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1. Аннотация 

         Методические материалы к занятиям по дисциплине БД.08. «Химия» 

общеобразовательного цикла с учетом получаемой профессии, программы подготовки 

специалистов среднего звена по укрупненной группе специальностей 49.00.00. 

«Физическая культура и спорт» были разработаны в формате - теоретический материал с 

практическими заданиями и шаблонами их решения – для студентов всех специальностей 

49.00.00., учащихся старших классов общеобразовательных и специализированных школ, 

лицеев, гимназий, студентов других колледжей, слушателей подготовительных курсов, а 

также для преподавателей химии и интересующихся данной наукой. 

 

2. Пояснительная записка 

Общеобразовательная дисциплина «Химия» является обязательной частью 

общеобразовательного цикла образовательной программы в соответствии с ФГОС по 

укрупненной группе специальностей 49.00.00. Рабочая программа по химии разработана 

для «Училища (колледжа) олимпийского резерва Тульской области», обучение в котором 

осуществляется на базе основной общеобразовательной школы и предназначена для 

дальнейшего углубления и расширения знаний по химии, полученных студентами в 8 - 9 

классах общеобразовательной школы. Программа составлена в соответствии с учебным 

планом училища и предусматривает углубление знаний по теоретическим и прикладным 

основам химии. Изучение химии должно способствовать формированию у студентов 

материалистического мировоззрения, обеспечивать качественно новый уровень 

подготовки кадров среднего профессионального физкультурного звена и спортсменов 

олимпийского резерва.  

На современном этапе знание таких дисциплин как биология, химия, физика, 

экология считается жизненно необходимым навыком, так как данные дисциплины 

позволяют понять строение, функционирование и химические реакции, происходящие в 

живых организмах не только в покое, но и при выполнении физических упражнений и 

движений. 

Цель дисциплины формирование у студентов химической составляющей 

естественнонаучной картины мира как основы принятия решений в жизненных и 

производственных ситуациях, ответственного поведения в природной среде. 

Задачи дисциплины: 

1) сформировать понимание закономерностей протекания химических процессов и 

явлений в окружающей среде, целостной научной картины мира, взаимосвязи и 

взаимозависимости естественных наук; 

2) развить умения проводить расчеты по химическим формулам и уравнениям 

химических реакций, планировать и интерпретировать результаты химических 

экспериментов, 

3) сформировать навыки проведения химических экспериментальных исследований 

с соблюдением правил безопасного обращения с веществами и лабораторным 

оборудованием; 

4) развить умения анализировать, оценивать, проверять на достоверность и обобщать 

информацию химического характера из различных источников; 

5) сформировать умения прогнозировать последствия своей деятельности и 

химических природных, бытовых и производственных процессов, в том числе в сфере 

физической культуры и спорта;  

6) сформировать понимание значимости достижений химической науки и 

технологий для развития социальной и производственной сфер, в том числе в сфере 

физической культуры и спорта. 

Трудоемкость дисциплины «Химия» на базовом уровне составляет максимальной 

нагрузки 84 часа, из которых 70 часов – базовый модуль (включает два раздела) и 6 часов 

– прикладной модуль (состоит из одного раздела), включающий практико-
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ориентированное содержание, усиливающее профильную составляющую по конкретной 

специальности «педагог по физической культуре и спорту». Третий раздел 3. «Химия в 

жизни общества» реализуется на материале кейсов, связанных с экологической 

безопасностью и оценкой последствий бытовой и производственной деятельности, в том 

числе и в сфере физической культуры и спорта. В соответствии с учебным планом 

училища предмет «Химия» изучается на 1-ом курсе в 1 (34 часа) и 2 (40 часов) семестрах.        

В связи с гуманитарным профилем учебного заведения на предмет отводится всего 

84 часа, из которых 28 отдано на практические и лабораторные работы, 4 на 

самостоятельную работу и 4 на дифференцированный зачет в форме итоговой 

контрольной работы. Практические и лабораторные работы разбиты по 1 часу, поэтому 

почти каждое занятие включает практику.  

Данные методические материалы были разработаны и составлены именно в таком 

формате, потому что количество часов гуманитарного профиля не дает возможности 

более глубоко изучить материал, который необходим будет студентам для изучения 

особенностей строения и функционирования организма человека. На мой взгляд, такое 

количество часов позволяет только ознакомиться с дисциплиной «Химия». Однако 

ежегодно в колледж приходят учиться определенная группа студентов, которым данный  

предмет дается очень сложно. Учитывая данную особенность и многолетний опыт работы 

со студентами первого курса, был подготовлен именно такой формат теоретического 

материала с практическими заданиями и шаблонами их решения.   

Вашему вниманию представляется несколько тем из разных разделов дисциплины 

«Химия», знание некоторых из них необходимы для дальнейшего изучения предметов 

общепрофессионального цикла. 

 

3.Тематика теоретического материала с практическими заданиями, 

шаблонами их решения и вариантами для оценивания знаний студентов 

Раздел 1. ОСНОВЫ ОБЩЕЙ И НЕОРГАНИЧЕСКОЙ ХИМИИ 

 

 Тема 1.1. Введение. Предмет химии. 

План  

1. Предмет современных химических наук 

2. Основные понятия и термины химии 

3. Учения, теории и законы химических наук 

4. Шаблон нахождения и написания относительной атомной, относительной 

молекулярной и молярной масс.  

Задание по лекции 

1. Изучить теоретический материал. 

2. Составить конспект по плану и записать его в рабочую тетрадь. 

3. Выполните и оформите индивидуальное задание по данной теме – ответить на 

вопросы по лекции. Сдайте его преподавателю в ближайшие семь дней. 

 

Вопрос 1. Предмет современных химических наук 

Химия – наука о веществе, его строении, свойствах и реакциях, приводящих к получению 

новых веществ. 

Предмет современной химии – это вещества и явления, происходящие на атомно-

молекулярном уровне. 

Основными задачами химии являются: 

- изучение веществ и их свойств; 

- получение веществ с заранее заданными свойствами; 

- исследование энергии химических превращений; 

- развитие и интенсификация химической промышленности, разработка экологически 

безопасных и безотходных технологий. 
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Современная химии составляет обширную область человеческих знаний и играет 

огромную роль в развитии научно-технического прогресса. Химия проникает практически 

во все отрасли научной и практической человеческой деятельности, обеспечивая 

переработку природных ресурсов и создавая новые, неизвестные в природе материалы. 

