва 

Вещество ПДКр.з.,  
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв, 
мг/дм3 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опасно-
сти 

Оксид 
хрома (III)  1 – 0,5 – 2 

Оксид 
хрома (VI)  0,01 0,0015 0,005 – 1 

Дихромат 
натрия  0,5 0,001   2 

Сульфат 
хрома (III) 1 – – – 2 

Хлорид  
хрома (III) 0,01 – 0,005 – 3 

Дихромат 
калия  0,01 – – – 1 

 
Таблица 21 

ПДК хрома в некоторых пищевых продуктах 

Продукты ПДК, мг/кг 
Рыбные 0,3 
Мясные 0,2 
Молочные 0,1 
Овощи 0,2 
Фрукты 0,1 

Соки и напитки  0,05 
Зерновые 0,4 
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Применение. Основным потребителем хрома является металлур-
гическая промышленность. Хром широко используется для покры-
тия различных металлических деталей в целях защиты их от кор-
розии. Хроматы стронция, свинца и кадмия применяют для 
изготовления красок. Хроматы и дихроматы в химической про-
мышленности используют как окислители. Смесь насыщенного 
раствора К2Cr2О7 и концентрированной серной кислоты (хромовая 
смесь) используют в лаборатории для мытья посуды. 

Наибольшее практическое значение в сельском хозяйстве имеет 
бихромат калия, для которого ПДК составляет 0,01 мг/м3.  

По данным Международной организации по продовольствию 
чаще всего в растительных продуктах содержится 20–50 мкг/кг 
хрома. Однако соединения хрома применяются в сельском хозяйст-
ве в качестве микроэлемента, поскольку способствуют росту расте-
ний. Так, экологически чистое, бесхлорное комплексное минераль-
ное удобрение растительного происхождения «Экоплант», помимо 
основных действующих веществ карбонатов (К2СО3) и сульфатов 
(К2SO4), содержит хром в количестве до 6,3 мг/кг. Данное удобре-
ние может быть внесено на кислых почвах, требующих нейтрализа-
ции, под такие культуры как картофель, лен, овощи, плодовые 
культуры. В то же время избыток хрома в почвах вызывает различ-
ные заболевания у растений. 

Таким образом, металлический хром нетоксичен, а соединения 
хрома (III) и соли хрома (VI) опасны для человека. Смертельная 
доза К2Cr2О7 для взрослого человека составляет всего 0,3 г.  

Экспериментальная часть 

Опыт 1. Получение и свойства гидроксида хрома (III)  
К 0,5–1,0 мл 0,5 н. раствора хлорида хрома (III) прибавьте (осто-

рожно) несколько капель 2 н. раствора гидроксида натрия. Полу-
ченный осадок разделите на две пробирки. К осадку в одной про-
бирке прибавьте несколько капель 2 н. раствора соляной кислоты, 
во вторую – 2 н. раствора гидроксида натрия до растворения осад-
ка. О каких свойствах гидроксида хрома (III) говорят эти реакции? 
Составьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения реакций.  

Опыт 2. Гидролиз солей хрома (III)  
а) В пробирку налейте 1–2 мл воды и добавьте к воде несколько 

кристалликов сульфата или хлорида хрома (III). Определите реакцию Ре
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среды в полученном растворе с помощью универсального индика-
тора или лакмусовой бумажки. Нагрейте пробирку с раствором 
и снова определите рН раствора. Как изменяется реакция среды при 
нагревании раствора? Каким образом можно ослабить гидролиз 
этой соли? Составьте ионно-молекулярные и молекулярные урав-
нения гидролиза.  

б) К 0,5 мл 0,5 н. раствора сульфата хрома (III) прилейте такой 
же объем 0,5 н. раствора карбоната натрия или сульфида натрия. 
Что происходит? Какое соединение выпадает в осадок? Какой газ 
при этом выделяется? Почему? Составьте ионно-молекулярные 
и молекулярные уравнения гидролиза.  

Опыт 3. Получение малорастворимых хроматов и дихроматов  
В две пробирки налейте примерно по 0,5 мл 0,5 н. раствора хро-

мата калия и прибавьте по нескольку капель растворов: в первую – 
0,5 н. раствора хлорида бария, во вторую – 0,1 н. раствора нитрата 
свинца (II). Отметьте цвета осадков, составьте ионно-молекулярные 
и молекулярные уравнения реакций. Такие же реакции проведите 
с 1 М раствором дихромата калия.  

Опыт 4. Взаимный переход хроматов и дихроматов  
а) К 0,5 мл 0,5 н. раствора хромата калия прибавьте по каплям 

2 н. раствор серной кислоты. Отметьте окраску исходного раствора 
и раствора, полученного после прибавления кислоты. Как измени-
лась окраска растворов и присутствием каких ионов она обусловлена? 

б) К 0,5 мл 0,5 н. раствора дихромата калия прибавьте по каплям 
2 н. раствор щелочи до изменения окраски раствора. Отметьте ок-
раску исходного раствора, и окраску раствора после добавления 
щелочи. Почему изменяется окраска раствора? Составьте уравне-
ния реакций.  

Опыт 5. Окислительные свойства дихроматов  
а) Окисление йодида калия  
К 0,5 мл 0,5 н. раствора дихромата калия прибавьте 2–3 капли 

2 н. раствора серной кислоты, а затем к подкисленному раствору 
прилейте 3–4 капли 0,1 н. раствора йодида калия. Как изменилась 
окраска раствора? Что произойдет, если к полученному раствору 
прилить несколько капель раствора крахмала? Проверьте это на 
опыте. Составьте уравнение реакции и расставьте коэффициенты, 
используя метод электронного баланса. На основании окислительно-
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восстановительных потенциалов докажите возможность протекания 
этой реакции.  

б) Окисление сульфата железа (II) или сульфита натрия  
К 0,5 мл 0,5 н. раствора дихромата калия прибавьте несколько 

капель 2 н. раствора серной кислоты. К полученному подкисленно-
му раствору добавьте несколько кристалликов сульфата железа (II) 
(или сульфита натрия) до изменения окраски раствора. Как измени-
лась окраска раствора? О появлении каких ионов в растворе гово-
рит эта окраска? Составьте уравнение реакции и расставьте коэф-
фициенты, используя метод электронного баланса. На основании 
окислительно-восстановительных потенциалов докажите возмож-
ность протекания этой реакции.  

Контрольные задания 

1. Какая масса сульфата хрома (III) потребуется для приготов-
ления 2 дм3 раствора с массовой долей () Cr2(SO4)3, равной 25 % 
и плотностью (р-ра), равной 1,35 г/см3? 

2. Хромовый электрод погружен в раствор с молярной концен-
трацией (С) сульфата хрома (II) – CrSO4, равной 102 М. Вычислите 
значение электродного потенциала хромового электрода, если 
φ0

Cr3+/Cr = –0,744 В. 
3. Составьте схему коррозионного гальванического элемента, 

возникающего при повреждении хромированной стальной (желез-
ной) детали в атмосферных условиях (Н2O + O2). Напишите урав-
нения электродных процессов. Каков характер покрытия (анодное 
или катодное)? Значения стандартных электродных потенциалов 
составляют: φ0

Cr3+/Cr = – 0,74 В; φ0
Fe2+/Fe = – 0,44 В. 

4. Сравните свойства атомов никеля и хрома, записав их элек-
тронные формулы. У какого из элементов более выражены восста-
новительные свойства и почему? Какова спин-валентность атомов 
в разных состояниях? 

5. Определите комплексообразователь, его степень окисле-
ния и координационное число в комплексном соединении 
[Cr(NH3)4](NO3)2. Запишите уравнения первичной и вторичной дис-
социации данного соединения, укажите константы равновесия. 
Назовите комплексное соединение по номенклатуре IUPAC. 

6. Рассчитайте массу хлорида хрома (III), которую надо доба-
вить в 10 дм3 воды, чтобы получить раствор с массовой долей Ре
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() CrСl3, равной 10 %. Определите молярную концентрацию полу-
ченного раствора плотностью (р-ра) 1,12 г/см3? 

7. Закончите уравнение химической реакции и расставьте коэф-
фициенты с использованием метода электронного баланса, опреде-
лите окислитель и восстановитель: 

Cr + HNO3(разб) → 

8. Напишите уравнения реакций гидролиза сульфата и сульфида 
хрома (III), определите реакцию среды рН. Что необходимо доба-
вить в раствор сульфата, чтобы ослабить гидролиз данной соли. 

9. Почему при взаимодействии растворов сульфата хрома (III) 
и сульфида аммония в осадок выпадает гидроксид хрома (III)? 
Напишите уравнение соответствующей реакции. 

10. Определите комплексообразователь, его степень окисления 
и координационное число в комплексном соединении [Cr(H2O)6]Cl3. 
Запишите уравнения первичной и вторичной диссоциации данного 
соединения, укажите константы равновесия. Назовите комплексное 
соединение по номенклатуре IUPAC. 

11. Составьте уравнения реакций, необходимые для осуществ-
ления следующей цепочки превращений веществ: 

Cr→CrO3→ K2Сr2O7→ K2CrO4. 

12.  В какой форме ионы Cr3+ существуют в кислом и щелочном 
растворах? Приведите уравнения реакций, иллюстрирующие ки-
слотно-основные свойства гидроксида хрома (III).  

13. Сравните коррозионные свойства технического железа 
и хромированного железа в атмосферных условиях (Н2О + О2). 
Составьте схему коррозионного железо-хромного гальванического 
элемента, если φ0

Cr3+/Cr = –0,74 В; φ0
Fe2+/Fe = – 0,44 В.Определите ха-

рактер покрытия. 
14. Составьте уравнение реакции взаимодействия дихромата 

калия с йодидом калия в кислой среде. Расставьте коэффициенты 
методом электронного баланса, определите окислитель и восстано-
витель. 

15. В удобрении «ЭкоПлант» для садов и огородов содержание 
хрома составляет 6,3 мг/кг. Рассчитайте, какую массу раствора хло-
рида хрома (III) с массовой долей 20 % необходимо добавить 
к 20 кг исходной смеси удобрений, чтобы обеспечить требуемую 
концентрацию хрома.  
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Модуль 2. ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ И ТОКСИЧЕСКИЕ 
СВОЙСТВА ОРГАНИЧЕСКИХ СОЕДИНЕНИЙ 

   
Студент должен знать:  
а) понятия: углеводороды, канцерогенность, пестициды, кон-

серванты, этерификация;  
б) характеристику: физико-химических свойств углеводородов 

и их гомофункциональных производных (спиртов, простых эфиров, 
альдегидов, кетонов, карбоновых кислот и их производных);  
в) прогнозирование: токсических свойств основных органиче-

ских веществ, применяемых в сельском хозяйстве;  
уметь: 
– составлять конспект;  
– решать цепочки превращений; 
– записывать реакции окисления и восстановления, этерифика-

ции, дегидратации; 
формировать базовые умения и компетенции. 
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Лабораторная работа № 2.1  

ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ И ТОКСИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА  
СПИРТОВ И ПРОСТЫХ ЭФИРОВ 

Цель работы:  
1) закрепить теоретические знания о физико-химических и ток-

сических свойствах спиртов и простых эфиров; 
2) исследовать свойства спиртов и простых эфиров; 
3) применить знания по общей химии и токсикологии для харак-

теристики данных классов органических соединений. 

Задачи предлабораторного контроля 

I уровень 
Напишите структурные формулы всех возможных изомеров ука-

занных ниже классов соединений (задания 1–6) и назовите их по 
систематической номенклатуре: 

1. Спиртов, соответствующих формуле C5H12O. 
2. Простых эфиров, соответствующих формуле C5H12O. 
3. Простых эфиров, соответствующих формуле C4H10O. 
4. Спиртов, соответствующих формуле C4H10O. 
5. Простых эфиров, соответствующих формуле C6H14O. 
6. Спиртов, соответствующих формуле C6H14O.  
Напишите структурные формулы (задания 7–11) и назовите их 

по систематической номенклатуре:  
7. Первичного, вторичного и третичного спиртов, соответст-

вующих формуле C5H12O. 
8. Первичного, вторичного и третичного спиртов, соответст-

вующих формуле C6H14O. 
9. Первичного, вторичного и третичного спиртов, соответст-

вующих формуле C4H10O. 
10. Одноатомного, двухатомного и трехатомного спиртов, имею-

щих в своем составе три атома углерода. 
11. Одноатомного, двухатомного и трехатомного спиртов, имею-

щих в своем составе четыре атома углерода. 
Напишите структурные формулы указанных ниже соединений 

(задания 12–15):  
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12. 2-Метилпропан-1-ол; 2,2-диметилпропан-1-ол; 4-метил-
пентан-2-ол.  

13. 3-Метилбутан-1-ол; 4,4-диметилгексан-2-ол; 3-метилпентан-1-ол. 
14. 3-Метилбутан-2-ол, дибутиловый эфир. 
15. 3,4-Диметилгексан-3-ол, диэтиловый эфир. 
II уровень 
Составьте уравнения реакций для осуществления следующих 

превращений (задания 1-2):  
1. Пропан-2-ол  пропанон  углекислый газ. 
2. Пропанон  пропан-2-ол  2-бромпропан. 
3. Какой объем изопропилового спирта (ρ = 0,8 г/см3) получится 

при взаимодействии 5,8 г ацетона с 11,2 дм3 водорода? 

Контрольные вопросы 

1. Какая функциональная группа определяет принадлежность 
соединения к классу спиртов? 

2. Дайте классификацию спиртов по характеру углеводородного 
радикала. 

3. Приведите примеры первичного, вторичного и третичного 
спиртов. Назовите их по систематической номенклатуре. 

4. Приведите примеры одноатомного, двухатомного и трех-
атомного спиртов. Назовите их по систематической номенклатуре. 

5. Охарактеризуйте токсические свойства спиртов. 
6. Какая реакция называется реакцией этерификации? Напиши-

те уравнение взаимодействия пропановой кислоты и метилового 
спирта. Укажите условия протекания данной реакции и назовите 
полученные продукты. 

7. Приведите примеры реакций, подтверждающие кислотные 
свойства спиртов. 

8. С помощью какой пробы и как можно определить различие 
в реакционной способности первичного, вторичного и третичного 
спиртов. 

9. Приведите пример качественной реакции на спирты. 
10. Приведите примеры реакций окисления первичного, вторич-

ного и третичного спиртов. Назовите продукты этих реакций по 
системтической номенклатуре. 
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11. Охарактеризуйте токсические свойства и применение мети-
лового спирта. 

12. Охарактеризуйте токсические свойства и применение этило-
вого спирта. 

13. Охарактеризуйте токсические свойства простых эфиров. 
14. Охарактеризуйте токсические свойства и применение фенола. 
15. Охарактеризуйте токсические свойства и применение эти-

ленгликоля. 

Теоретическая часть 

Физико-химические свойства 
Спирты и фенолы представляют собой производные углеводо-

родов, содержащие в молекулах гидроксильную группу. 
Спирты – органические соединения, в молекулах которых с уг-

леводородным радикалом связаны одна или несколько гидроксиль-
ных групп (углеводородный радикал может иметь любую природу, 
но непосредственной связи гидроксильной группы с ароматиче-
ским ядром нет). 