Использование достижений химии в промышленности позволяет производить 

строительные материалы, твердые, сверхтвердые и жаропрочные сплавы, синтетические 

каучуки и искусственные волокна, пластические массы и взрывчатые вещества, 

красители, минеральные удобрения, лекарственные вещества и многое другое. Химия 

имеет огромное значение не только для практической деятельности человека, но и для 

научного понимания картины мира. Явления и объекты природы изучаются 

естественными науками – физикой, химией, географией, геологией, биологией, 

астрономией и т.д. 

Химия изучает явления и объекты природы на молекулярно-атомном уровне, в отличие, 

например, от биологии или геологии, изучающих более крупные образования.  

Химия включает в себя отдельные самостоятельные химические науки, которые 

отличаются по своим задачам и методам работы, но связаны между собой и имеют ряд 

пограничных областей. Химия тесно связанны с другими естественными науками. Однако 

четких границ между разными областями химии не существует. 

Заполните пустые строчки в таблице самостоятельно. 

Важнейшие самостоятельные химические науки 

Название химических наук Предмет исследования 

Неорганическая химия Изучает химические элементы и их соединения, 

за исключением углеводородных соединений и 

их производных, которые изучает органическая 

химия 

Органическая химия Изучает углеводороды и их производные 

Теоретическая, общая и 

физическая химия 

Изучает строение вещества, физические явления 

и общие закономерности химических реакций 

Термохимия Изучает превращение энергии при химических 

реакциях 

Электрохимия Изучает взаимосвязь между химическими 

реакциями и электрическими явлениями 

Химическая технология Изучает применение химических знаний и 

методов работы к технологическим 

производственным процессам и необходимое для 

этого промышленное оборудование 

Аналитическая химия Изучает качественный и количественный состав 

веществ 

Препаративная химия Изучает процессы получения веществ 

Биохимия Изучает химические реакции, протекающие в 

живых организмах 

Химия высокомолекулярных 

соединений 

 

Математическая химия  

Геохимия Изучает закономерности поведения  химических 

элементов в земной коре 

Космохимия Изучает элементный состав космических тел 

Вопрос 2. Основные понятия и термины химии 

В широком смысле слова вещество представляет собой однородный вид материи, каждая 

частица которого обладает одинаковыми физическими свойствами. Наиболее важными 
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физическими свойствами вещества являются: его агрегатное состояние, цвет, плотность, 

температура плавления и кипения, тепло- и электропроводность. С точки зрения 

современной химии, под веществом подразумевают абсолютно чистую, без примесей 

материю, причем  единичная частица материи (молекула или атом) уже образует 

вещество, обладает химическими свойствами и может превращаться в другие вещества. 

Атом – элементарная частица, состоящая из положительно заряженного атомного ядра и 

движущихся вокруг него отрицательно заряженных электронов. 

Является пределом химической делимости материи. Атомы могут взаимодействовать 

между собой, образуя молекулы. Поэтому молекулу можно представить как систему, 

состоящую из связанных между собой атомов. Эта система, как единое целое 

характеризуется новой общностью свойств.   

Ядро атома содержит протоны и нейтроны. Число электронов в атомах равно 

положительному заряду ядра, который равен по величине и противоположен по знаку 

сумме зарядов электронов. 

Ионы – это электрически заряженные частицы, образовавшиеся из атомов (или группы 

атомов) вследствие потери или  присоединения электронов. 

Положительно заряженные ионы называются катионами. Отрицательно заряженные 

ионы – анионами. 

При физических превращениях ионы не изменяются. 

Свободным радикалом называют частицу, обладающую ненасыщенной (свободной) 

валентностью. Это означает, что в состав свободного радикала входит атом, который 

образует меньшее число связей, чем это соответствует его валентности. Иначе говоря, 

свободный радикал – это частица, имеющая один неспаренный электрон. Большинство 

свободных радикалов обладают очень высокой реакционной способностью и не 

существуют в виде стабильного вещества. 

Приведите самостоятельно примеры формул и названий 3-4 свободных радикалов.  

Молекула – эта наименьшая частица вещества, обладающая его химическими 

свойствами. 

Химические свойства молекулы определяются ее составом и строением. Понятие 

молекулы с точки зрения физики и химии не всегда совпадают. Физика рассматривает 

молекулы сами по себе, а химия во взаимосвязи веществ, друг с другом. Типичный 

пример - угольная кислота (Н2СO3): для химика обыденное вещество, а для физика оно не 

существует из-за неспособности к стабильному самостоятельному существованию 

(распадается на СО2 и Н2О). Все вещества состоят из атомов. 

Молекула способна к самостоятельному существованию и состоит из одинаковых или 

разных атомов, соединенных в одно целое химическими связями. Однако не всякое 

вещество состоит из молекул. Известно много веществ немолекулярного строения, к ним 

относятся вещества с ионными или атомными кристаллическими решетками. Все 

вещества по строению делят на две группы - простые и сложные. 

Простые вещества – это вещества, состоящие из одного вида атома. 

Например - О2 - молекулярный кислород, состоит и одного вида атомов кислорода, 

поэтому это простое вещество. Приведите самостоятельно примеры 3-4 простых веществ 

и объясните, почему это простые вещества. 

Сложные вещества – это вещества, состоящие из разных видов атомов.  

Например – Н2SO4 – серная кислота, состоит из трех видов атомов двух атомов водорода, 

одного атома серы и четырех атомов кислорода. Поэтому это сложное вещество. 

Приведите самостоятельно примеры 3-4 сложных веществ и объясните, почему это 

сложные вещества. 

Химический элемент – это определенный вид атомов, характеризующийся одинаковым 

положительным зарядом ядра. По-гречески элемент – составная часть. 

Свойства всех атомов одного и того же элемента одинаковы и отличаются от свойств 

атомов других элементов. Атом носитель свойств химических элементов. В настоящее 
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время известно ____ химических элементов, но лишь 92 встречаются в природе в 

естественном состоянии. Элементы, называемые благородными газами, обычно находятся 

в виде изолированных атомов. Интересно, что наибольшее распространение в природе 

имеют элементы малой атомной массы: в космосе это водород и гелий, в живых 

организмах – водород, кислород, азот и углерод, в земной коре – кислород, кремний, 

алюминий и железо. Вне Земли в пределах, досягаемых для наблюдения, не обнаружено 

элементов, отличающихся от тех, которые уже открыты. Более того элементы, из которых 

состоят падающие на Землю метеориты, идентичны с земными.  

По предложению шведского химика Й.Я. Берцелиуса каждый химический элемент 

обозначается соответствующим символом – первыми буквами их латинского названия. 

Химический элемент - совокупность одного и того же вида атомов. Например, символ 

Сu (купрум) обозначает один атом меди, Н (аш) – один атом водорода и т.д. Приведите 

самостоятельно примеры 6-8 символов и их названий химических элементов. 

Химическая формула – это условная запись состава вещества с помощью символов 

элементов и подстрочных индексов. 

Состав веществ условно обозначают химическими формулами, в которых 

соответствующими символами указывают химические элементы, входящие в состав 

вещества, а цифрами индексами справа внизу – число атомов химического элемента.  

Индекс обозначает число атомов данного элемента в молекуле. 

Коэффициент – число, стоящее перед химической формулой. 

Например, молекула серной кислоты Н2SO4 включает 2 атома водорода, один атом серы 

(индекс 1 не пишут) и 4 атома кислорода.   

Приведите самостоятельно примеры 5-6 формул веществ с их названиями и объяснением 

их состава.  

Важно понимать различие между терминами «простое вещество» и «химический 

элемент». Например, азот как химический элемент – это вид атомов с зарядом ядра +7, 

которые могут входить в состав простого вещества (азота) или сложных веществ (аммиак, 

азотная кислота, белки и т.д.) как простое вещество азот характеризуется определенными 

физическими и химическими свойствами.  

Один и тот же элемент может образовывать разные простые вещества – это явление 

называется аллотропией. Различные простые вещества, состоящие из атомов одного 

элемента, называются аллотропными модификациями. 

Аллотропия – это способность химического элемента образовывать несколько простых 

веществ. 

Явление аллотропии может быть вызвано двумя причинами: 

- разным числом атомов в молекуле; 

- образованием различных кристаллических форм. 

Известно свыше 400 аллотропных модификаций простых веществ. 

Например, молекула фосфора в газообразном состоянии состоит из четырех атомов 

фосфора Р4, а при температуре выше 14000С – Р2. Твердый фосфор образует несколько 

аллотропных модификаций, наиболее известны из которых – белый, черный и красный 

фосфор, структура, физические и химические свойства, которых сильно различаются. 

Приведите самостоятельно примеры 2-4 аллотропных модификаций простых веществ, их 

формул и названий.  

В химии используют различные химические формулы. Виды химических формул: 

Молекулярные формулы – это формулы, которые указывают истинное число атомов в 

молекуле. Например, Н2SO4. 

Эмпирическая (простейшая) формула – это формула, которая указывает только 

разновидность атомов входящих в молекулу. Например, НSO.  

Электронные формулы - это формула, которая указывает количество электронов 

участвующих в формировании химических связей между атомами в молекуле. Электроны 

в таких формулах обозначают точками.  



8 
 

Графические (структурные) формулы - это формула, которая указывает расположение 

атомов в молекуле. Здесь каждая связь обозначается черточкой. Например. 

 

                                                                     O               OH 

  S  

 

                                                                     O               OH 

Приведите по 2-3 примера всех видов формул самостоятельно. 

Атомы в молекулах взаимосвязаны между собой согласно их валентности.  

Валентность – это способность атомов элементов образовывать химические связи. 

Количественной мерой валентности является число связей, образованных данным атомом 

с другими и обозначается римскими цифрами. Например, Н (I), О (II), Al (III). 

Валентность атомов в составе каждого конкретного вещества постоянна. Однако есть 

атомы, которые проявляют разную валентность в составе разных веществ. Например, азот 

N может проявлять валентность I, II, III, V.  

Массы атомов и молекул очень малы. Поэтому логично было ввести новые единицы 

измерения массы в химии, выбрав в качестве эталона массу одного из элементов. В 

современной физике и химии в качестве единицы атомной массы выбрана 
1

12
 массы атома 

углерода 12С. Новая единица получила название атомной единицы массы. 

Атомная единица массы (а.е.м.) - внесистемная единица, применяемая для выражения 

масс атомов, молекул, атомных ядер и элементарных частиц. Определяется как 
1

12
 массы 

атома углерода 12С в основном состоянии: 

 1а.е.м. = 1,660539040*10-27кг ≈ 1,66*10-27кг 

Массы всех атомов и молекул, таким образом, могут быть выражены в атомных единицах 

массы. В таких случаях говорят об абсолютной атомной массе (ma) 

или абсолютной молекулярной массе (Mмол). Эти величины имеют размерность [а. е. м.]. 

Довольно удобно выражать атомные массы всех элементов относительно массы 

эталонной единицы. Масса атома, рассчитанная относительно  1а.е.м., получила название 

относительной атомной массы. 

Относительная атомная масса элемента Ar – это отношение массы атома к 
1

12
 массе 

атома углерода 12С. 

Относительная атомная масса - величина безразмерная! 

Относительная атомная масса показывает, во сколько раз масса данного атома 

больше 
1

12
 массы атома углерода. 

Например, Ar(H) = 1, т. е. один атом водорода имеет такую же массу, как  
1

12
 атома 

углерода; а запись Ar(Mg) = 24 означает, что атом магния в 24 раза тяжелее, чем 
1

12
 атома 

углерода. 

Относительные атомные массы 
Численные значения абсолютных масс атомов, выраженные в а.е.м. или у.е., совпадают со 

значениями относительных атомных масс. 

Значения относительных атомных масс элементов приведены в Периодической системе 

химических элементов Д.И. Менделеева. В случае, если у элемента есть несколько 

изотопов, в качестве атомной массы в периодической таблице указывается среднее 

значение массы всех изотопов. 

При решении расчётных задач атомная масса округляется по правилам математики 

до ближайшего целого числа. 