Фенолы – производные ароматических углеводородов, в моле-
кулах которых имеются гидроксильные группы, связанные непо-
средственно с бензольным кольцом. 

Спирты классифицируют: 
– по числу гидроксильных групп в молекуле; 
– по природе углеводородного радикала; 
– по характеру замещенности атома углерода, с которым связа-

на гидроксильная группа (первичные, вторичные, третичные). 
Реакционные центры в молекуле спирта образованы взаимным 

влиянием атома кислорода и связанных с ним углеводородного ра-
дикала и атома водорода. Причина влияния – большая разница 
электроотрицательности кислорода и связанных с ним атомов дру-
гих элементов. 

Физические свойства 
Спирты с количеством атомов углерода от С1 до С11 – жидкости, 

С12 и выше – твердые вещества. Низшие спирты имеют характер-
ный запах, жгучий вкус, обладают сильным физиологическим дей-
ствием; спирты С4 – С5 имеют удушливый сладковатый запах; 
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высшие спирты запаха не имеют. Относительная плотность меньше 
1, т. е. легче воды. Низшие полиолы – вязкие высококипящие 
жидкости с относительной плотностью несколько больше 1 (для 
глицерина ρ = 1,260 г/см3).  

Способность этилового спирта к образованию водородных свя-
зей лежит в основе его антисептических свойств. 

Общая характеристика реакционной способности  спиртов 
Спирты являются соединениями, обладающими высокой реак-

ционной способностью, основные химические реакции которых 
протекают с участием гидроксильной  группы. Возможен легкий 
гетеролитический разрыв как связи С–О, так и связи О–Н. 

Для спиртов характерны реакции нуклеофильного замещения 
(SN-реакции). Кроме этого они вступают в реакции элиминирования 
(E), приводящие к возникновению кратной связи; могут реагиро-
вать с металлами с образованием металлоорганических соедине-
ний; подвергаются дегидратации и окислению.  
Замещение гидроксильной группы на анион галогена 
Реакцию замещения ОН–– группы на галоген можно осуществ-

лять не только при взаимодействии с галогенводородными кисло-
тами, а также под действием галогенангидридов неорганических 
кислот: 

 

Сравнение реакционной способности первичных, вторичных, 
третичных спиртов  

первичные, вторичные, третичные
         реакционная способность  Ре
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На различной реакционной способности первичных, вторичных, 
третичных спиртов основано их отличие пробой Лукаса (реактив 
ZnCl2 + HClконц) для спиртов, растворимых в воде: 

Кислотно-основные свойства спиртов и фенолов 
Спирты являются слабыми кислотами, обнаружить их кислот-

ность в водных растворах не удается; в водных растворах рН = 7. 
Спирты реагируют с активными металлами, с очень сильными ос-
нованиями (в отсутствии воды), с солями очень слабых кислот.  

2С2Н5ОН + 2Na  2C2H5ONa + H2. 

Реакция является качественной на наличие ОН-группы в моле-
куле. Полученные алкоголяты легко подвергаются гидролизу: 

С2Н5ОNa + HOH  C2H5OH + NaOH. 

В связи с этим спирты не взаимодействуют с водными раство-
рами гидроксидов металлов. 

Фенолы значительно более сильные кислоты, чем спирты, и по-
этому образуют феноксиды при взаимодействии с водными раство-
рами щелочей: 

 
У многоатомных спиртов кислотность по сравнению с одно-

атомными возрастает. Особенно сильное влияние сказывается 
в случае близкого расположения ОН – групп. Вицинальные спир-
ты – -гликоли – образуют с гидроксидом меди (II) в щелочной 

CH3 - C - OH +  HCl               CH3 - C - Cl  +  H2O  (образуется эмульсия галогеналкана
                                                                                       сразу)

CH3

CH3

CH3

CH3
ZnCl2

CH3-CH2-CH-OH  +  HCl                 CH3-CH2-CH-Cl  +  H2O

CH3 CH3

ZnCl2 (через ~ 5 минут)

ZnCl2CH3-CH2-CH2-CH2-OH +  HCl            CH3-CH2-CH2-CH2-Cl  +  H2O (через длительное
                                                                                                                       время)
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среде комплексную соль.  Взаимодействие с гидроксидром меди (II) 
является качественной реакцией на многоатомные спирты, по-
скольку гидроксид меди (II) представляет собой объемный голубой 
осадок, а образующиеся в результате реакции алкоголяты меди (II) – 
растворимые в воде соединения ярко-синей окраски различной ин-
тенсивности.  

CH2-OH

CH2-OH
+ Cu

OH

OH

CH2-O

CH2-O

H

Cu
O-CH2

CH2O
H  

Эта реакция является качественной на многоатомные спирты, 
содержащие фрагмент 1,2-диола. 

Фенолы образуют окрашенные комплексные соли с хлоридом 
железа (III) в разбавленных водных или спиртовых растворах. 
С помощью этой реакции можно определить фенол даже при очень 
малых его концентрациях. Для некоторых фенолов реакция наибо-
лее ярко проявляется в растворе хлороформа. Поэтому эту реакцию 
используют в качественном анализе для обнаружения фенолов.  

Спирты представляют собой амфотерные соединения поскольку 
обладают не только кислотными, но и основными свойствами. Как 
слабые основания, спирты могут реагировать только с сильными 
протонными кислотами (HCl, HBr, HI, H2SO4), образуя при этом 
оксониевые соли: 

R-O-H   + H2SO4(конц.)

холод
[R-O+-H]HSO4

-

H                                                              алкилоксоний сульфат 

Фенолы – гораздо более слабые основания, чем спирты, поэтому 
не образуют солей оксония даже с сильными протонными ки-
слотами. 

Благодаря электронной паре кислорода спирты являются нук-
леофильными реагентами, поэтому участвуют в реакциях межмо-
лекулярной дегидратации, алкилируются и ацилируются. 

Алкилирование  
В реакцию алкилирования вступают алкоголяты, как более силь-

ные нуклеофилы (реакция Вильямсона – один из методов полу-
чения простых эфиров). Алкоголяты получают действием метал-
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лического натрия на безводный спирт и затем алкилируют гало-
генпроизводными: 

R-O-H   + Na R-O-Na  + [H]

R-O-Na  + R1-Br R-O-R1   + NaBr  
Ацилирование 
Реакцией ацилирования называют реакцию, в результате кото-

рой в соединение вместо атома водорода или металла вводится 
ацильный (кислотный) остаток. 

В результате ацилирования гидроксилпроизводных образуются 
сложные эфиры карбоновых кислот. Ацилирование спиртов – силь-
ных нуклеофилов – можно проводить слабыми ацилирующими 
средствами – карбоновыми кислотами. В этом случае реакцию аци-
лирования называют реакцией этерификации: 

R-O-H C-CH3
O

OH


+

H , t oC
R-O-C-CH3 + H2O

O

 
Реакции дегидратации спиртов 
Отщепление воды у спиртов может протекать по двум на-

правлениям: 
1) внутримолекулярная дегидратация спиртов в присутствии 

сильных водоотнимающих средств (Н2SO4, безводный Al2O3) про-
текает с образованием алкенов: 

CH2=CH2.
этилен

C2H5-OH
-H2O  

Протеканию этой реакции как реакции элиминирования способ-
ствует высокая температура. Образование алкена происходит пре-
имущественно в  большинстве реакций дегидратации (отщепление 
воды от спиртов) в соответствии с правилом Зайцева: атом водоро-
да отщепляется преимущественно от соседнего наименее гидроге-
низированного атома углерода с образованием наиболее термо-
динамически стабильного более замещенного алкена. 

2) межмолекулярная дегидратация протекает при нагревании 
спирта, взятого в избытке, с серной кислотой. При этом образуются 
простые эфиры: 
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C2H5-OH  + HOC2H5 C2H5-OC2H5 + H2O.
диэтиловый эфир

t~130oC

H2SO4  
По своему механизму межмолекулярная дегидратация относится 

к реакциям нуклеофильного замещения. Одна молекула спирта вы-
ступает в качестве нуклеофильного реагента, а вторая – в качестве 
субстрата, в котором происходит замещение гидроксильной группы 
на алкокси-анион. 

При избытке минеральной кислоты и невысокой температуре 
(t < 100 ºC) возможно также замещение гидроксильной группы на 
анион кислородсодержащей неорганической кислоты с образовани-
ем сложных эфиров: 

C2H5-OH  + HOSO3H C2H5-OSO3H + H2O.
этилсерная кислота

t<100oC

 
Реакции окисления 
Подобную реакцию можно осуществить путем нагревания спир-

тов с дихроматом калия в присутствии серной кислоты. С ее помо-
щью можно отличить первичные, вторичные и третичные спирты 
друг от друга. При неполном окислении первичных спиртов обра-
зуются альдегиды; вторичных спиртов – кетоны; окисление третич-
ных спиртов сопровождается разрушением углеродной цепи и об-
разованием различных кислородсодержащих продуктов. 

Способность спиртов к окислению в растворе и продукты окис-
ления: 

Спирт Способность 
к окислению  
в условиях  
Сr2О7

2–/Н+, tº 

Продукт 

Первичный Окисляется Альдегид и/или карбоновая кислота 
(с тем же числом атомов углерода 
в молекуле) 

Вторичный Окисляется Кетон 
Третичный Практически  

устойчив 
– 
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Примеры реакций:  

R-CH2OH
[O]

R-C=O
Hпервичный спирт альдегид

R-CH-CH3
OH

[O]
R-C-CH3

O кетон

вторичный спирт

R1-C-CH2-R3
OH

[O]
R1-C-R2

O кетон
третичный спирт

R2
+ C-R3

O

HO карбоновая
кислота  

Для многоатомных спиртов с накоплением в молекуле спирта 
гидроксильных групп легкость окисления возрастает. Для -
гликолей возможно окисление под действием слабого окислителя – 
йодной кислоты (реакции Малапрада): 

R-CH-C-R2

OH OH

R1 HIO4
R-CH  +    C-R2

O O

R1

 
Горение (полное окисление): 

С2Н5ОН + 3О2  2CО2 + 3H2О. 

Идентификация спиртов 
Качественной реакцией на спирты является выделение водорода 

при взаимодействии  с металлическим натрием. 
Йодоформная проба для спиртов, в молекуле которых есть 

фрагмент  
R- CH-OH

CH3  

R- CH-OH
CH3

I2, NaOH

окисление
R- C=O

CH3
t, oC

3I2, 3NaOH
R- C=O

CI3
HOH

NaOH
R- C=O

ONa
+ CHI3
желтый
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Способы получения спиртов 
Гидролиз моногалогенпроизводных водными растворами ще-

лочей 

CH3-CH2-Br + H-OH CH3-CH2-OH + HBr
OH-

бромэтан этанол  
Следет заметить, что при проведении реакции в присутствии 

спиртового раствора щелочи образуется алкен:  
 

CH3-CH2-OH
OH- (водный р-р щелочи)

SN2
CH - C - Br

H

H

H

H

E2

OH- (спиртовой р-р щелочи)

CH2 =CH2

 

Действие воды на этиленовые углеводороды 

CH2=CH2 + H-OH H+
этилен этанол

CH3-CH2-OH
 

Образование спирта происходит в результате реакции гидрата-
ции (присоединение воды к алкенам) в соответствии с правилом 
Марковникова: атом водорода преимущественно присоединяется 
к наиболее гидрогенизированному атому углерода с кратной 
связью. 
Восстановление альдегидов и кетонов 

H2, Ni

этаналь
этанол

CH3-CH2-OHCH3-C O

H

пропанон

H2, Ni

2-пропанол

C O
H3C

H3C
CH

H3C

H3C
OH

 
Сбраживание растительного сырья, содержащего крахмал 

С6H12O6 2C2H5OH+2CO2. 
Простые эфиры представляют собой соединения с общей фор-

мулой R–O–R´, которые можно рассматривать как: производные 
углеводородов, в которых атом водорода замещен на группу OR, 
где R – углеводородный заместитель любого строения; производные 
спиртов и фенолов, в которых атом водорода гидроксильной группы 
замещен на углеводородный остаток R–O–R, R–O–Ar, Ar–O–Ar. Ре
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Общая характеристика реакционной способности простых 
эфиров 

Простые эфиры любого строения обладают ограниченной реак-
ционной способностью. Они устойчивы к действию разбавленных 
растворов кислот и оснований, окислителей и восстановителей. 
Благодаря этому низшие эфиры часто используются в качестве 
инертных растворителей во многих химических процессах. Сами 
реакции простых эфиров немногочисленны. Они являются слабыми 
основаниями и поэтому могут образовывать соли только с сильны-
ми кислотами в безводной среде. Простые эфиры образуют ком-
плексы с кислотами Льюиса, называемые эфиратами. 

Так эфират трифторида бора с температурой кипения 126 ºС не 
разлагается при перегонке. 

Автоокисление 
Вследствие низкой химической активности многие простые эфи-

ры, такие как диэтиловый эфир, циклические эфиры (тетрагидро-
фуран, диоксан) и другие, широко применяются в качестве инерт-
ных растворителей в целом ряде химических процессов. Поэтому 
в связи с этим следует подчеркнуть, что они являются опасными 
химическими соединениями. При длительном хранении в присут-
ствии кислорода воздуха на свету у алифатических эфиров проис-
ходит свободнорадикальный процесс окисления, приводящий 
к образованию неустойчивых пероксидов. Даже в небольших коли-
чествах последние очень опасны, так как могут взрываться при на-
гревании. Образование пероксидов явилось причиной многих ава-
рий при работе с простыми эфирами. Поэтому необходимо всегда 
проверять алифатические простые эфиры на наличие пероксидов 
и при их наличии производить соответствующую очистку. 

Автоокисление эфиров протекает у α-углеродного атома. 

Расщепление связи C–O простых эфиров 
Расщепление связи C–O простых эфиров протекает только под 

действием концентрированных йодо- и бромоводородных кислот. 

Идентификация простых эфиров 
Для этой цели применяется нуклеофильное расщепление  про-

стого эфира концентрированной  НI (или НBr) с последующей 
идентификацией продуктов реакции (галогенпроизводного, фенола 
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или спирта). Так эта реакция используется для идентификации 
жирно-ароматических простых эфиров по образовавшемуся фенолу 
(проба с FeCl3).  

Способы получения простых эфиров  
Два основных способа получения простых эфиров были приве-

дены ранее при рассмотрении реакций межмолекулярной дегидра-
тации спиртов и алкилирования спиртов по реакции Вильямсона.  

Токсические свойства  
Спирты и фенолы. Одноатомные предельные спирты являются 

наркотиками, причем сила наркотического действия возрастает 
с увеличением их молекулярной массы. У предельных спиртов раз-
дражающее действие, особенно на глаза, преобладает над наркоти-
ческим. 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

метилового спирта. В атмосферный воздух поступает с выброса-
ми, а в водоемы – со сточными водами от предприятий целлюлоз-
но-бумажной промышленности, производства фенолоформальде-
гидных смол, лаков и красок, синтетических волокон и пластмасс, 
генераторных станций на буром, каменном угле, торфе, древесине. 
В воздухе рабочей зоны производств по изготовлению кинофото-
пленки содержится 6,0–11,6 мг/м3, при изготовлении синтетических 
волокон 17,7–60,0 мг/м3. 
Токсическое действие. Сильный яд, обладающий направленным 

действием на нервную и сердечно-сосудистую системы, зрительные 
нервы, сетчатку глаз. Поражение зрения возможно при всех спосо-
бах поступления метанола в организм. При вдыхании паров мета-
нол вызывает раздражение слизистых верхних дыхательных путей. 