Например: Ar(P) = 31, Ar(Ge) = 73, Ar(Zn) = 65. Исключением является хлор, атомная 

масса которого округляется до десятых Ar(Cl)=35,5 
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 Атомная масса меди. При решении некоторых расчетных задач повышенной или 

олимпиадной сложности принято округлять до десятых и атомную массу меди Ar(Cu) = 

63,5. Однако, в большинстве экзаменационных заданий и задач базового уровня масса 

меди округляется до целого числа Ar(Cu) = 64. Атомные массы элементов, приведённые в 

таблице Менделеева, имеют дробные значения. Это связано с тем, что в данном случае 

речь идёт о средней относительной атомной массе элемента. Она рассчитывается с учётом 

распространённости изотопов элемента в природе. 

По аналогии с относительной атомной массой можно ввести величину, которая 

показывает, во сколько раз масса молекулы больше 
1

12
 атома углерода 12C, - 

относительную молекулярную массу. 

Относительная молекулярная масса вещества Mr – это отношение массы молекулы к 

массе 
1

12
 атома углерода 12С: 

                                                 M(молекулы) = 
𝑚(молекулы)

1

12
 𝑚(𝐶)

   

Относительная молекулярная масса - величина безразмерная! 

Относительная молекулярная масса равна сумме относительных атомных масс 

химических элементов, образующих данное соединение с учётом числа атомов 

каждого элемента. 
Например, относительная молекулярная масса серной кислоты равна 

Mr(H2SO4) = 2Ar(H)+Ar(S)+4Ar(O) = 2*1+32+4*16 = 98а.е.м. 

Таким образом, молекула серной кислоты в 98 раз тяжелее, чем одна атомная единица 

массы (1,66*10-27кг). 

Относительные молекулярные массы простых веществ, имеющих немолекулярное 

строение, численно равны относительным атомным массам соответствующих элементов.      

Mr(Fe) = Ar(Fe) = 56a.e.м. 

Атомы и молекулы очень малы и имеют чрезвычайно малую массу. Поэтому отсчитать 

поштучно необходимое количество атомов или молекул не представляется возможным. В 

связи с этим была введена физическая величина «количество вещества», единицей 

измерения которой является моль. 

Количество вещества (υ «ню» или n «эн») - порция вещества, содержащая определённое 

число его частиц. Количество вещества показывает, сколько наименьших частиц 

(структурных единиц - молекул или наименьших повторяющихся фрагментов для веществ 

немолекулярного строения) данного вещества содержится в том или ином его образце. 

Для обозначения количества вещества наряду с обозначением υ используют также 

букву n, поэтому в литературе можно встретить оба обозначения. 

Моль - это количество вещества, содержащее 6,02*1023 структурных единиц данного 

вещества. 

Моль - это количество вещества, содержащее число граммов, равное его молекулярной 

массе. Понятие «моль» применимо к любым штучным объектам.  1моль любых частиц 

содержит одинаковое их количество, а именно 6,02*1023. 

12г углерода 12С содержат около 602000000000000000000000 атомов. 

Число 6,02*1023 называется числом Авогадро. 

Числу Авогадро численно равна постоянная Авогадро NA, которая имеет размерность 

моль-1 

NA = 6,02*1023моль-1 = 6*1023моль-1 

Если вещество содержит  молекул или других структурных единиц, то, зная число 

Авогадро, можно определить его количество в молях. 

υ = 
𝑁

NA 
 

Зная количество вещества, можно определить, сколько структурных единиц (атомов, 

молекул, ионов, электронов и т. д.) в нём содержится. 
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N = υ * NA 

Например, 5моль углекислого газа (СО2) содержат 5моль*6*1023моль-1 = =3*1024молекул. 

Так как непосредственно измерить число молекул невозможно, то необходимо связать эту 

величину с другими величинами, которые можно измерить, например, с массой вещества. 

Масса вещества, делённая на его количество, называется молярной массой: 

Молярная масса – это физическая величина, равная отношению массы вещества к его 

количеству. Молярная масса - М(в г/моль) численно совпадает с относительной 

молекулярной массой Мr. Взаимосвязь между молярной массой, количеством вещества и 

его массой выражается соотношениями: 

m = υ * M      или           υ = 
𝑚

𝑀
 

Масса моль вещества, выраженная в граммах, численно равна его молярной массе, 

выраженной в г/моль. 

Между молярной массой М  и относительной молекулярной массой Mr, несмотря на то, 

что они численно совпадают, есть различия, а именно: молярная масса относится к 

одному молю вещества, а относительная молекулярная - к одной молекуле. Кроме того, 

молярная масса, в отличие от относительной молекулярной массы, имеет размерность и 

выражается в г/моль. Понятия «моль» и «молярная масса» необходимы для проведения 

расчётов по химическим формулам и уравнениям химических реакций. Понятие «моль» 

появилось не так давно. Например, в советских учебниках вместо понятия «моль» 

использовалось понятие «грамм-молекула». Эту величину впервые ввёл итальянский 

химик Амедео Авогадро. 

Молекулярная гипотеза Авогадро не была принята большинством физиков и химиков 

первой половины XIX в., поскольку большинство химиков - современников итальянского 

ученого не могли отчетливо понять различия между атомом и молекулой. Результаты 

работ Авогадро как основателя молекулярной теории были признаны лишь в  1860г. 

Вопрос 3. Учения, теории и законы химических наук 

Атомно-молекулярное учение окончательно было сформулировано М.В. Ломоносовым в 

18 веке. Положения учения. 

1. Вещества состоят из молекул; молекулы различных веществ отличаются между собой 

химическим составов, различными физическими и химическими свойствами. 

2. Молекулы находятся в непрерывном движении; между ними существует взаимное 

притяжение и отталкивание; скорость движения молекул зависит от агрегатного 

состояния веществ. 

3. При физических явлениях состав молекул остается неизменным, при химических – они 

претерпевают качественные и количественные изменения и одних молекул образуются 

другие. 

4. Молекулы состоят из атомов. Атомы характеризуются определенными размерами и 

массой. Свойства атомов одного и того же элемента одинаковы и отличаются от свойств 

атомов других элементов. 

Назовите все виды агрегатных состояний веществ, известных вам из курса школы и 

приведите конкретные примеры. 

Закон сохранения массы веществ. Независимо сформулирован и экспериментально 

подтвержден М.В. Ломоносовым (1748-1756) и французским химиком А. Лавуазье (1789). 

Формулировка.  
Массам веществ, вступивших в химическую реакцию, равна массе всех продуктов 

реакции. Закон сохранения массы является частным случаем  

Закона сохранения энергии. Формулировка. Энергия изолированной системы не 

изменяется. Другими словами, в изолированной системе энергия (мера движения и 

взаимодействия различных видов материи) не производится и не исчезает, а только 

переходит из одной формы в другую. Взаимосвязь массы и энергии выражает уравнение 
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Эйнштейна: Е =  m х c2. Где Е – энергия, m – масса, с – скорость света в вакууме (с = 

3х108м/сек). 

Как законы сохранения массы веществ и сохранения энергии используют в химии, 

объясните и приведите конкретные примеры. 

Закон постоянства состава вещества впервые сформулировал Ж. Пруст (1801-1807). 

Формулировка. Каждое химическое соединение имеет вполне определенный и 

постоянный состав. Как следствие, отсюда вытекает, что состав химического соединения 

не зависит от способа его получения. 

Закон эквивалентов. Понятие эквивалента было введено Д. Дальтоном (1803). 

Эквивалент – это весовое количество элемента, соединяющее с одной (точнее, с 1,00797) 

весовой частью водорода или заменяющее его в соединениях. Формулировка. Элементы 

всегда соединяются между собой в определенных весовых соотношениях, 

соответствующих их эквивалентам. Это означает, что состав любого сложного вещества 

может быть выражен целыми числами эквивалентов входящих в него элементов. 

Закон кратных отношений был сформулирован Д. Дальтоном в 1803 году. 

Формулировка. Если два элемента образуют между собой несколько соединений, то 

весовые количества одного элемента, соединяющегося с одним и тем же весовым 

количеством другого, относятся между собой как небольшие числа. Классическая 

иллюстрация закона – пример оксидов азота: N2O, NO, N2O3, NO2, N2O5. 

Периодический закон химических элементов был открыт в 1869 году Д.И. 

Менделеевым. Это открытие стало научной основой химии. Графическим изображением 

периодического закона является периодическая таблица, в которой Менделеев 

расположил элементы в порядке возрастания их атомного веса и выделил вертикальные 

столбцы сходных по свойствам элементов. Формулировка. Свойства химических 

элементов и образуемых ими простых и сложных веществ находятся в периодической 

зависимости от заряда атомных ядер. 

Объяснить периодичность изменения свойств элементов позволяют современные 

представления о строении атома. 

Теория химической связи была сформулирована Дж. Льюисом и Б. Косселем в 1916 

году. В основе этой теории лежат два постулата. 

1. Химическая связь образуется двумя электронами, которые становятся общими для 

обоих участвующих в связи атомов, то есть в образовавшейся молекуле такая пара 

электронов принадлежит двум атомам одновременно (Дж. Льюисом, 1916г.). 

2. Вступая в соединения, атом всякого элемента стремится приобрести электронную 

оболочку атома ближайшего (в периодической системе) инертного газа – 

восьмиэлектронную (октет) или двухэлектронную (дуплет) – так называемое 

правило октета (Б. Коссель, 1916г.). Следствие этого положения – атом сохраняет в 

молекуле в известной степени обособленное существование. 

Для описания соединения двух атомов используют термин «химическая связь». В 

образовании химической связи участвуют электроны, которые расположены на внешних 

энергетических уровнях и потому наименее прочно связаны с ядром – так называемые 

валентные электроны. Соединяясь атомы элементов могут образовывать три вида частиц, 

участвующих в химических реакциях: молекулы, ионы и свободные радикалы. 

Газовые законы подробно разбираются в курсе физики. 

Закон Авогадро 1811 год. Формулировка. В одинаковом объеме любого газа при 

одинаковой температуре и давлении содержится одинаковое количество молекул. Или. В 

равных объемах различных газов при одинаковых условиях содержится одинаковое число 

молекул. Это означает, что в нормальных условиях объем занимаемый одним молем 

любого газа, составляет 22,4 л/моль. Действительно, например, объем, занимаемый одним 

молем водорода,  равен 2,016г/моль/ 0,09г/л = 22,4л/моль. 

Аналогично можно найти объем одного моль любого газа, зная его молярную массу и вес 

одного литра газа при нормальных условиях (t=273К, p=101325Па). Один моль любого 
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газа в нормальных условиях занимает объем 22,4л. Этот объем называют молярным 

объемом газа Vm. Vm = V/ n 

Закон Бойля-Мариотта выражает взаимосвязь между давлением и объемом при 

постоянной температуре – изотермический процесс. Формулировка. При постоянной 

массе газа и постоянной температуре давление газа обратно пропорционально 

занимаемому им объему. 

Закон Гей-Люссака (1811) выражает взаимосвязь между изменением V и T при 

постоянном давлении – изобарический процесс. Формулировка. При постоянных массе 

газа и давлении объем, занимаемый газом, прямо пропорционален его температуре. 

Закон Шарля (1787) отражает взаимосвязь между давлением и температурой при 

постоянном объеме – изохорический процесс. Формулировка. При постоянной массе и 

объеме газа его давление прямо пропорционально температуре. 

На практике часто приходится иметь дело не с чистыми газами, а с их смесями. Воздух 

также представляет собой смесь газов. Газовые смеси могут использоваться в качестве 

топлива (природный, доменный, генераторный), в химическом синтезе для получения 

многих неорганических и органических веществ. К газовым смесям применим закон 

Дальтона. Формулировка. Общее давление газовой смеси Робщ равно сумме 

парциальных давлений всех входящих в нее газов:  

                                               Робщ = Р1 + Р2 + Р3 + …. + Рn 

Парциальное давление – это часть общего давления в газовой смеси, которое равно 

давлению газа, которым он обладал бы, занимая один весь объём смеси. Закон Дальтона, 

как и другие законы идеальных газов, не выполняется при высоких давлениях и низких 

температурах. К каждому отдельному газу, входящему в данную газовую смесь, может 

быть применено уравнение Клапейрона-Менделеева. 

Универсальный газовый закон. Объединив последние три закона, французский физик Б. 

Клапейрон в 1834 году установил универсальный газовый закон. Значение постоянной 

(константы) в этом уравнении зависит только от массы газа. Для одного моля любого газа 

уравнение было выведено Д.И. Менделеевым в 1874 года, для одного моля газа 

постоянная называется универсальной газовой постоянной и обозначается R, pV = RT. 