O CH2 - CH3

 +H O CH2 - CH3



H

O

O
OHO-S

SN2

O
H

C
CH3

H H

O - S - OH

O

O
OH

+  CH3 - CH2 - O - S
O

O
OH

Ре
по

зи
то

ри
й Б

ГА
ТУ



 115 

Острое отравление возникает обычно при приеме внутрь метанола, 
денатурированного спирта, различных политур. Отмечена большая 
разница в индивидуальной чувствительности к метанолу: в некото-
рых случаях смерть может наступить при приеме 30 мл, в других – 
даже 300 мл и более могут не давать клинических проявлений от-
равления. Чувствительность к метанолу одного и того же человека 
также непостоянна. 

Гигиенические нормативы метилового спирта приведены в табл. 22. 
 

Таблица 22 

Гигиенические нормативы метилового спирта 

Воздух  
рабочей зоны 

Атмосфер-
ный воздух 

Вода водо-
источников Почва 

Вещество 
ПДКр.з., 
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв, 
мг/м3 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опасности 

Метиловый 
спирт 5,0 0,5 3,0 – 3 

 
Применение. Метиловый спирт применяется для денатурирова-

ния этилового спирта, получения формальдегида; как растворитель 
и реагент в органическом синтезе, в производстве полимерных ма-
териалов, кинофотопленки, лаков и красок, кислот; в лесохимиче-
ской, фармацевтической, металлообрабатывающей, пищевой, цел-
люлозно-бумажной промышленности и др. Применяется также 
в качестве горючего для двигателей внутреннего сгорания. 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

этилового спирта. В атмосферу и в водоемы поступает с выбросами 
и сточными водами производств органического синтеза, пищевой, 
фармацевтической, парфюмерной и других видов промышленности.  
Токсическое действие. Вызывает сначала возбуждение, затем 

паралич центральной нервной системы (ЦНС). При длительном 
воздействии больших доз возникают тяжелые поражения нервной, 
сердечно-сосудистой системы, органов желудочно-кишечного 
тракта и др. Механизм действия связан с образованием ацетальде-
гида, повреждением мембран, поражением печени. 

Гигиенические нормативы этилового спирта приведены 
в табл. 23. 
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Таблица 23 

Гигиенические нормативы этилового спирта 

Воздух  
рабочей зоны 

Атмосферный 
воздух 

Вода водо-
источников Почва 

Вещество 
ПДКр.з.,  
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв,  
мг/м3 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опасности 

Этиловый 
спирт – 0,5 3,0 – 3 

 
Применение. Используется для синтеза органических соеди-

нений, получения синтетического каучука, в ликеро-водочной 
и пивоваренной промышленности, в качестве растворителя лаков 
и политур, добавок в бензины и другие моторные топлива, для экс-
тракции. Этанол добавляют в бензин и дизельное топливо для по-
вышения их энергетических свойств и снижения концентрации 
вредных веществ в выхлопных газах. 
Пропиловые спирты действуют аналогично этиловому, но силь-

нее его и, кроме того, раздражают глаза и верхние дыхательные пу-
ти. Аллиловый спирт сильно раздражает слизистую носа и глаз, вы-
зывает слезотечение, обладает также значительной общей 
токсичностью; при попадании на кожу его действие вначале не за-
метно, затем ощущается боль, а через сутки появляются волдыри. 
ПДК 2 мг/м3. Галогенопроизводные спиртов – сильные яды, дейст-
вующие на нервную систему и нарушающие обмен веществ. 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

фенола. Промышленные сточные воды: в стоках заправочных стан-
ций, аэропортов, производств переработки и сухой перегонки 
древесины, при газификации бурого угля, сланца, антрацита, ка-
менного угля, торфа; при производстве различных пластмасс, 
в коксохимии. 
Токсическое действие. Поражает нервную систему, оказывает 

прижигающее и раздражающее действие. Смертельные отравления 
быстро развиваются при приеме 1–3 г фенола. Ингаляционное воз-
действие в производственных условиях вызывает головную боль, 
головокружение, слабость, потливость, нарушение сна, одышку, 
сердцебиение, поражение верхних дыхательных путей, нарушение 
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функций печени, белкового обмена. Производные фенола – орто-, 
мета- и пара-крезолы – также оказывают резкое раздражающее 
и прижигающее действие на кожу. В зависимости от места и дли-
тельности воздействия они могут вызвать жжение, покраснение 
кожи, зуд, экземы, образование волдырей и т. д. Простые эфиры 
фенолов действуют слабее фенола, но при попадании на кожу мо-
гут вызвать экземы, дерматиты, поверхностные омертвения (гвая-
кол, монобензиловый эфир гидрохинона и др.). 

Гигиенические нормативы фенола приведены в табл. 24. 
 

Таблица 24 

Гигиенические нормативы фенола 

Воздух  
рабочей зоны

Атмосферный 
воздух 

Вода водо-
источников 

Пищевые 
продукты 

Вещество 
ПДКр.з., 
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв,  
мг/м3 

ПДК,  
мг/л 

Класс 
опасности

Фенол 0,3 0,003 0,001 0,05 2 
 
Применение. В химической промышленности для производства 

фенолоформальдегидных смол, клеев, лаков, фенолятов и много-
численных других химических продуктов; в фармацевтической 
промышленности для получения антисептиков, антимикотических 
средств, дезинфицирующих средств и других лекарственных пре-
паратов. В кожевенной промышленности в виде дубителей. 
В производстве поверхностно-активных веществ, средств защиты 
растений, душистых, взрывчатых веществ и красителей. 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

этиленгликоля. В сточных водах производств, где получается или 
применяется этиленгликоль. Возможно загрязнение пищевых спе-
ций при их фумигации окисью этилена. 
Токсическое действие. Острое отравление при ингаляции мало-

вероятно из-за низкой летучести, хроническое возможно. При по-
падании в желудок очень токсичен, действует главным образом 
на НС и почки, а также вызывает гемолиз эритроцитов, изменяя 
течение окислительно-восстановительных процессов.  

Гигиенические нормативы этиленгликоля приведены в табл. 25. 
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Таблица 25 

Гигиенические нормативы этиленгликоля  

Воздух  
рабочей зоны

Атмосферный 
воздух 

Вода водо-
источников Почва 

Вещество 
ПДКр.з., 
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв,  
мг/м3 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опасности 

Этиленгликоль 5,0 – 1,0 – 3 
 
Применение. При изготовлении незамерзающего динамита; вхо-

дит в состав антифризов; в текстильной, фармацевтической, пар-
фюмерной, табачной, целлюлозно-бумажной промышленности; при 
производстве конденсаторов, пластификаторов, полиэфиров, синте-
тических волокон и т. д. 

Простые эфиры жирного ряда обладают наркотическим и раз-
дражающим действием на слизистые оболочки глаз и верхних ды-
хательных путей.  
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

диэтилового эфира. Сточные воды производства спирта и син-
тетического каучука, атмосферные выбросы фармацевтического 
производства, оргсинтеза растворителей эфиров целлюлозы, вос-
ка, жиров. 
Токсическое действие. Действует как наркотик на структуры 

всех уровней ЦНС, но неодинаково сильно на различные ее ядра. 
Вдыхание паров диэтилового эфира в течение 30–40 минут в кон-
центрации около 100 мг/дм3 приводит к потере сознания. Жидкий 
диэтиловый эфир вызывает ощущение жжения.  

Гигиенические нормативы диэтилового эфира приведены в табл. 26. 
 

Таблица 26 
Гигиенические нормативы диэтилового эфира 

Воздух  
рабочей зоны 

Атмосферный 
воздух 

Вода водо-
источников Почва 

Вещество 
ПДКр.з.,  
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв,  
мг/м3 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опасности 

Диэтиловый 
эфир 300 0,6 0,3 – 4 
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Применение. Как растворитель в производстве бездымного по-
роха, искусственного шелка, коллодия; для экстрагирования жиров, 
для растворения алкалоидов; для ранней выгонки цветов; в анесте-
зиологии; в синтезе бутадиенового каучука и в производстве пла-
стмасс. 

Тетрагидрофуран. Токсическое действие. Наркотик, обладаю-
щий раздражающим действием и вызывающий поражение печени 
и почек. Вызывает мутации, опухоли, нарушение репродуктивной 
функции. 
Гигиенические нормативы. ПДКр.з. 100 мг/м3. 
Применение. Используется как растворитель лаков, а также при 

получении искусственных смол, пластмасс, синтетических волокон, 
лаков, лекарственных препаратов. 

Диоксан. Токсическое действие. Обладает наркотическим дей-
ствием. При отравлении поражает избирательно и необратимо пе-
чень, почки. Не исключено, что поражение почек обусловлено об-
разованием щавелевой кислоты и этиленгликоля в процессе 
метаболизма. Диоксан способен вызывать мутации, опухоли, нару-
шение репродуктивной функции. 
Гигиенические нормативы. ПДКр.з. = 10 мг/м3. 
Применение. Растворитель смол, каучуков, красок, жиров, эфи-

ров целлюлозы; используется в органическом синтезе. 

Экспериментальная часть 

Опыт 1. Растворимость спиртов в воде, их отношение  
к индикаторам и горение 

а) зависимость растворимости спиртов от величины 
и характера углеводородного радикала 

В четыре пробирки наливают по 2 см3 воды и в каждую добав-
ляют по 0,5 см3 этилового, пропилового, бутилового спиртов, эти-
ленгликоля и глицерина, соответственно. Пробирки хорошо встря-
хивают. При растворении бутилового спирта образуется эмульсия, 
которая быстро расслаивается. При этом бутиловый спирт, подобно 
маслу, всплывает на поверхность воды. Отсюда и возникло назва-
ние «сивушное масло», под которым понимают смесь высокомо-
лекулярных одноатомных спиртов, в том числе и бутилового. 
Высшие спирты могут образовываться при брожении, поэтому 
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при разбавлении водой плохо очищенного от сивушного масла 
этилового спирта происходит помутнение раствора.  

Объясните, почему выше перечисленные спирты по-разному 
растворяются в воде. 

б) Отношение к индикаторам 
На универсальную индикаторную бумажку наносят по одной 

капле каждого из полученных спиртовых растворов. В каждую их 
пяти пробирок со спиртовым растворами вносят по одной капле 
1%-го спиртового раствора фенолфталеина. Объясните, что проис-
ходит и почему. 

в) Горение 
В фарфоровые чашки наливают по 1 см3 изопропилового, бути-

лового спиртов. Спирты поджигают лучиной, наблюдают характер 
горения. Высокомолекулярный спирт горит более коптящим и яр-
ким пламенем. Объясните, почему. 

Напишите уравнения реакций горения указанных спиртов, рас-
считайте в них содержание углерода. 

Опыт 2. Реакции окисления изопропилового спирта 
а) Окисление спирта хромовой смесью 
В пробирку наливают 1–2 см3 хромовой смеси и добавляют по 

каплям при встряхивании 0,5 см3 изопропилового спирта. Цвет сме-
си изменяется от оранжево-красного до зеленого. При этом ощуща-
ется запах ацетона (нюхать осторожно). Напишите уравнение ре-
акции и расставьте коэффициенты методом электронного баланса. 

Изменение окраски раствора связано с переходом хрома из сте-
пени окисления «+6» (оранжево-красное окрашивание) в степень 
окисления «+3» (зеленое окрашивание). 

б) Окисление спирта перманганатом калия 
В сухую пробирку, закрепленную в штативе, аккуратно пипет-

кой, не смачивая стенок, вносят 2–3 см3 концентрированной серной 
кислоты. По стенке пробирки другой пипеткой приливают 2–3 см3 
изопропилового спирта таким образом, чтобы получилось два слоя. 
Затем насыпают 0,5–1,0 г 0,1 н. раствора перманганата калия, кото-
рый будет размещаться на границе раздела двух слоев. Через 1–
2 минуты начинает протекать реакция, сопровождающаяся появле-
нием ярких вспышек. При этом чувствуется запах ацетона. Напи-
шите уравнение реакции и расставьте коэффициенты методом элек-
тронного баланса. Ре
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Опыт 3. Получение глицерата и гликолята меди 
В пробирку наливают 3–4 капли 2%-го раствора сульфата меди 

и 2–3 см3 2 н. раствора гидроксида натрия. К образовавшемуся 
осадку голубого цвета добавляют несколько капель глицерина. Что 
наблюдается?  

Опыт повторяют с этиленгликолем. 
Напишите уравнение реакции образования гликолята меди. Ка-

кие свойства глицерина и этиленгликоля проявляются в опытах 
с гидроксидом меди (II)? 

Опыт 4. Проба Бельштейна 
Для обнаружения галогенов используется медная проволока. 

Перед определением прокалите проволоку в пламени горелки. Ох-
ладите ее на воздухе и опустите в хлороформ. Смоченный хлоро-
формом кончик проволоки внесите в пламя горелки. Хлороформ 
горит (обратите внимание на цвет пламени). При дальнейшем про-
каливании проволоки пламя горелки окрашивается в зеленый цвет.  

Хлор, который содержался в хлороформе, соединяется с медью, 
образуя хлорид меди (II). Галоидные соли меди при испарении ок-
рашивают пламя в зеленый цвет.  

Наблюдения и выводы запишите в лабораторный журнал.  

Опыт 5. Качественная реакция на фенол  
К 1 мл сильно разбавленного раствора фенола в пробирке добав-

ляем 2–3 капли раствора хлорида железа. Жидкость в пробирке ок-
рашивается в темно-фиолетовый цвет. 

Техника безопасности. Соблюдать правила безопасности при 
работе с ядовитыми веществами. Не допускать попадания фенола 
на кожу. 

Контрольные задания 

1. Какие спирты образуются при гидратации следующих этиле-
новых углеводородов: а) пропилена; б) 2-метилпропена, в) 3,3-
диметилбут-1-ена? Напишите уравнения реакций и назовите полу-
ченные вещества. 

2. Напишите уравнения реакций гидролиза водным раствором 
едкого натра следующих соединений: а) 2-хлорпропана; б) 2-бром-
2-метилпропана; в) 2,3-дихлорпропан-1-ола. 
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3. Какие спирты нужно использовать для получения следующих 
углеводородов: а) пропена; б) бут-2-ена; в) гекс-1-ена? Напишите 
уравнения реакций. 

4. Напишите уравнения реакций получения галогенопроизвод-
ных алканов из спиртов. 

5. Какой объем этилена требуется для получения 100 кг этило-
вого спирта? 

6. Сколько килограммов 96%-го этилового спирта получится из 
10 м3 этилена? 

7. Какой объем водорода выделится при взаимодействии 
0,42 моль метилового спирта с металлическим натрием? 

8. Сколько граммов металлического натрия и литров этилового 
спирта потребуется для получения 600 см3 водорода? 

9. Какие простые эфиры могут образоваться при нагревании 
смеси пропилового спирта и бутилового спирта с серной кислотой? 
Напишите соответствующие уравнения реакций и назовите полу-
ченные вещества. 