Универсальное уравнение, которое связывает все параметры, характеризующие состояние 

газообразного вещества, называют уравнением Менделеева-Клапейрона  - pV = m/M*RT. 

Оно справедливо для всех значений T, p и V, при которых газ можно считать идеальным. 

Изучая реакции между газообразными веществами, французский ученый Ж.Л. Гейлюссак 

экспериментально установил закон объемных отношений. Формулировка. При 

постоянных давлении и температуре объемы вступающих в реакцию газов относятся друг 

к другу, а также к объемам образующихся газообразных продуктов как простые целые 

числа. 

Например, два литра оксида углерода (П) соединяются с 1 литром кислорода с 

образованием 2 литров оксида углерода (IV) – 2:1:2. 

В основе термохимических расчетов лежит закон Гесса (1841). Формулировка. 

Тепловой эффект химической реакции зависит только от вида и состояния исходных 

веществ и конечных продуктов, но не зависит от пути процесса, т. е. от числа и характера 

промежуточных стадий. 

Закон Гесса - частный случай закона сохранения энергии. Закон Гесса имеет большое 

практическое значение, так как позволяет рассчитывать теплоты химических реакций, 

которые по каким-либо причинам нельзя измерить экспериментально. Следствие из 

закона Гесса. Формулировка. Тепловой эффект реакции равен разности сумм теплот 

образования конечных и начальных участников реакций с учётом их стехиометрических 

коэффициентов. 

Теорию электролитической диссоциации. Для объяснения свойств водных растворов 

электролитов С. Аррениус в  1887 году предложил теорию электролитической 

диссоциации (ТЭД). Эта теория объясняла, почему растворы некоторых веществ, 
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проводят электрический ток, но не отвечала на вопрос, почему одни вещества являются 

электролитами, а другие — нет. Более подробно особенности поведения веществ в 

растворах описал Д.И. Менделеев, который экспериментально доказал, что при 

растворении электролитов происходит химическое взаимодействие между молекулами 

растворенного вещества и молекулами растворителя. Сущность процесса 

электролитической диссоциации была объяснена на основании природы химической 

ионной связи. Положения теории. 

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

Свойства ионов отличаются от свойств атомов или группы атомов, из которых они 

образовались. 

2. Причиной диссоциации электролита в водном растворе является его гидратация, т. 

е. взаимодействие электролита с молекулами воды и разрыв химической связи в 

нём. В растворе ионы существуют в гидратированном виде, в отличие от 

безводных солей, в которых ионы негидратированные. Свойства гидратированных 

ионов отличаются от свойств негидратированных ионов. 

3. Под действием электрического тока катионы движутся к отрицательному полюсу 

источника тока - катоду, а анионы - к положительному полюсу источника тока - 

аноду. 

4. Химические свойства растворов электролитов определяются свойствами тех ионов, 

которые они образуют при диссоциации. 

Структурная теория, или теория химического строения органических соединений, 

разработанная Ф. Кекуле и А. М. Бутлеровым. Основные положения теории были 

сформулированы в середине  19 века (1861) и были основаны на эмпирических данных, а 

в настоящее время они получили обоснование на основе электронных представлений. 

Основные положения теории. 

1. Все атомы, образующие молекулы органических веществ, связаны в определенной 

последовательности согласно их валентности. 

2. Свойства веществ зависят от строения молекулы, то есть от  того в каком порядке 

атомы взаимосвязаны между собой. 

3. По свойствам данного вещества можно определить строение его молекулы, а по 

строению молекулы предвидеть свойства.  

4. Атомы и группы атомов в молекулах веществ, взаимно влияют друг на друга. 

 

Вопрос 4. Шаблон нахождения и написания относительной атомной, 

относительной молекулярной и молярной масс. 

Ar - относительная атомная масса, находится в периодической таблице Д.И. 

Менделеева в ячейке соответствующей данному элементу, округляется до целого 

значения, кроме атома хлора – Ar(Cl) = 35,5а.е.м. 

Mr - относительная молекулярная масса вещества – это сумма всех относительных 

атомных масс элементов, которые входят в это вещество.  

Запись должна быть следующей 

Mr (H2SO4) = 2Ar (H) + Ar (S) + 4 Ar (O) = 2 x 1 + 32 + 4 x 16 = 98а.е.м. (или у.е.) 

М – молярная масса – величина численно равна относительной молекулярной массе, но 

измеряется в г/моль М(H2SO4) = Mr (H2SO4), поэтому для нахождения молярной массы 

записываем 

М(H2SO4) = Mr (H2SO4) = 2Ar (H) + Ar (S) + 4 Ar (O) = 2 x 1 + 32 + 4 x 16 = 98г/моль 

 

Примеры вариантов индивидуальных заданий  

для получения оценки 

Тема «Введение. Предмет химии» Билет №1 
1. Даны формулы веществ Na2S, Fe2O3, Fe, O2, NH3, CO2 , N2, Cu . Выпишите отдельно 

простые вещества. Объясните ваши действия, почему это простые вещества? 
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2. Запишите формулировку закона постоянства состава вещества. Кем он был открыт? 

Раскройте, смыл этого закона. 

3. Вычислите молярную массу и найдите количества вещества Pb(NO3)2, если его масса 

равна 750г. 

 

Тема «Введение. Предмет химии» Билет №2 
1. Дайте определение молекуле. Приведите примеры данных образований. 

2. Запишите положения атомно-молекулярного учения. Кем оно было открыто? 

Раскройте, смыл этого учения. 

3. Вычислите относительную молекулярную массу хлорида цинка (ZnCl2) и найдите массу 

2 молей этого вещества. 

 

Тема «Введение. Предмет химии» Билет №3 

1. Дайте  определение  атому. Приведите примеры символов обозначающих атомы. Где их 

можно найти? 

2. Запишите формулировку закона сохранения массы веществ. Кем он был открыт? 

Раскройте, смыл этого закона. 

3. Найдите молярную массу вещества LiOH  и его массу, если количество вещества равно 

5 моль. 

Тема «Введение. Предмет химии» Билет №4 
1. Дайте определение коэффициенту, для чего он используется? Приведите примеры 

действий по расстановки коэффициентов. Чем отличается между собой индекс и 

коэффициент? 