10.  Охарактеризуйте химические свойства простых эфиров 
и приведите способы их получения.  

11.  Какие спирты образуются при восстановлении водородом 
следующих соединений: а) пропионового альдегида; б) метилэтил-
кетона; в) 2-метилпропаналя? 

12.  Приведите примеры циклических простых эфиров. 
13.  Напишите уравнения реакций получения диэтилового эфира, 

исходя из бромэтана. 
14.  Какие простые эфиры могут образоваться при нагревании 

смеси метилового спирта и пропилового спирта с серной кислотой? 
Напишите соответствующие уравнения реакций и назовите полу-
ченные вещества. 

15.  Напишите уравнения реакций гидролиза и элиминирования 
для бромэтана, указав условия для их осуществления. 
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Лабораторная работа № 2.2 
 

ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ И ТОКСИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА 
АЛЬДЕГИДОВ И КЕТОНОВ 

 
Цель работы:  
1) закрепить теоретические знания о физико-химических и ток-

сических свойствах альдегидов и кетонов; 
2) исследовать свойства альдегидов и кетонов; 
3) применить знания по общей химии и токсикологии для харак-

теристики данных классов органических соединений. 

Задачи предлабораторного контроля 

I уровень 
Напишите структурные формулы всех возможных изомеров ука-

занных ниже классов соединений и назовите их по систематической 
номенклатуре (задания 1–8): 

1. Кетонов, соответствующих формуле C6H12O. 
2. Альдегидов, соответствующих формуле C6H12O. 
3. Кетонов, соответствующих формуле C4H8O. 
4. Кетонов и альдегидов, соответствующих формуле C3H6O.  
5. Альдегидов, соответствующих формуле C5H10O.  
6. Циклического кетона, соответствующего формуле C6H10O. 
7. Альдегидов, соответствующих формуле C4H8O.  
8. Кетонов, соответствующих формуле C5H10O. 
Напишите структурные формулы указанных ниже соединений 

(задания 9–15): 
9. 4-гидрокси-3,4-диметилгексан-2-он, 2-метил-3,3-дихлорпентаналь. 
10. 3-гидрокси-4-хлорпентан-2-он, 2-гидрокси-3,3-диметилбутаналь.   
11. 3,4-диметилгексаналь, 4,4-диметилгексан-2-он.   
12. 2,2,4-триметилпентаналь,  3,5-диметилгексан-2-он. 
13. 2-метилпропаналь; 3,3-диметилбутаналь; 3-метилпентаналь.  
14. 4-метилпентан-2-он; 3,4-диметилпентан-2-он. 
15. 2,3,3,5-тетраметилгексаналь, 3-бром-3,4,4-триметилгексан-2-он.  
II уровень 
1. Составьте уравнения реакций для осуществления следующей 

цепочки превращений: 2-бром-3-метилбутан  3-метилбутан-2-
ол  3-метилбутан-2-он. 
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2. Напишите схемы реакций получения оксима ацетона из про-
пилхлорида.  

3. Для получения 1 т 99%-го уксусного альдегида затрачивают 
до 1,5 т 87%-го технического этилового спирта. Рассчитайте выход 
альдегида. 

Контрольные вопросы 

1. Какая функциональная группа определяет принадлежность 
соединений к классу альдегидов? 

2. Какая функциональная группа определяет принадлежность 
соединений к классу кетонов? 

3. Дайте общую характеристику реакционной способности кар-
бонильных соединений.  

4. Сравните реакционную способность альдегидов и кетонов 
в реакциях восстановления и окисления.  

5. Какие продукты образуются в результате реакций окисления 
альдегидов? 

6. Какие продукты образуются в результате реакций окисления 
кетонов? 

7. Какие продукты образуются в результате реакций восстанов-
ления альдегидов? 

8. Какие продукты образуются в результате реакций восстанов-
ления кетонов?  

9. Перечислите примеры реагентов для идентификации альдегидов. 
10. Что такое галоформное расщепление и для чего оно применя-

ется? Приведите соответствующие уравнения реакций.  
11. Охарактеризуйте токсические свойства и применение фор-

мальдегида.  
12. Охарактеризуйте токсические свойства альдегидов. 
13. Охарактеризуйте токсические свойства ацетона. 
14. Сравните токсические свойства уксусного альдегида и ацетона. 
15. Охарактеризуйте токсические свойства кетонов. 

Теоретическая часть 

Физико-химические свойства 
Альдегиды и кетоны – это производные углеводородов, 

которые содержат в молекуле функциональную группу C=O , 
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называющуюся карбонильной. Карбонильная группа может быть 
связана с одним или двумя углеводородными остатками. В первом 
случае ее называют альдегидной, во втором – кетонной группой, 
а соединения соответственно альдегидами и кетонами. 

Карбонильные соединения классифицируют в зависимости: 
 от числа карбонильных групп в молекуле (монокарбониль-

ные; дикарбонильные, карбонильные с другими функциональными 
группами – соединения со смешанными функциями); 

 строения углеводородного заместителя, связанного с карбо-
нильной группой (насыщенные; ненасыщенные; ароматические 
и гетеро-ароматические альдегиды и кетоны). 

Общая характеристика реакционной способности карбо-
нильных соединений 

Карбонильная группа содержит полярную углерод-кислородную 
двойную связь, углерод карбонильной группы является электроно-
дефицитным, а кислород – электроноизбыточным центром, поэтому 
для карбонильной группы характерны реакции присоединения раз-
личных группировок по месту разрыва двойной связи. Типичными 
реакциями альдегидов и кетонов будут реакции нуклеофильного 
присоединения. 

Кроме этих реакций, для карбонильных соединений возможны:  
– реакции, определяющиеся подвижностью атома водорода у α-

углеродного атома в алифатическом заместителе;  
– реакции замещения атома водорода в ароматическом кольце, 

связанном с карбонильной группой;  
– окислительно-восстановительные реакции;  
– слабоосновные свойства, обусловленные неподеленной элек-

тронной парой на атоме кислорода. 
Сравнение реакционной способности альдегидов и кетонов 

в нуклеофильных реакциях можно сформулировать в общем виде 
следующим образом: 

а) альдегиды являются более реакционноспособными соедине-
ниям по сравнению с кетонами; 

б) карбонильные соединения, у которых группа С=О сопряжена 
со связью С=С или с бензольным кольцом, менее реакционноспо-
собны по сравнению с их насыщенными аналогами; 

в) для замещенных бензальдегидов относительные скорости ре-
акций уменьшаются при переходе от электроноакцепторных к 
электронодонорным заместителям; 
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г) пространственно затрудненные кетоны не вступают в реак-
ции с объемными заместителями. 

Реакции нуклеофильного присоединения 
а) Присоединение бисульфита натрия 
Реакция альдегидов с насыщенным водным раствором NaHSO3 

протекает очень легко при отсутствии катализатора при энергичном 
встряхивании: 

C=O +

бисульфитное 
производное
   (осадок)

C-O-H
SO3Na

S-ONa
OH

O

C=O

C=OC=O

+ NaCl + SO2 + H2O

+ Na2SO3 + CO2 + H2O

HCl

Na2CO3

H2O

H2O

  

Бисульфитные производные легко кристаллизуются, не раство-
ряются в избытке бисульфита. Поэтому эту реакцию используют 
как качественную на альдегиды. В ряду кетонов эта реакция воз-
можна только для соединений типа метилкетонов R–CO–CH3. 
б) Присоединение магнийорганических соединений. 
Реакция протекает по схеме: 

C=O + R :  MgI

алкоголят


C-O-MgI
R

C-O-H
R

H2O
H

спирт  
В зависимости от характера карбонильного соединения можно 

получить различные спирты: из формальдегида – первичные, из 
других альдегидов – вторичные, из кетонов – третичные. 
в) Присоединение воды 
Вследствие того, что вода – слабый нуклеофил, реакция обрати-

ма и положение равновесия определяется строением субстрата, т. е. 
реакционной способностью карбонильного соединения 

C=O +

гем-диол

C-O-H
OH

OH
HOH
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г) Присоединение спиртов 
Эта реакция протекает по той же схеме, что и присоединение воды: 

C=O +R
H

полуацеталь

C-O-R1

OH

OH
R

H
HOR1

 
Реакции окисления и восстановления 
Альдегиды окисляются наиболее легко, превращаясь в карбоно-

вые кислоты с тем же числом атомов углерода в цепи 
[O]

R-C=O
H

альдегид

R-C=O
OH

карбоновая кислота  
Для окисления альдегидов могут быть использованы не только 

обычные окислительные реагенты (КMnO4, СrО3), но и такие мяг-
кие окислители, как аммиачный раствор оксида серебра, гидроксид 
меди (II). 

 
В этих реакциях альдегиды выступают в качестве восстановите-

лей, восстанавливая ион серебра до металлического серебра (реак-
ция «серебряного зеркала»), и ион Сu2+ до оксида меди (I) Сu2О 
красного цвета. Обе реакции известны как качественные пробы на 
альдегидную группу. 

Кетоны окисляются труднее, для их окисления требуются более 
жесткие условия и окислители, например, хромовая смесь, щелоч-
ной раствор перманганата калия. В результате окисления происхо-
дит разрыв связей С–С по обе стороны от кетонной группы (окис-
лительное расщепление). Это приводит у несимметричных кетонов 
к образованию смеси четырех различных продуктов окисления 
с меньшим числом атомов углерода: 
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[O]

t oC

1
+CH3-C=O

OH

CH3-CH2-C-CH-CH-CH3

O
CH3

CH3

21 2

C-CH-CH-CH3O
CH3

CH3

OH

+CH3-CH2-C=O
OH

C-CH-CH3O
CH3

CH3

 
Альдегиды и кетоны могут быть восстановлены в зависимости 

от условий реакции до соответствующих спиртов либо углеводоро-
дов. Нередко возникает необходимость селективного восстановления 
карбонильной группы, не затрагивающего других способных к восста-
новлению групп. Каталитическое гидрирование альдегидов и кетонов 
приводит к соответствующим спиртам (катализаторы – Ni, Pt, Pd): 

[H]
R-C=O

H
альдегид

R-CH-CH3
OH

[H]
R-C-CH3

O
кетон вторичный спирт

R-CH2-OH

первичный спирт

 
Восстановление карбонильной группы активными металлами в ки-

слой среде приводит к образованию углеводородов. В методе Клемен-
сена предлагается использовать для этой цели амальгаму цинка: 

C-CH3

O
HCl
Zn/Hg

CH-CH3

 
Более мягкий восстановитель – борогидрид натрия – селективно 

восстанавливает карбонильные группы, не затрагивая сопряженные 
с ними двойные связи. Это позволяет получать дефицитные нена-
сыщенные спирты: 

CH=CH-C
H

O

коричный 
альдегид

NaBH4
CH=CH-CH2-OH

3-фенилпропен-2-ол-1
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Реакции окисления-восстановления (диспропорционирования) 
Эти реакции связаны с передачей гидрид-иона как нуклеофила 

карбонильному углеродному атому. 
Реакция Канниццаро  
Данная реакция характерна для альдегидов, не содержащих 

в -положении водородных атомов, и происходит при их обработке 
концентрированными растворами щелочей. Реакция Канниццаро 
представляет собой окислительно-восстановительный процесс, при 
котором одна молекула альдегида восстанавливается в спирт за 
счет окисления другой в кислоту: 

C H
O KOHконц.

бензиловый спирт

C O K
O

CH2-OH

бензоат калия

+

 
Реакция Тищенко 
В эту реакцию вступают только альдегиды, образуя под дейст-

вием каталитических количеств этилата алюминия сложный эфир – 
продукт взаимодействия кислоты и спирта 

Al(OC2H5)3
2CH3 C H

O
CH3 C O-CH2-CH3

O

 
Реакции по углеводородному заместителю 
Реакции по алифатическому углеводородному заместителю. Под 

влиянием карбонильной группы атомы водорода в α-положении 
приобретают повышенную подвижность, т. е. карбонильные соеди-
нения могут выступать в роли С–Н кислот. Примером может слу-
жить галогенирование насыщенных оксосоединений, которое про-
текает исключительно по α-положению к карбонильной группе: 

Cl2
H+ (OH-)

+CH3-CH2-C-R
O

CH3-CH-C-R

O

Cl
HCl

 
Cl2
H+

+CH3-C-CH3
O

CH3-C-CCl3
O

3HCl
 

Тригалогенозамещенные метилкетонов и уксусного альдегида 
неустойчивы в присутствии щелочи и сразу же претерпевают 
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галоформное расщепление по связи С–С, образуя соль карбоновой 
кислоты и галоформ: 

R- C=O
CH3

t, oC

3I2, 3NaOH
R- C=O

CI3
HOH
NaOH R- C=O

ONa
+ CHI3
желтый  

Таким образом, галоформное расщепление метилкетонов позво-
ляет синтезировать из них карбоновые кислоты. Галогенирование 
в щелочном растворе ацетона или этилового спирта, окисляющего-
ся в условиях реакции до уксусного альдегида, используется для 
синтеза хлороформа СНСl3, бромоформа СНВr3 и йодоформа СНI3. 
Кроме того, йодоформное расщепление применимо для анализа ме-
тилкетонов. 

Особые свойства альдегидов 
Для альдегидов известен целый ряд специфических реакций. 

Прежде всего, их способность к мягкому окислению. Они дают по-
ложительную реакцию серебряного зеркала, восстанавливают фе-
лингову жидкость (раствор комплексной соли гидроксида меди (II) 
и винной кислоты как α-гликоля). Ароматические альдегиды окис-
ляются кислородом воздуха на свету.  

Идентификация карбонильных соединений 
Открытие карбонильной группы осуществляется реакциями: 
- с фуксинсернистой кислотой (при наличии альдегида раствор 

постепенно окрашивается в малиновый цвет). Кроме альдегидов 
эту реакцию дает ацетон; 

- окисления альдегидов гидроксидом меди (II). Если вещество 
содержит альдегидную группу, то происходит изменение цвета 
осадка – сначала образуется гидроксид меди (I) желтого цвета, ко-
торый при нагревании превращается в оксид меди (I) красного цве-
та. Кетоны эту реакцию не дают; 

- с гидросульфитом натрия; 
- с 2,4-динитрофенилгидразином; 
- с гидроксиламином. 