2. Запишите формулировку закона кратных отношений. Кем он был открыт? Раскройте, 

смыл этого закона. 

3. Вычислите молярную массу сульфита кальция (CaSO4) и рассчитайте массу этого 

вещества, если его количество равно 0,5 моль. 

 

Тема «Введение. Предмет химии» Билет №5 

1. Дайте определение аллотропии. Приведите примеры веществ и аллотропных 

видоизменений веществ. 

2. Запишите формулировку закона эквивалентов. Кем он был открыт? Раскройте, смыл 

этого закона. 

3. Вычислите молярную массу оксида серы (VI) (SO3) и количества его вещества, если 

масса оксида равна 200г. 

 

Тема «Введение. Предмет химии» Билет №6 
1. Дайте  определение  валентности. Приведите примеры обозначения валентности 

элемента в веществе. Как валентность находиться?  

2. Запишите формулировку закона сохранения энергии. Кем он был открыт? Раскройте, 

смыл этого закона. 

3. Вычислите молярную массу фосфата натрия (Na3PO4) и его массу, если количество его 

вещества составляет 1,5 моль. 

 

Тема «Введение. Предмет химии» Билет №7 
1. Дайте определение абсолютной атомной массе? Как она находиться и в каких единицах 

измеряется. Приведите пример абсолютной атомной массы, какого-либо атома. 

2. Запишите положения теории строения органических веществ. Кем она была открыта? 

Раскройте, смыл каждого положения. 

3. Вычислите молярную массу и найдите количества вещества H3AsO4, если его масса 

равна 100г 
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Тема «Введение. Предмет химии» Билет №8 
1. Дайте определение сложному веществу. Приведите примеры сложных веществ, 

объясните, почему это сложные вещества. 

2. Дайте определение современной науки химии. Какие химические науки вы знаете? 

Приведите примеры. Дайте определение двум химическим наукам. 

3. Вычислите молярную массу и найдите количества вещества AgNO3 , если его масса 

равна 350г.  

 

Тема «Введение. Предмет химии» Билет №9 
1. Дайте определение молярной массе. Как она находиться, в каких единицах измеряется. 

Приведите примеры. 

2. Перечислите основные законы и учения, на которых базируется современная 

химическая наука! Какими учеными они были открыты. 

3. Вычислите молярную массу веществ  Al2O3 и его массу, если количество этого вещества 

составляет 7 моль. 

 

Тема «Введение. Предмет химии» Билет №10 

1. Дайте определение ядру атома с точки зрения физики и химии. Приведите примеры 

различных ядер атомов. 

2. Запишите положения структурной теории в органической химии. Кем она была 

открыта? Раскройте, смыл каждого положения. 

3. Вычислите молярную массу вещества и количество вещества SnSO4, если его масса 

равна 100 грамм. 

 

Т.1.6. Теория электролитической диссоциации 

План. 

1. Электролиты, неэлектролиты и их примеры. 

2. Заряженные частицы и их примеры. 

3. Положения ТЭД, создатели. 

4. Механизм электролитической диссоциации (эд). 

5. Степень электролитической диссоциации. 

6. Виды электролитов и их примеры. 

7. Вещества в свете ТЭД (кислоты, основания, соли). 

8. Шаблон составления и написания молекулярных, полных и сокращенных ионных 

уравнений реакций.  

Задание по лекции 

4. Изучить теоретический материал 

5. Составить конспект по плану и записать его в рабочую тетрадь 

6. Записать шаблон составления и написания молекулярных, полных и сокращенных 

ионных уравнений реакций, формируя умения по его использованию. 

7. Выполнить индивидуальное задание для формирования навыка составления и 

написания молекулярных, полных и сокращенных ионных уравнений реакций по 

вариантам на отдельном двойном листе для сдачи на оценку. 

 

Вопрос 1 - электролиты, неэлектролиты и их примеры 

Понятие электролитов и неэлектролитов впервые ввёл М. Фарадей в первой половине 19 

века. 

Электролиты - вещества, растворы или расплавы которых проводят электрический ток. 

Электролитами являются вещества с сильно полярной ковалентной или ионной связью. К 

ним относятся соли, щёлочи, кислоты. 

Неэлектролиты - вещества, растворы или расплавы которых не проводят электрический 

ток. 
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Неэлектролитами являются вещества с неполярными или слабополярными ковалентными 

связями. К ним относится большинство органических соединений (глюкоза, фруктоза, 

сахароза, этанол, глицерин и др.), простые вещества-неметаллы (сера, алмаз, азот, 

кислород и др.). 

Вопрос 2 - заряженные частицы и их примеры 

Шведский учёный С. Аррениус обнаружил, что растворы, проводящие электрический ток, 

содержат больше частиц, чем можно было бы ожидать исходя из количества 

растворённого вещества. Так, если в воде растворить  1моль хлорида натрия NaCl, то 

общее число частиц в растворе будет в 2 раза больше, т. е.  2моль. Это позволило 

Аррениусу сделать вывод о том, что при растворении соли в воде появляются свободные 

ионы. Свободные ионы образуются также в расплаве хлорида натрия. 

Ионы - положительно или отрицательно заряженные частицы.  

К простым ионам относятся: Na+, K+, Ca2+, Al3+, Cl-, S2- и др. К сложным ионам относятся: 

NH4
+, NO3

-, CO3
2-, SO3

2-, SO4
2-, PO4

3- и др. 

Катионы – это положительно заряженные ионы 

К катионам относятся: Na+, K+, Ca2+, Al3+, NH4
+, H+ и др. 

Анионы – это отрицательно заряженные ионы 

К анионам относятся: Cl-, S2-, OH-, SO4
2-, PO4

3- и др. 

Процесс распада вещества на ионы при растворении в воде или плавлении С. Аррениус 

назвал электролитической диссоциацией. 

 

Вопрос 3 - положения ТЭД, создатели 

Электролитическая диссоциация – это процесс распада вещества на ионы при 

растворении или при плавлении. 