Токсические свойства  

Альдегиды обладают наркотическим действием и оказывают 
раздражающее действие на слизистые оболочки глаз и дыхатель-
ных путей. С увеличением числа углеродных атомов в молекуле Ре
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раздражающее действие ослабляется, а наркотическое – усиливает-
ся. Среди альдегидов особое место занимает формальдегид, кото-
рый обладает сильно раздражающими свойствами и общей токсич-
ностью, а при попадании на кожу может вызвать образование 
нарывов с поверхностным некрозом. Ацетальдегид, кротоновый 
альдегид, бензальдегид и акролеин раздражают слизистые оболоч-
ки глаз и дыхательных путей (особенно сильно это действие выра-
жено у акролеина). Масляный альдегид вызывает конъюнктивиты, 
непереносимой является концентрация 0,55 мг/дм3. 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

формальдегида. В атмосферу поступает с выбросами химических 
предприятий, производств строительных материалов, пенопластов, 
минераловатных плит, толя, рубероида, пергамина, полимеров раз-
личного назначения, за счет вулканической деятельности, жизне-
деятельности человека, животных и растений, с выхлопными 
газами автотранспорта, с продуктами неполного сгорания углево-
дородов, при массовых пожарах. В атмосферном воздухе образует-
ся при фотохимическом окислении метана и взаимодействии озона 
с углеводородами. Источниками формальдегида являются также 
выхлопные газы самолетов. В воздух помещений поступает с выде-
лениями из строительных материалов, изоляции, древесно-
стружечных плит, клеев, облицовки стен, полов, мебели, с газом, 
используемым для отопления. Другими источниками поступления 
формальдегида в атмосферу являются табачный дым, содержание 
в котором формальдегида составляет 37,5–73,1 мкг/на сигарету, 
текстильные материалы, обработанные антипиретиком пирофикс-2, 
процесс гидролиза древесного сырья в производстве кормовых 
дрожжей. В водную среду поступает с промышленными и комму-
нальными сточными водами. Содержится в сточных водах произ-
водств основного органического синтеза, пластмасс, лаков, красок, 
лекарственных препаратов, предприятий кожевенной, текстильной, 
консервной, целлюлозно-бумажной промышленности. 
Токсическое действие. Оказывает общетоксическое действие, 

вызывает поражение ЦНС, легких, печени, почек, органов зрения. 
Возможно кожно-резорбтивное действие. Обладает раздражающим, 
аллергенным, мутагенным, сенсибилизирующим, канцерогенным 
действием. Подавляет активность SH-энзимов, угнетает синтез 
нуклеиновых кислот, нарушает обмен витаминов. Хроническая 
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интоксикация сопровождается раздражением слизистых оболочек, 
поражением легких. Возрастает число случаев острых и хрониче-
ских заболеваний органов дыхания. Характерны приступы голов-
ных болей, головокружение, риниты, ларингиты, тошнота, сла-
бость, астма, нарушения умственной работоспособности. 
Отмечаются расстройства пищеварения, возбуждение, потливость, 
астматические явления. 

Гигиенические нормативы формальдегида приведены в табл. 27. 
 

 Таблица 27 

Гигиенические нормативы формальдегида  

Воздух  
рабочей зоны 

Атмосферный 
воздух 

Вода водо-
источников Почва 

Вещество 
ПДКр.з.,  
мг/м3 

ПДК,  
мг/м3 

ПДКв,  
мг/м3 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опас-
ности 

Формальдегид 0,5 0,01 0,05 7 2 
  
Применение. В химической, металлургической, текстильной, де-

ревообрабатывающей, резиновой, фармацевтической, парфюмер-
ной, бумажной промышленности, в сельском хозяйстве, медицине, 
фотографии. Половина общего количества формальдегида расходу-
ется на изготовление мочевино- и фенолоформальдегидных смол, 
а 20–25 % – на меламинные, карбамидные, алкидные смолы и пла-
стики. Формальдегид применяется в синтезе уротропина, пиридина, 
1,3,5-триоксана, хелатов, пропаргилового спирта, нитропарафинов, 
параформа, лекарственных веществ и красителей, в производстве 
металлов для подавления окислительных процессов. Используется 
при изготовлении взрывчатых веществ, теплоизоляции, пластмас-
совых деталей, бумаги, клеев, дезинфицирующих, дезодорирую-
щих, консервирующих, моющих средств, бальзамирующих препа-
ратов, в качестве антисептика для обработки мехов, кожи, щетины, 
текстиля.  Входит в состав смазочных материалов, удобрений, уре-
тановых смол, картона, фанеры, фильтров, фрикционных материа-
лов, фунгицидов. Применяется для протравливания семян злаков, в 
качестве фунгицида и бактерицида. Как фумигант используется для 
обработки поверхности почвы, в ветеринарии, для консервации 
кормов животного и растительного происхождения, а также неко-Ре
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торых продуктов питания человека. Параформ используется для 
защиты изделий из целлюлозы и для борьбы с вилтом хлопчатника. 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

уксусного альдегида. В атмосферный воздух поступает с выброса-
ми производств пластмасс, красителей, основного органического 
синтеза, лесохимических, коксохимических, фармацевтических, 
глицерина. С отходящими газами при сжигании топлива на основе 
спиртов. Обнаруживается в атмосфере городов. В водную среду 
поступает со сточными водами предприятий нефтехимической, ле-
сохимической, химико-фармацевтической промышленности, про-
изводств ацетилена, синтетического спирта, красителей, глицерина, 
бутадиена, синтетического каучука, уксусной кислоты.  
Токсическое действие. Оказывает общетоксическое, наркотиче-

ское, раздражающее, канцерогенное и мутагенное действие. Хрониче-
ское воздействие концентрации 100–400 мг/м3 вызывает преходящее 
раздражение слизистых верхних дыхательных путей, конъюнктиви-
ты. При более высоких концентрациях учащение пульса, ночные 
поты; в тяжелых случаях удушье, резкий болезненный сухой ка-
шель, головные боли, бронхиты, пневмонии. 

Гигиенические нормативы уксусного альдегида приведены 
в табл. 28. 

 
Таблица 28 

Гигиенические нормативы уксусного альдегида  

Воздух  
рабочей зоны 

Атмосферный 
воздух 

Вода водо-
источников Почва 

Вещество ПДКр.з.,  
мг/м3 

ПДК,  
мг/м3 

ПДКв,  
мг/м3 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опасности 

Уксусный 
альдегид 5,0 0,01 0,2 27 3 

 
Применение. В производстве акрилового альдегида, надуксусной 

и уксусной кислот, уксусного ангидрида, пентаэритрита, пиридина 
и его производных, бутадиена, альдегидных синтетических смол, 
лаков, каучука, этилацетата, в производстве зеркал, в фотографии, 
в парфюмерной промышленности, для денатурации этанола, а так-
же в качестве феромона.  

Кетоны – наркотики, оказывающие стимулирующее действие 
на дыхательный центр. Ацетон – наркотик, последовательно 
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поражающий все отделы центральной нервной системы; метилэ-
тилкетон раздражает слизистые оболочки глаз, носа и горла; цикло-
гексанон – наркотик. 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

ацетона. Содержится в выбросах в атмосферу фармацевтических, 
лесохимических, лакокрасочных производств, а также при получении 
пластмасс, кинопленки, ацетилена, ацетальдегида, уксусной кислоты, 
метил и бутилакрилатов, оргстекла, фенола, ацетона, твердого топлива. 
Те же производства поставляют ацетон и в сточные воды. В сточных 
водах производства уксусной кислоты и ее ангидрида содержится до 
508 мг/л ацетона, производства ацетальдегида – до 140 мг/л. 
Токсическое действие. Наркотик, поражающий все отделы ЦHC. 

Пары ацетона проникают через кожу. При отравлении человека ха-
рактерно: коматозное состояние, судороги, синюшность кожных 
покровов, учащение дыхания, повышение кровяного давления; 
смерть при явлениях сердечно-легочной недостаточности.  

Гигиенические нормативы ацетона приведены в табл. 29. 
 

Таблица 29 

Гигиенические нормативы ацетона  

Воздух  
рабочей зоны

Атмосфер-
ный воздух 

Вода водо-
источников 

Пищевые 
продукты 

Вещество 
ПДКр.з.,  
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв,  
мг/м3 

ПДК,  
мг/кг 

Класс 
опасности 

Ацетон 200 0,35 2,2 60 4 
 
Применение. Растворитель нитро- и ацетилцеллюлозы, резины, 

виниловых смол, перхлорвиниловых и полиакриловых лаков. Ис-
ходный материал для получения кетена, хлороформа, акрихина, 
сульфанола. В производстве метилметакрилата, метилизобутилке-
тона, кинопленки, целлулоида и др. 

Экспериментальная часть 

Опыт 1. Качественные реакции на карбонильные соединения 
а) Окисление формальдегида гидроксидом меди (II) 
В пробирку наливают 1 см3 5%-го раствора формальдегида 

и 1 см3 2 н. раствора гидроксида натрия, а затем при встряхивании 
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по каплям добавляют 2%-й раствор сульфата меди (II) до появления 
неисчезающей взвеси гидроксида меди (II): 

CuSO4 + 2NaOH  Cu(OH)2 + Na2SO4. 
Верхнюю часть смеси нагревают до кипения. Наблюдают появ-

ление желтого осадка гидроксида меди (I), переходящего затем 
в красный осадок оксида меди (I): 

H-C=O +2Cu(OH)2 H-C=O + 2CuOH +2H2O

 H OH

t

желтый цвет

2CuOH t
Cu2O +H2O

красный цвет  
Гидроксид меди (II) может восстанавливаться формальдегидом 

до металлической меди (с образованием так называемого «медного 
зеркала»). 

Ацетон и другие кетоны не окисляются мягкими окислителями, 
в том числе и гидроксидом меди (II). Поэтому при нагревании гид-
роксида меди (II) дегидратируется с образованием черного осадка 
оксида меди (II): 

t
Cu2O + H2O.2CuOH  

Опыт 2. Проба Либена 
В пробирку помещают 1 каплю раствора йода в йодиде калия 

и 5 капель 2 н. раствора гидроксида натрия. К обесцвеченному рас-
твору добавляют 1–2 капли исследуемой жидкости. В случае при-
сутствия ацетона немедленно без нагревания выпадает желто-
белый осадок с характерным запахом йодоформа: 

3I2+ 6NaOH 3NaOI + 3NaI +3H2O
CH3-C-CH3 + 3NaOH I3-C-CH3 + 3NaOH

OO
I3C-C-CH3+ NaOH

OO

йодоформ ацетат натрия

I3CH + NaO-C-CH3

 
Йодоформенная проба очень чувствительна и позволяет обна-

руживать ацетон в растворах при содержании его около 0,04 %. 
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Опыт 3. Реакция альдегидов с фуксинсернистой кислотой  
(реакция Шиффа) 

В пробирку помещают 2 мл раствора формальдегида и прибав-
ляют 3–4 капли раствора фуксинсернистой кислоты. Через 1–2 ми-
нуты наблюдается появление красно-фиолетовой окраски. 

Окрашенные продукты присоединения альдегидов к фуксинсер-
нистой кислоте обесцвечиваются сильными кислотами, исключение 
составляет производное формальдегида. 

Опыт 4. Реакция окисления этилового спирта 
В пробирку помещают 2 мл этилового спирта, 1 мл раствора 2 н. 

серной кислоты и 2 мл 0,5 н. бихромата калия. Полученный оран-
жевый раствор нагревают на пламени спиртовки до начала измене-
ния цвета. Раствор становится синевато-зеленым (цвет оксида хро-
ма (III)). При этом ощущается характерный запах уксусного 
альдегида (нюхать осторожно), напоминающий запах антонов-
ских яблок. Напишите уравнение реакции и расставьте коэффици-
енты методом электронного баланса. 

Опыт 5. Реакция получения оксима ацетона 
Реакции с гидроксиламином осуществляются с выделением во-

ды. Продуктом взаимодействия альдегида или кетона с гидроксил-
амином является оксим. Такие соединения представляют интерес 
для органического синтеза.  

В пробирку поместите по одной лопаточке солянокислого гид-
роксил амина, безводной соды и 10–15 капель воды. Подождите 
пока выделится основная масса СО2, затем охладите и добавьте при 
хорошем перемешивании 15 капель ацетона. Смесь разогрева-
ется и выпадают кристаллы оксима ацетона. Напишите уравне-
ние реакции. 

Опыт 6. Получение динитрофенилгидразона ацетона 
В пробирку поместите одну лопаточку 2,4-динитрофенил-

гидразина и такое же количество CH3COONa (кристаллы), добавьте 
1 мл 2 н. раствора соляной кислоты. Хорошо перемешайте и при-
бавьте 2–3 капли чистого ацетона. При сильном встряхивании об-
разуется желтый кристаллический осадок гидразона ацетона. На-
пишите схему реакции образования 2,4-динитрофенилгидразона 
ацетона. 
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Контрольные задания 

1. Какие спирты образуются при восстановлении водородом 
следующих соединений: а) 2-метилпропаналя; б) метилэтилкетона; 
в) 2-метилпропаналя? 

2. При восстановлении оксида серебра (I) уксусным альдегидом 
образовалось 10,8 г серебра. Сколько граммов альдегида окисли-
лось при этом? 

3. Какие спирты образуются при восстановлении водородом 
следующих соединений: а) пропаналя; б) бутаналя; в) пропанона; 
г) 3-метилпентанона-2? 

4. Формалин представляет собой 35–40%-й раствор муравьино-
го альдегида в воде. Сколько формальдегида содержится в 8 кг 
40%-го раствора формалина? 

5. Приведите пример реакции по α-положению к карбонильной 
группе. 

6. Какой метод при восстановлении карбонильной группы при-
водит к образованию углеводородов? Приведите соответствующее 
уравнение реакции. 

7. Что такое реакция «серебряного зеркала» и для чего она при-
меняется? Приведите соответствующее уравнение реакции. 

8. Напишите все возможные изомеры альдегидов и кетонов, со-
ответствующие молекулярной формуле С6Н12О. 

9. В чем заключается сходство и отличие реакций Канниццаро 
и Тищенко? Приведите соответствующие уравнения реакций. 
Какие спирты образуются при восстановлении водородом сле-
дующих соединений: а) пропаналя; б) бутаналя; в) пропанона; 
г) 3-метилпентанона-2? 

10. Напишите уравнения реакций окисления: а) бутаналя; 
б) 2-метилбутаналя; в) пропанона. 

11. Напишите уравнение реакции получения йодоформа. 
12. При восстановлении окиси серебра уксусным альдегидом об-

разовалось 10,8 г серебра. Сколько граммов альдегида окислилось 
при этом? 

13. Напишите продукты взаимодействия циклопентанона и бута-
наля с  C3H7MgBr, а затем H2O. 

14. Перечислите примеры реагентов для идентификации кетонов. 
15. Перечислите примеры реагентов для идентификации альдегидов. 
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Лабораторная работа № 2.3 
 

ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ И ТОКСИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА 
КАРБОНОВЫХ КИСЛОТ И ИХ ПРОИЗВОДНЫХ 

 
Цель работы:  
1) закрепить теоретические знания о физико-химических и ток-

сических свойствах карбоновых кислот и их производных; 
2) исследовать свойства карбоновых кислот и их производных; 
3) применить знания по общей химии и токсикологии для харак-

теристики данного класса органических соединений. 

Задачи предлабораторного контроля 

I уровень 
Напишите структурные формулы всех возможных изомеров ука-

занных ниже классов соединений (задания 1–7) и назовите их по 
систематической номенклатуре: 

1. Карбоновые кислоты, соответствующие формуле C5H10O2. 
2. Сложные эфиры, соответствующие формуле C5H10O2. 
3. Карбоновые кислоты, соответствующие формуле C6H12O2. 
4. Сложные эфиры, соответствующие формуле C6H12O2. 
5. Карбоновые кислоты, соответствующие формуле C4H8O2. 
6. Сложные эфиры, соответствующие формуле C4H8O2. 
7. Сложный эфир и карбоновая кислота, соответствующие фор-

муле C3H6O2.  
Напишите структурные формулы указанных ниже соединений 

(задания 8–15). 
8. 3-гидрокси-4,4-дихлоргексановая кислота, молочная кислота, 

салициловая кислота. 
9. 2-аминоэтановая кислота, яблочная кислота, пировиноградная 

кислота. 
10. 3-амино-2,2-дибромпентановая кислота, терефталевая ки-

слота, малеиновая кислота 
11. 2,4,4-триметилгексановая кислота, стеариновая кислота, ак-

риловая кислота. 
12. 2,3,3-триметил-2-хлорпентановая кислота, метакриловая ки-

слота, щавелевая кислота. 
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13. 4,4-дихлоргексановая кислота, бензойная кислота, капроно-
вая кислота. 

14. 2-гидроксиэтановая кислота, янтарная кислота, хлорэтано-
вая кислота. 

15. 2,3-диметилбутановая кислота, 3,3,4-триметилгексановая 
кислота; этиловый эфир уксусной кислоты (этилацетат). 

II уровень 
1. Сброженные фруктовые соки и солодовое сусло содержат до 

10 % этилового спирта, который при 20–35 ºC в процессе брожения 
переходит в уксусную кислоту. Рассчитайте количество уксусной 
кислоты, полученной в процессе биохимического окисления спир-
та, содержащегося в 500 кг данного раствора. 

2. Составьте уравнения реакций, необходимых для осуществле-
ния следующей цепочки превращений веществ: CH3–CH2–Br  
A  B  С  СН3СООNa. Укажите продукты А, В, С. 

3. Рассчитайте количество сложного эфира, которое получится 
при взаимодейсивии 10 г метанола с 5 г уксусной кислоты, если 
выход реакции составляет 75 %. 

Контрольные вопросы 

1. Какая функциональная группа определяет принадлежность 
соединения к классу карбоновых кислот? Приведите несколько 
примеров, назовите по систематической номенклатуре. 

2. Перечислите основные способы получения карбоновых кислот. 
3. Приведите схему реакций образования функциональных про-

изводных карбоновых кислот. 
4. Какая реакция называется реакцией этерификации? Напиши-

те уравнение взаимодействия пропановой кислоты и метилового 
спирта. Укажите условия протекания данной реакции, назовите по-
лученный продукт. 

5. Приведите примеры качественных реакций на карбоновые 
кислоты. 

6. Напишите уравнение взаимодействия пропановой кислоты 
и этилового спирта. Укажите условия протекания данной реакции, 
назовите полученный продукт. 

7. Напишите уравнение взаимодействия этановой кислоты 
и этилового спирта. Укажите условия протекания данной реакции, 
назовите полученный продукт. 
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8. Охарактеризуйте кислотные свойства карбоновых кислот. 
9. Дайте общую характеристику реакционной способности кар-

боновых кислот. 
10. Охарактеризуйте токсические свойства и применение му-

равьиной кислоты. 
11. Охарактеризуйте токсические свойства и применение уксус-

ной кислоты. 
12. Охарактеризуйте токсические свойства и применение бен-

зойной кислоты. 
13. Охарактеризуйте токсические свойства карбоновых кислот 

и их производных. 
14. Сравните токсические свойства муравьиной и уксусной кислот. 
15. Сравните токсические свойства уксусной и бензойной кислот. 

Теоретическая часть 

Физико-химические свойства 
Карбоновые кислоты – органические соединения, молекулы ко-

торых содержат одну или несколько карбоксильных групп –СООН, 
связанных с углеводородным радикалом.  

Карбоновые кислоты подразделяются в зависимости от числа 
карбоксильных групп и природы углеводородного заместителя. По-
следний не оказывает сильного влияния на карбоксильную группу, 
поэтому число карбоксильных групп в молекуле является главным 
классификационным признаком. Различают:  

а) монокарбоновые или одноосновные кислоты;  
б) ди-(двухосновные) и поликарбоновые (полиосновные) кисло-

ты, содержащие алифатические (насыщенные или ненасыщенные), 
алициклические (насыщенные или ненасыщенные), ароматические 
углеводородные остатки. 

Остаток карбоновой кислоты после отщепления группы –ОН на-
зывают ацилом или ацильной группой. Кислотный остаток, обра-
зующийся в результате отщепления атома водорода от группы –
СООН, называют ацилоксигруппой или ацилатом. 

В классе карбоновых кислот обычно рассматривают также про-
изводные карбоновых кислот по функциональной группе и заме-
щенные карбоновые кислоты, содержащие в углеводородном ос-
татке другие функциональные группы. 
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Все соединения, которые могут быть произведены от кислот в 
результате химических превращений в карбоксильной группе, на-
зывают функциональными производными кислот. Эти соединения 
обычно содержат ацильную (или ацилатную) группу. Производные 
кислот подобно кислотам могут быть алифатическими или арома-
тическими, насыщенными или ненасыщенными. При этом свойства 
функциональной группы остаются практически неизменными.  

Общая характеристика реакционной способности карбоно-
вых кислот. Главные типы реакций обусловлены распределением 
электронной плотности в карбоксильной группе и ее влиянием на 
углеводородный радикал:  

CH2

O
R C

 H

 

 
Карбоксильная группа не является простой суммой свойств кар-

бонила и гидроксила, а представляет собой новую функциональную 
группу с особыми свойствами. Исходя из электронного строения кар-
боксильной группы, характерными реакциями для кислот являются: 

 реакции, связанные с О–Н– кислотностью, сопровождающие-
ся разрывом связи О–Н; 

 реакции нуклеофильного замещения ОН-группы; 
 реакции, связанные с С–Н– кислотностью углеводородного 

радикала, приводящие к образованию замещенных карбоновых 
кислот. 

Физические свойства 
Монокарбоновые кислоты с количеством атомов углерода от С1 

до С9 – бесцветные жидкости; ароматические, высшие алифатиче-
ские – твердые вещества. Муравьиная, уксусная и пропионовая ки-
слоты имеют резкий раздражающий запах, остальные кислоты 
с неприятным запахом. Муравьиная, уксусная и пропионовая ки-
слоты с водой смешиваются в любых соотношениях. С увеличени-
ем углеродной цепи растворимость в воде уменьшается и возраста-
ет гидрофобность. Температуры кипения монокарбоновых кислот 
выше температуры кипения соответствующих спиртов и альдегидов, 
что объясняется способностью кислот к ассоциации за счет водо-
родных связей. 
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Кислотные свойства 
Кислотные свойства кислот обусловлены ОН-кислотным цен-

тром молекулы и являются максимально выраженными для органи-
ческих соединений. Карбоновые кислоты могут ионизироваться 
самостоятельно. Ионизация карбоновых кислот создает кислую 
среду в водных растворах карбоновых кислот: 

CH3-C
O

OH
+ HOH CH3COO + H3O,         pH<7.

 
Главные закономерности изменения ОН-кислотности у карбо-

новых кислот: 
– карбоновые кислоты – значительно более сильные кислоты, 

чем спирты, фенолы и угольная кислота, однако уступают сильным 
минеральным кислотам; 

– муравьиная кислота – самая сильная в ряду насыщенных кар-
боновых кислот; 

– непредельные и ароматические карбоновые кислоты в целом  
более сильные, чем насыщенные; 

– электроноакцепторные заместители в углеводородном ради-
кале увеличивают силу кислоты; 

– дикарбоновые кислоты в целом – более сильные, чем моно-
карбоновые; 

– сила дикарбоновых кислот уменьшается с увеличением расстоя-
ния между карбоксильными группами в углеводородном радикале. 

Реакции образования солей 
Карбоновые кислоты образуют соли не только с металлами, но 

и с оксидами металлов, щелочами, слабыми основаниями. Они ней-
трализуются щелочами, при этом малорастворимые в воде карбо-
новые кислоты растворяются. 

CH3-C
O

OH

CH3COONa + H2ONaOH

Ca(OH)2

NH3

(CH3COO)2Ca

CH3COONH4

ацетат натрия

ацетат кальция

ацетат аммония  Ре
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Карбоновые кислоты реагируют с солями более слабых, чем 
они, кислот – с карбонатами и гидрокарбонатами. Реакция исполь-
зуется для отличия карбоновых кислот от фенолов: 

CH3-C
O

OH

CH3COONa + H2O + CO2+ NaHCO3

 
Данная реакция является качественной на карбоновые кислоты 

(выделяются пузырьки газа и происходит растворение кислоты 
в водном растворе соды). 

Реакции нуклеофильного замещения  
(образование функциональных производных карбоновых кислот) 
Реакции нуклеофильного замещения происходят по электрофиль-

ному реакционному центру функциональной группы с замещением 
гидроксида на другие атомы или группы атомов. Продуктами этих 
реакций являются функциональные производные карбоновых кислот. 
Непосредственно из карбоновых кислот могут быть получены галоге-
нангидриды, сложные эфиры, ангидриды и амиды. 

Все эти реакции различаются в подробном механизме своего 
протекания, но могут быть объединены в одну группу по общему 
принципу образования конечного продукта. 

Схемы реакций 
PCl5

O

R C





уходящая группа

SOCl2

HOR1, H , t oC

P2O5, t oC

NH3

HCl, POCl3

HCl, SO2

H2O

HPO3

H2O,

O

R C

Cl

O

R C

O-R1

O

R C

O-NH4

 t oC
O

R C

NH2

O

R C

O

R C
O

ангидрид

амид

сложный эфир

хлорангидрид
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Образование сложных эфиров (реакция этерификации) 
Карбоновые кислоты образуют сложные эфиры в реакциях со 

спиртами. Наиболее активными реагентами в реакции этерифика-
ции являются метанол и первичные спирты. Реакция этерификации 
является обратимой и каталитической. В качестве катализатора ис-
пользуют минеральные и сульфоновые кислоты. Роль кислотного 
катализатора – увеличить активность субстрата и сформировать 
«хорошую» уходящую группу. 

Основной катализ этерификации невозможен, так как карбоно-
вая кислота превратится и соль, которая ацилирующей способно-
стью не обладает.  

O
R C




медленно

HO-R1H
R-C

OH

OH

R-C
OH

OH
OR1

H

- H

O
R C

R1

- H2O
R-C

OH
OR1

 

Гидролиз сложных эфиров является одной из важнейших реак-
ций, так как находит широкое практическое применение. В частно-
сти, с целью получения спиртов и кислот проводят гидролиз слож-
ных эфиров, встречающихся в природе (например, жиров, масел).  

Гидролиз в кислой среде – это процесс, обратный реакции эте-
рификации. Щелочной гидролиз имеет ряд преимуществ перед ки-
слотным. Во-первых, он протекает с большей скоростью, так как 
гидроксид-анион является более сильным и меньшим по объему по 
сравнению с молекулой воды. Во-вторых, в щелочной среде реак-
ция гидролиза необратима, поскольку образуется соль кислоты, не 
обладающая ацилирующей способностью.  

Реакции по углеводородному радикалу 
Подобно альдегидам и кетонам у карбоновых кислот водород у 

α-углеродного атома приобретает повышенную подвижность. Под-
вижность протонов в α-углеродного атома меньше, чем у альдеги-
дов и кетонов, но позволяет в определенных условиях замещать 
протоны на галоген. 
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Селективное α-галогенирование осуществляется в присутствии 
небольшого количества красного фосфора и называется реакцией 
Геля – Фольгарда – Зелинского: 

CH2

O
R C



 Br2P

h
CH

O
R C



Br

 
Реакция α-галогенирования карбоновых кислот имеет синтети-

ческое значение. Из галогензамещенных карбоновых кислот полу-
чают α-амино-, α-гидрокси-, α, β-непредельные, дикарбоновые 
кислоты.  

Реакции непредельных карбоновых кислот и их производных 
по кратным связям  

Для ненасыщенных карбоновых кислот и их производных ха-
рактерны все реакции непредельных углеводородов. 

По кратным связям эти соединения могут присоединять бром, 
гидрироваться, гилроксилироваться, гидратироваться, гидроброми-
роваться, окисляться и т. д. В случае несимметричных реагентов 
с α, β-непредельным соединениям реакции протекают против пра-
вила Марковникова: 

CH=CH
O

R C


 + H CH-CH2

O
R C




Br


Br



 
Практическое значение имеют реакции непредельных кислот, 

входящих в состав жиров в виде сложных эфиров глицерина – гли-
церидов. Важнейшими среди этих кислот являются кислоты, со-
держащие в молекулах 18 углеродных атомов – олеиновая, линоле-
вая и линоленовая: С17Н33СООН, С17Н31СООН и С17Н29СООН, 
соответственно.  

Способы получения 

1. Окисление альдегидов и первичных спиртов — общий способ 
получения карбоновых кислот: 

R–CH2–OH [O] R–CH=O [O] R–CO–OH 
    спирт                         альдегид                       кислота 

 146

2. Другой общий способ — гидролиз галогензамещенных угле-
водородов, содержащих три атома галогена у одного атома углерода: 

3NaOH
R-CCl3

-3NaCl
R-C(OH)3 R-COOH+H2O.

 
3. Взаимодействие реактива Гриньяра с СО2: 

H2O
R-MgBr + CO2 R-COO-MgBr R-COOH+Mg(OH)Br. 

4. Гидролиз сложных эфиров: 

R-COOR' + KOH R-COOK + R'OH,

R-COOK + HCl R-COOH + KCl.  
5. Гидролиз ангидридов кислот: 

(RCOO)2O + H2O 2R-COOH. 
6. Для отдельных кислот существуют специфические способы 

получения: а) муравьиную кислоту получают нагреванием оксида 
углерода (II) с порошкообразным гидроксидом натрия под давлени-
ем и обработкой полученного формиата натрия сильной кислотой: 

CO + NaOH HCOONa HCOOH;
200oC, p H2SO4

 
 б) уксусную кислоту получают в промышленных масштабах 

каталитическим окислением бутана кислородом воздуха:  

2С4H10 + 5O2 = 4CH3COOH + 2H2O. 

 Для получения бензойной кислоты можно использовать 
окисление монозамещенных гомологов бензола кислым раствором 
перманганата калия: 
5С6H5–CH3 + 6KMnO4 + 9H2SO4 = 5С6H5–COOH+ 3K2SO4+6MnSO4 + 14H2O. 

Идентификация карбоновых кислот 
1) ионизация в водном и водно-спиртовом растворе, рН < 7 (для 

растворимых кислот): 

R-C
O

OH
+ HOH RCOO + H3O,    pH<7.
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Следует учесть, что соединения некоторых других классов спо-
собны при растворении давать кислую среду – сульфоновые кисло-
ты, нитрозамещенные фенолы. 

2) растворение в щелочном растворе (для нерастворимых в воде 
карбоновых кислот): 

R-C
O

OH
+ NaOH RCOONa + H2O.

нерастворимая в воде раствор  
Следует учесть, что и соединения некоторых других классов 

способны растворяться в щелочах (фенолы, сульфамиды, некото-
рые замещенные амиды карбоновых кислот); 

3) растворение в растворе гидрокарбоната натрия (карбоната 
натрия): 

C
O

OH

R-COONa + H2O + CO2+ NaHCO3R
 

Реакция отличает карбоновые кислоты от соединений тех клас-
сов, кислотные свойства которых выражены слабее, чем у угольной 
кислоты, например, от фенолов. 

Токсические свойства  

Антропогенные источники поступления в окружающую среду 
муравьиной кислоты. Загрязнение окружающей среды происходит 
за счет выбросов в виде паров и сточных вод химических произ-
водств, в том числе органического синтеза, полимерных материа-
лов; лесохимических, фармацевтических и других предприятий; 
производств текстильной, кожевенной, пищевой промышленно-
стей. В стоках сульфатцеллюлозных предприятий содержится в ко-
личестве 30 кг на тонну вырабатываемой продукции при жесткой 
варке и 40 кг на тонну – при мягкой варке. Возможны потери при 
производстве, хранении, транспортировке и использованию по на-
значению. Присутствует в виде примеси в древесно-спиртовых рас-
творителях от 0,01 до 11,2 %, в сульфитных спиртах от 0,06 до 
0,83 г/л. Поступает в воздушную среду производственных поме-
щений в составе газовыделений из синтетических материалов. 
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Важным источником поступления в атмосферу является продуци-
рование наземными и водными растениями. При этом повышение 
уровня наблюдается в период активного роста растений. 
Токсическое действие. Проявляет общую токсичность: влияет на 

нервную систему, повреждает легкие, вызывает дистрофические 
изменения в печени и почках. Пары оказывают местное раздра-
жающее действие. Жидкая муравьиная кислота вызывает химиче-
ские ожоги, а пары ее – слезотечение, насморк, чихание, кашель. 
Кожные ожоги вызывают системное отравление. 

Гигиенические нормативы муравьиной кислоты приведены 
в табл. 30. 

 
Таблица 30 

Гигиенические нормативы муравьиной кислоты 

Воздух  
рабочей зоны 

Атмосферный 
воздух 

Вода водо-
источников Почва 

Вещество 
ПДКр.з.,  
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв., 
мг/м3 

ПДКп., 
мг/кг 

Класс 
опасно-
сти 

Муравьиная 
кислота 1,0 0,05 1,0 – 2 

 
Применение. Сырье в органическом синтезе для получения со-

лей, сложных эфиров, растворителей (диметилформамид и др.), 
пестицидов, лекарственных средств. Растворитель и реагент при 
производстве СК, лаков, красок, клеев, пестицидов. В составе 
средств для удаления котельной накипи. Протрава при крашении и 
отделке текстиля и бумаги, при обработке кожи. Используется при 
хроматографическом анализе смесей органических веществ. Входит в 
состав местноанестезирующих средств. Консервант фруктов и зе-
леных кормов (при силосовании). Дезинфицирующее средство при 
обработке бочек для пива и вина; средство для борьбы с клещами, 
вызывающими варрооз пчел. В производстве витаминов А, В1, Е. 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

уксусной кислоты. Источниками загрязнения воздушной среды 
производственных помещений являются полимерные материалы на 
основе поливинилацетата (линолеум, резины, лаки, краски и др.); 
алифатические и циклические углеводороды, содержащиеся в ди-
зельном топливе и смазочных маслах. В воздухе гермообъектов об-Ре
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наруживается в концентрациях 13–20 мг/м3. В условиях герметизи-
рованной кабины только за счет уксусной кислоты, выделяющейся 
с выдыхаемым воздухом, за 1,33 ч может быть достигнут уровень 
ПДК. Содержится в сточных водах химических, нефтехимических, 
лесохимических, текстильных, кожевенных, пищевых и других 
предприятий. 
Токсическое действие. Оказывает общетоксическое действие. 

Проникает через кожу. Повреждает печень и почки. Воздействие 
паров и аэрозоля раздражает глаза и дыхательные пути. Позднее 
возможно развитие отека легких. Для глаз опасен уже 2%-й рас-
твор. При приеме внутрь – ожоги пищевода и желудка. Ожоги кожи 
вызывает 30%-й раствор. Древесный уксус может вызывать экземы, 
которые быстро заживляются после прекращения контакта. Столо-
вый уксус раздражает слизистые. Концентрации, близкие к 100 
мг/м3, вызывали у рабочих сначала острые, а затем хронические 
риниты, фарингиты, ларингиты, бронхиты, конъюнктивиты. При 
приеме внутрь смертельны дозы от 20 мл. 

Гигиенические нормативы уксусной кислоты приведены 
в табл. 31. 

 
Таблица 31 

Гигиенические нормативы уксусной кислоты 

Воздух  
рабочей зоны

Атмосферный 
воздух 

Вода водо-
источников Почва 

Вещество 
ПДКр.з., 
мг/м3 

ПДК, 
мг/м3 

ПДКв,  
мг/м3 

ПДКп, 
мг/кг 

Класс 
опасности 

Уксусная 
кислота 5,0 0,06 1,0 – 3 

 
Применение. Реагент и растворитель при получении химических 

реактивов, лекарственных средств; при производстве лаков, красок, 
ацетилцеллюлозы, линолеумов, инсектицидов, дезинфицирующих 
средств, некоторых видов пластмасс, латекса, кабельных изделий; 
при изготовлении кино- и фотопленки. Используется в текстильной 
промышленности (вискоза), на кожевенных заводах, в книгопеча-
тании, пищевой промышленности; при силосовании кормов. Тра-
диционная добавка в производстве строительных материалов: 
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натриевая соль входит в состав противоморозильных добавок, на 
30–40 % повышающих прочность бетона при работе до –30 ºC. 
Антропогенные источники поступления в окружающую среду 

бензойной кислоты. Выбросы в атмосферу и со сточными водами 
производств пищевых, текстильных, лесо-химических, химико-
фармацевтических, лаков и красок, синтетического каучука; пред-
приятий органического синтеза, газовых заводов. Обнаружена 
в воде в составе органических загрязнений рек. Сложные эфиры 
и соли содержатся в природных маслах и мигрируют по пищевым 
цепочкам, подвергаясь биотрасформации. Утилизируются микроор-
ганизмами. 
Токсическое действие. Проявляет общетоксическое действие. 

Задерживает рост. Поражает нервную и дыхательную системы. Вы-
зывает гормональные нарушения, лейкоцитоз. Оказывает раздра-
жающее действие: острое и хроническое, общее и местное. Всасы-
вается через кожу. Выявлена генотоксическая опасность. Отмечено 
мутагенное действие. Раздражает слизистые и кожу. Как при 
оральном введении, так и при нанесении на кожу бензойная кисло-
та может вызывать крапивницу, астму, анафилактический шок. 

Гигиенические нормативы бензойной кислоты приведены 
в табл. 32. 

 
Таблица 32 

Гигиенические нормативы бензойной кислоты 

Воздух  
рабочей зоны 

Атмосферный 
воздух 

Вода водо-
источников 

Пищевые 
продукты 

Вещество 
ПДКр.з.,  
мг/м3 

ПДК,  
мг/м3 

ПДКв,  
мг/м3 

ПДК, 
г/кг 

Класс 
опас-
ности 

Бензойная 
кислота – 0,13 – 1,0 3 

 
Применение. В органическом синтезе (бензоилхлорида, бензоата 

натрия, метил- и бензилбензоатов и др.). В производстве красите-
лей, лекарственных средств, душистых веществ. Как антисептик 
и консервирующее средство. В качестве фунгицида. 
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Галогенопроизводные органических кислот при попадании на 
слизистые оболочки разлагаются на галогенводород и соответст-
вующую кислоту и при этом действуют сильнее, чем галогеноводо-
род и кислота в отдельности. Хлорангидрид щавелевой кислоты 
вызывает кашель, одышку, тошноту; толуолсульфохлорид – голов-
ную боль, тошноту, позывы на рвоту. 

Сложные эфиры органических кислот и их галогенпроизвод-
ные, например, аллилформиат, метилхлорформиат, винилацетат, ме-
тилбромацетат, этилбромацетат – наркотики, сильно раздражающие 
слизистые оболочки глаз и дыхательных путей. Сложные эфиры не-
предельных кислот, например, метилакрилат, этилакрилат, метил-
хлоракрилат, обладают наркотическим, общетоксическим и раздра-
жающим действием; бутилакрилат – наркотик, вызывающий 
глубокие нарушения липоидно-жирового обмена; метилметакрилат – 
наркотик и специфически действующий яд. ПДК паров метилметак-
рилата 0,05 мг/дм3. 
Применение. Многие сложные эфиры низших спиртов и кислот 

имеют приятный запах цветов, фруктов и ягод. Некоторые из них 
используются в приготовлении фруктовых эссенций для напитков 
и кондитерских изделий. Этиловый и бутиловый эфиры уксусной 
кислоты – хорошие растворители красок, лаков и клеев. Эфиры 
высших одноосновных кислот и высших одноатомных спиртов яв-
ляются основой природных восков.  

Экспериментальная часть 

Опыт 1. Сравнение силы карбоновых и минеральных кислот 
На полоску индикаторной бумаги наносят по капле растворов 

уксусной и соляной кислот и по шкале определяют рН этих раство-
ров. Результаты опыта записывают в рабочей тетради. 

Опыт 2. Получение и свойства уксусной кислоты 
а) Получение уксусной кислоты 
В пробирку с газоотводной трубкой поместите 1 г уксуснокис-

лого натрия и прилейте 2–3 см3 концентрированной серной кисло-
ты. Закрепите пробирку в штативе и осторожно нагревайте ее. Оп-
ределите по запаху присутствие паров уксусной кислоты. 
Поднесите смоченную водой синюю лакмусовую бумажку к отвер-
стию газоотводной трубки. Что происходит? Напишите уравнение 
реакции и сделайте вывод о наличии уксусной кислоты. 
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б) Свойства уксусной кислоты  
Налейте в пробирку, закрепленную в штативе, 2–3 см3 уксусной 

кислоты и поместите в нее немного цинковой пыли. Подожгите вы-
деляющийся газ. Что наблюдается? Составьте уравнение реакции. 

 В пробирку с раствором углекислого натрия прилейте 2–3 см3 
уксусной кислоты. Что происходит? Почему идет реакция уксусной 
кислоты с солями угольной кислоты? Будет ли реагировать ук-
сусная кислота с солями серной и соляной кислот? Составьте 
уравнение реакции взаимодействия уксусной кислоты с карбона-
том натрия. 

в) Образование ацетата железа 
В одну пробирку налейте 2–3 см3 уксусной кислоты, в другую 

2–3 см3 ацетата натрия и прибавьте в каждую пробирку по несколь-
ко капель раствора хлорида железа (III). В пробирке с ацетатом на-
трия появляется темно-красное окрашивание, характерное для аце-
тата железа. 

Почему не появляется темно-красное окрашивание в пробирке 
с уксусной кислотой? Напишите уравнения реакций. 

Опыт 3. Получение высших жирных кислот и их свойства 
а) Выделение высших жирных кислот из мыла 
В стакане готовят 10–20 см3 водного раствора мыла (1 г мыль-

ной стружки на 8–10 см3 дистиллированной воды). Большую его 
часть оставляют для проведения следующих опытов. 

В пробирку наливают 2–3 см3 полученного водного раствора 
мыла и добавляют 2–3 см3 10%-го раствора серной кислоты. Рас-
твор мутнеет вследствие выпадения нерастворимых в воде высших 
жирных кислот: 

C17H35–COONa + H2SО4  C17H35–COOН + NaHSО4. 

Пробирку со смесью нагревают почти до кипения. Расплавив-
шиеся жирные кислоты всплывают в виде слоя, который затверде-
вает при охлаждении. 

б) Гидролиз мыла (натриевых солей высших жирных кислот)   
В сухую пробирку наливают 1–2 см3 спиртового раствора мыла 

и добавляют 1–2 капли 1%-го спиртового раствора фенолфталеина. 
Содержимое этой пробирки осторожно по стенке переливают 
в пробирку с дистиллированной водой. На границе раздела слоев 
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воды и спиртового раствора мыла появляется кольцо малиново-
розового цвета. 

Анионные мыла – это соли сильного основания и слабых выс-
ших жирных кислот. При добавлении воды натриевые соли высших 
жирных кислот гидролизуются, в результате чего реакция среды ста-
новится слабощелочной, и раствор (в присутствии фенолфталеина) 
приобретает малиновую окраску. При добавлении воды гидролиз 
усиливается и интенсивность окраски индикатора возрастает: 

C17H35–COONa + H2О  C17H35–COOН + NaOH. 

Опыт 4. Омыление жира 
 К 0,5 см3 подсолнечного или другого растительного масла при-

ливают 0,5 см3 30%-го раствора гидроксида натрия и смесь осто-
рожно кипятят 5–6 мин. Омыление считают законченным, если взя-
тая стеклянной палочкой капля жидкости полностью растворится 
в дистиллированной воде с образованием обильной пены при встря-
хивании. 

Опыт 5. Образование сложного эфира  
В пробирку наливают 1 см3 концентрированной уксусной кислоты 

и 1 см3 спирта, затем добавляют 2 капли концентрированной серной 
кислоты. Смесь осторожно нагревают и выливают в стакан с водой. 
Образовавшийся сложный эфир всплывает на поверхность воды. 

Контрольные задания 

1. Составьте уравнения реакций, необходимых для осуществле-
ния следующей цепочки превращений веществ: CH3–CHO  
  СН3СООН  СН3СООNa. 

2. Составьте уравнения реакций, необходимых для осуществле-
ния следующей цепочки превращений веществ: C2H5–COOCH3  
 С2Н5СООН  С2Н5СОCl. 

3. Составьте уравнения реакций, необходимых для осуществле-
ния следующей цепочки превращений веществ: С3Н7СHО  A  
  С3Н7СОOCH3. Укажите продукт А первой стадии. 

4. Уксус представляет собой 3%-й раствор уксусной кислоты. 
Сколько необходимо 80%-й уксусной кислоты для приготовления 
2 кг уксуса? 

5. Сколько граммов магния и 8%-го раствора уксусной кислоты 
потребуется для получения 5,6 дм3 водорода? 
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6. Хватит ли 60 г 20%-го раствора муравьиной кислоты, чтобы 
растворить 4 г цинка, содержащего 2 % примесей, не растворяю-
щихся в кислотах? 

7. Какой объем двуокиси углерода выделится при взаимодейст-
вии 200 см3 0,2 н. раствора углекислого натрия с 200 см3 0,3 н. рас-
твора уксусной кислоты? 

8. Напишите продукты взаимодействия уксусной кислоты: 
а) с раствором NH3; б) NaHCO3; в) Br2, P. 

9. Напишите продукты взаимодействия муравьиной кислоты: 
а) с Mg; б) Ca(OH)2; в) P2O5. 

10. Напишите продукты взаимодействия, бензойной кислоты: 
а) с SOCl2; б) CaO; в) С2Н5ОН, Н+. 

11. Какая реакция используется для отличия карбоновых кислот 
от фенолов? 

12. Приведите пример получения бензойной кислоты в резуль-
тате реакции окисления. 

13. Приведите примеры получения солей карбоновых кислот. 
14. Приведите примеры получения органических кислот при 

проведении реакций гидролиза. 
15. Приведите примеры получения функциональных производ-

ных органических кислот. 
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Приложение 1  
 
Классификация органических соединений по функциональным 

группам. 
 

Таблица 1 

Монофункциональные производные 

Функциональные группы 

фтор, хлор, бром, йод 
спиртовой гидроксил- 
(связан с sp3-атомом 

углерода) 

фенольный 
гидроксил (свя-
зан с бензоль-
ным кольцом) 

окси- 

Галогенопроизводные 

углеводородов R - X

(X: F, Cl, Br, I) 

Спирты 

C -   OH
sp3

 

Фенолы 
R

OH
 

Простые эфи-
ры 

R - O - R` 

1 2 3 4 
Галогеналканы: 
– первичные 

R-C-X
H

H

 
 
– вторичные 

C - X

H

R

`R
 

 

– третичные 

R-C-X
R

R

 
 

Галогеналкены: 
– винилгалогениды
R–CH=CH–X 
 
 

Спирты: 
– первичные 

R - C - OH

H

H

 
 

– вторичные  

C - OH

H

R

R
 

– третичные 

R - C - OH

R

R

 
 
– виниловые  
спирты* 
R–CH=CH–OH 

 

OH
 

фенол 
 

Симмет-
ричные 
R–O–R 
 
Несиммет-
ричные 
R–O–R` 
 
Алифати-
ческие 
AlK–O–AlK 
 
Ароматиче-
ские 
Ar–O–Ar 
 
Смешанные 
AlK–O–Ar 
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Окончание табл. 1 

1 2 3 4 
– аллилгалогениды
R–CH=CH–CH2–X  
 
Бензилгалогениды:

CH2-X
 

Фенилгалогениды:

X
 

– аллиловые спирты 
R–CH=CH–CH2–OH  
 
– бензиловые  
спирты 

CH2-OH
 

 
 

  

Примечания: 
* – название «виниловые спирты» не соответствуют определению класса 

«спирты», т. к. ОН-группа связана не с sp3-, а sp2-гибридизованным атомом угле-
рода. Их правильное название «енолы». 

 
Таблица 2 

Полифункциональные производные 

Галогенопроизводные Спирты Фенолы 
Вицинальные 
дигалогениды 
CH2 - CH2

X X  
 
Геминальные 
дигалогениды 

R - C
X
X

H  
 
Галоформы: 
хлороформ CHCl3
бромоформ CHBr3
йодоформ CHI3 
 
CCl4  
тетрахлорметан 

Вицинальные 
диолы (гликоли) 
CH2 - CH2

OH OH  
этиленгликоль 

Глицерины  
(3 ОН-группы) 
 
Тетриты  
(4 ОН-группы) 
 
Пентиты  
(5 ОН-групп) 
 
Гекситы  
(6 ОН-групп) 
 

Двухатомные: 

OH

OH OH

OH OH

OH

гидрохинон   резорцин     пирокатехин 
 
Трехатомные: 

HO
OH

OH

 
        флороглюцин 
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Таблица 3  

Названия карбоновых кислот 

Формула 
Название  

по систематической 
номенклатуре 

Тривиальное 
название 

Монокарбоновые кислоты 
HCOOH Метановая Муравьиная 

CH3–COOH Этановая Уксусная 
CH3–CH2–COOH Пропановая Пропионовая 

CH3–(CH2)2–COOH Бутановая Масляная 
CH3–(CH3)CH2–COOH 2-метилпропановая Изомасляная 

CH3–(CH2)3–COOH Пентановая  Валериановая 
CH3–(CH2)4–COOH Гексановая  Капроновая 
СH3–(CH2)14–COOH Гексадекановая Пальмитиновая 
СH3–(CH2)16–COOH Октадекановая Стеариновая 
СH3–(CH2)7–СH=СH– 

–(CH2)7–COOH 
Октадецен-9-овая Олеиновая 

СH3–(CH2)4–СH=СH– 
–СH2–СH=СH–(CH2)7– 

–COOH 

Октадекадиен-
9,12-овая 

Линолевая 

СH3–CH2–СH=СH–СH2– 
–СH=СH–CH2–СH=СH– 

–(CH2)7–COOH 

Октадекатриен-
9,12,15-овая 

Линоленовая 

C6H5–COOH  
или              

COOH

 

Бензойная  

CH2═CH–COOH Пропеновая Акриловая 
CH2═C(CH3)–COOH 2-метилпропеновая Метакриловая 

Дикарбоновые кислоты 
HOOC–COOH Этандиовая Щавелевая 

HOOC–CH2– COOH Пропандиовая Малоновая 
HOOC–(CH2)2–COOH Бутандиовая Янтарная 
HOOC–(CH2)4–COOH Гександиовая Адипиновая Ре
по

зи
то

ри
й Б

ГА
ТУ
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Окончание табл. 3 

Формула Систематическое 
название 

Тривиальное 
название 

COOH

COOH  

 Фталевая 
 
 
 

COOH

HOOC  

 Терефталевая 

HOOC–CH═CH–COOH Бутен-2-диовая  Малеиновая 
Галогенкарбоновые, гидроксикарбоновые, аминокарбоновые, 

оксокарбоновые 
ClCH2–COOH Хлорэтановая Хлоруксусная 
HOCH2–COOH 2-Гидроксиэтановая Гликолевая 

CH3–CH(OH)–COOH 2-Гидрокси-
пропановая 

Молочная 

HOOC–CH(OH)– 
–CH2–COOH 

Гидроксибутан-
диовая 

Яблочная 

HOOC–CH(OH)– 
–CH(OH)–COOH 

2,3-дигидрокси-
бутандиовая 

Винная 

HOOC–CH2– 
–C(OH)(COOH)–CH2–COOH 

2-гидроксипропан-
1,2,3-трикарбоновая 

Лимонная 

COOH

OH  

2-гидрокси-
бензойная 

Салициловая 

NH2CH2–COOH 2-Аминоэтановая Глицин, (ами-
ноуксусная) 

CH3–CH2(NH2)–COOH 2-Аминопропановая Аланин (ами-
нопропионовая) 

CH3–C(O)–COOH  Пировино-
градная 
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Основные принципы номенклатуры карбоновых кислот 

Названия карбоновых кислот по систематической номенклатуре 
образуют из названия углеводорода, соответствующего главной 
цепи, и окончания «овая кислота». Нумерацию начинают от атома 
углерода карбоксильной группы. В основе названий по рациональ-
ной номенклатуре лежит название второго члена гомологического 
ряда алифатических кислот уксусная кислота.  

Многие карбоновые кислоты сохраняют тривиальные названия, 
часто связанные с природным источником их выделения: муравьи-
ная (от лат. «муравей»), уксусная (от лат. «уксус»), масляная (от 
лат. «масло»), янтарная и др. Для ряда кислот используется также 
так называемая карбоновая номенклатура, в которой кислоты рас-
сматривают как продукты замещения водородных атомов углево-
дорода на карбоксильную группу. 
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Приложение 2 

Номенклатура органических соединений 

Номенклатура – это система правил построения названия со-
единения.  

Существуют три типа номенклатуры: 
1. Эмпирическая (тривиальная) объединяет случайные, истори-

чески сложившиеся названия. Она весьма распространена. Примеры: 
ацетон (СН3СОСН3), ацетилен (НС≡СН), этилен (СН2=СН2), изо-
прен (СН2=С–СН=СН2) и др. 

2. Рациональная номенклатура, учитывающая структуру со-
единения. Например, триметилметан: 

CHH3C CH3

CH3  
3. Систематическая (международная) – общепринятая.  
В рамках этой номенклатуры соединения рассматриваются как 

продукты усложнения нормальных предельных углеводородов ли-
бо незамещенных циклов, получаемые путем замещения атомов 
водорода какими-либо структурными фрагментами (заместителя-
ми). Характер заместителя указывается приставкой или окончани-
ем. Для уточнения их местоположения производится нумерация 
атомов углерода основы. 

Способы построения названия по систематической номенклатуре 
можно проиллюстрировать на примере ациклических соединений. 

Для того чтобы назвать ациклическое соединение по этой но-
менклатуре необходимо: 

1. Выбрать основу – главную цепь. В качестве главной избирает-
ся самая длинная цепь углеродных атомов, в которой содержатся 
кратные связи, функциональные группы. Число атомов углерода 
в главной цепи определяет название нормального предельного уг-
леводорода, лежащего в основе называемого соединения. 

2. Пронумеровать атомы углерода главной цепи, начиная с более 
замещенного конца. Начало нумерации определяет, прежде всего, 
старшая функциональная группа, затем кратная связь и углеводо-
родный заместитель. 

По уменьшению старшинства некоторые функциональные груп-
пы располагаются следующим образом:  
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C
O

OR
C

O

OH
, -SO3H, , -C N, C

O

H
C O, -OH, -NH2

 
3. Составить название, включающее названия заместителей в алфа-

витном порядке, название главной цепи, суффикс, характерный для 
кратной связи и старшей функциональной группы. Положение замести-
телей и функциональной группы в главной цепи указывается цифрами. 
Суффиксы, характерные для некоторых классов органических соедине-
ний, приведены в табл. 1  

 
Таблица 1 

Суффикс по систематической номенклатуре некоторых классов  
органических соединений 

Класс 
называемого соединения 

Суффикс 
в систематической номенклатуре 

Предельные углеводороды 
СnH2n+2 

-ан (алканы) 

Этиленовые углеводороды 
СnH2n 

-ен (алкены) 

Ацетиленовые углеводороды 
СnH2n–2 

-ин (алкин) 

Диеновые углеводороды 
СnH2n–2 

-диен (алкадиен) 

Спирты 
R–OH -ан + ол 

Альдегиды 

C
O

H
R

 

-ан + аль 

Кетоны  
C
O

RR
 

-ан + он 

Карбоновые кислоты 

CR
O

OH  

-ан + овая кислота 

, 
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Примеры названий органических соединений в номенклатуре 
IUPAC приведены ниже. 

Углеводородные остатки (алкильные группы) образуют свое на-
звание от соответствующего алкана с заменой суффикса «-ан» на 
суффикс «-ил» (табл. 2). 

При составлении названия последовательно выполняют сле-
дующие правила.  

1. Определяют класс соединений по старшей характеристиче-
ской группе и добавляют соответствующий суффикс (см. табл. 1).  

2. Определяют родоначальную структуру по следующим крите-
риям в порядке падения старшинства: а) содержит старшую харак-
теристическую группу; б) содержит максимальное число характе-
ристических групп; в) содержит максимальное число кратных 
связей; г) имеет максимальную длину. Родоначальную структуру 
обозначают в корне названия в соответствии с длиной цепи или 
размером цикла: С1 – «мет», С2 – «эт», С3 – «проп», С4 – «бут», С5 
и далее – корни греческих числительных.  

3. Определяют степень насыщенности и отражают ее в суф-
фиксе: «ан» – нет кратных связей, «ен» – двойная связь, «ин» – 
тройная связь.  

4. Устанавливают остальные заместители (углеводородные ра-
дикалы и младшие характеристические группы) и перечисляют их 
названия в префиксе в алфавитном порядке.  

5. Устанавливают умножающие префиксы – «ди», «три», «тет-
ра», указывающие число одинаковых структурных элементов (при 
перечислении заместителей в алфавитном порядке не учитываются).  

6. Проводят нумерацию родоначальной структуры так, чтобы 
старшая характеристическая группа имела наименьший порядко-
вый номер. Локанты (цифры) ставят перед названием родоначаль-
ной структуры, перед префиксами и перед суффиксами.  

Примеры названий соединений по систематической номенк-
латуре: 

CHH3C CH3

CH3

1 2 3

 
2-метилпропан 

CHH3C CH2

CH3

1 2 3
CH CH3
CH3

4 5

 
2, 4-диметилпентан 
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Таблица 2 

Углеводороды и углеводородные остатки 

Углеводородные остатки Углеводород  
и его название формула тривиальное 

название 
характер 
радикала 

СnH2n+2 (R–H) 
алкан 

СnH2n+1–(R–) 
 

алкил  

СН4 метан СН3– метил  
СН3–СН3 этан СН3–СН2– этил первичный
СН3–СН2–СН3 

пропан 
СН3–СН2–СН2– 

CHH3C CH3
 

пропил 
изопропил 

(вторпропил)

первичный
вторичный

СН3–СН2–СН2–СН3 
бутан 

СН3–СН2–СН2–СН2– 
CHH3C CH2 CH3

 

бутил 
втор-бутил

первичный
вторичный

CHH3C CH3

CH3  
изобутан 

(2-метилпропан) 

CHH3C CH2

CH3  

CH3C CH3

CH3  

изобутил 
 
 

трет-бутил

первичный
 
 

третичный

СН3–(СН2)3–СН3 
пентан 

СН3–(СН2)3–СН2– н-пентил 
(н-амил) 

первичный

CHH3C CH2

CH3

CH3

 
изопентан 

(2-метилбутан) 

CHH3C CH2

CH3

CH2-

 
изопентил 
(изоамил) 

первичный

СnH2n алкен 
СН2=СН2 

этилен (этен) 

СnH2n–1 – 
СН2=СН– 

 

алкенил 
винил 

 

СН2=СН–СН3 
пропилен 
(пропен) 

СН2=СН–СН2– 
 

аллил первичный

СnH2n–6  
арен 

СnH2n–7 – арил  

С6H6  
бензол 

С6H5– 

 

фенил  
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Приложение 3  
 

Таблица 1 

Номенклатура предельных углеводородов алифатического ряда  
с нормальной (неразветвленной) цепью 

Молекулярная 
формула Название 

СН4 метан 
С2Н6 этан 
С3Н8 пропан 
С4Н10 бутан 
С5Н12 пентан 
С6Н14 гексан 
С7Н16 гептан 
С8Н18 октан 
С9Н20 нонан 
С10Н22 декан 
С11Н24 ундекан 
С12Н26 додекан 
С16Н34 гексадекан (н-цетан) 
С17Н36 гептадекан 
С20Н42 эйкозан 
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Таблица 2 

Номенклатура и изомерия алкадиенов 

Молек. 
формула 

Сокращенная структурная 
формула Название Тип изомерии 

С3Н4 СН2=С=СН2 пропадиен Нет изомеров 

С4Н6 СН2=С=СН–СН3 бутадиен-1,2

Изомерия положе-
ния двойных  
связей (куммули-
рованные связи) 

С4Н6 СН2=СН–СН=СН2 бутадиен-1,3

Изомерия положе-
ния двойных  
связей (сопряжен-
ные связи) 

С5Н8 СН2=С=СН–СН2–СН3 пентадиен-1,2

Изомерия положе-
ния двойных  
связей (куммули-
рованные связи) 

С5Н8 СН2=СН–СН=СН–СН3 пентадиен-1,3

Изомерия положе-
ния двойных свя-
зей (сопряженные 
связи) 

С5Н8 
СН2=СН–СН2–

СН=СН2 
пентадиен-1,4

Изомерия  
положения двойных 
связей (изолиро-
ванные связи) 

С5Н8 
CH2C CH
CH3

CH2

 
2-метил-

бутадиен-1,3
Изомерия  
углеродной цепи 

 

 170

Таблица 3 

Структура и номенклатура карбоциклических углеводородов 

Молекулярная 
формула 

Схематическая 
запись Название Группа 

С5Н10 
 

циклопентан Алициклические 
(предельные) 

С6Н12 
 

циклогексан алициклические 
(предельные) 

С5Н8 
 

циклопентен алициклические 
(непредельные) 

С6Н8 
 

циклогексадиен-1,3 алициклические 
(непредельные) 

С6Н6 
 

бензол ароматические 

С7Н8 CH3
метилбензол 

(толуол) ароматические 
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