Для объяснения свойств водных растворов электролитов С. Аррениус в 1887 году 

предложил теорию электролитической диссоциации (ТЭД). Эта теория объясняла, почему 

растворы некоторых веществ проводят электрический ток, но не отвечала на вопрос, 

почему одни вещества являются электролитами, а другие - нет. Более подробно 

особенности поведения веществ в растворах описал Д.И. Менделеев, который 

экспериментально доказал, что при растворении электролитов происходит химическое 

взаимодействие между молекулами растворенного вещества и молекулами растворителя. 

Сущность процесса электролитической диссоциации была объяснена на основании 

природы химической ионной связи. 

Теорию электролитической диссоциации можно представить в виде следующих 

положений. 

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

Свойства ионов отличаются от свойств атомов или группы атомов, из которых они 

образовались. 

2. Причиной диссоциации электролита в водном растворе является его гидратация, т. 

е. взаимодействие электролита с молекулами воды и разрыв химической связи в 

нём. В растворе ионы существуют в гидратированном виде, в отличие от 

безводных солей, в которых ионы негидратированные. Свойства гидратированных 

ионов отличаются от свойств негидратированных ионов. 

3. Под действием электрического тока катионы движутся к отрицательному полюсу 

источника тока - катоду, а анионы - к положительному полюсу источника тока - 

аноду. 

4. Химические свойства растворов электролитов определяются свойствами тех ионов, 

которые они образуют при диссоциации. 

 

Вопрос 4 - механизм электролитической диссоциации (эд) 

Рассмотрим, как происходит процесс диссоциации веществ с ионным типом связи, 

например хлорида калия  KCl (рис. 1). В узлах кристаллической решётки хлорида калия 
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расположены катионы калия K+ и анионы хлора Cl-, которые удерживаются друг около 

друга благодаря силам электростатического притяжения. 

Молекула воды имеет не линейную, а угловую форму, при этом на атомах водорода 

локализованы частичные положительные заряды, а на атоме кислорода - отрицательный 

заряд. Благодаря этому молекула воды является диполем, на одном конце которого 

сосредоточен положительный заряд, а на другом - отрицательный. 

При попадании в воду полярные молекулы воды окружают кристаллы хлорида калия, 

притягиваясь к катионам калия своими отрицательно заряженными концами, а к анионам 

хлора - положительно заряженными. За счёт электростатического взаимодействия 

молекул воды с ионами катионами калия и анионами хлора связь между ионами 

ослабевает и разрывается, то есть происходит диссоциация (распад) электролита. 

Диполи воды полностью окружают образовавшиеся при распаде ионы, образуя 

гидратную оболочку. Ионы, окружённые молекулами воды, называются 

гидратированными. Гидратированные ионы переходят в раствор. 

 
 

Рис. 1. Диссоциация веществ с ионной связью на примере 

Диссоциации могут подвергаться также вещества с ковалентной поляной связью, 

например хлороводород  HCl (рис. 2).  

 
 

Рис. 2. Диссоциация веществ с ковалентной полярной связью на примере 

При растворении хлороводорода в воде полярная связь H-Cl под действием диполей воды 

переходит в ионную, после чего ионы H+ и Cl- переходят в раствор в гидратированном 

состоянии. 

В неводных растворах в качестве диполей может выступать не вода, а другой полярный 

растворитель, например этанол. В таком случае ионы окружены молекулами растворителя 

(образуют сольватную оболочку) и называются сольватированными. 

 

Вопрос 5 - степень электролитической диссоциации 

Количественной характеристикой диссоциации электролита является степень 

диссоциации. 

Степень диссоциации α – это отношение числа молей электролита, распавшихся на ионы 

Nдис, к общему числу молей электролита в растворе Nобщ 
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                            α = 
𝑁дис

𝑁общ
    или     α = 

𝑁дис

𝑁общ
 * 100% 

Степень диссоциации зависит от природы электролита, его концентрации, природы 

растворителя, температуры. 

Степень диссоциации может изменяться от 0 до 1, т. е. от 1 до 100%. Если степень 

диссоциации равна  0%, это означает, что диссоциации вещества не происходит. Если 

степень диссоциации равна  100%, это означает, что вещество полностью диссоциирует на 

ионы. 

Вопрос 6 - виды электролитов и их примеры 

В зависимости от значения степени диссоциации различают сильные, средние и слабые 

электролиты. 

Сильными называются электролиты, степень диссоциации которых больше  0,3 (α > 30 

%).  

К сильным электролитам относятся: 

 почти все соли; 

 сильные кислоты (HCl, HBr, HI, HNO3, HClO3, HClO4, H2SO4 и др.); 

 сильные основания (щёлочи LiOH, NaOH, KOH, Ca(OH)2, Sr(OH)2, Ba(OH)2). 

Слабыми называются электролиты, степень диссоциации которых меньше 0,03 (α < 

3%).  

К слабым электролитам относятся: 

 вода; 

 слабые кислоты (HF, H2S, H2CO3, H2SiO3, HNO2, HCN, HClO, органические 

кислоты HCOOH, CH3COOH и др.); 

 NH3*H2O, нерастворимые основания (Zn(OH)2, Fe(OH)2, Fe(OH)3, Al(OH)3, Cu(OH)2 

и др.). 

Электролиты, степень диссоциации которых составляет 3-30%, называют электролитами 

средней силы.  

К электролитам средней силы можно отнести H2SO3, H3PO4. 

Диссоциация сильного электролита протекает необратимо, поэтому в уравнении 

диссоциации ставится знак равенства «=», например: 

                                               KOH = K+ + OH- 

Сильный электролит диссоциирует обратимо только в насыщенном растворе, где 

существует равновесие между кристаллом соли и гидратированными ионами в растворе. 

Слабые электролиты диссоциируют обратимо, в уравнении их диссоциации ставится знак 

обратимости «↔», например: 

                                                     HNO2 ↔ H+ + NO2
- 

Степень диссоциации зависит от природы электролита, природы растворителя и от 

концентрации электролита. С уменьшением концентрации электролита (при разбавлении 

раствора) степень диссоциации возрастает. Нагревание способствует увеличению степени 

диссоциации. 

 

Вопрос 7 - вещества в свете ТЭД (кислоты, основания, соли) 

Кислоты – это электролиты, при диссоциации которых образуются катионы водорода Н+ 

и анионы кислотного остатка: 

                                                      HCl ↔ H+ + Cl- 

                                                      HNO3 ↔ H+ + NO3
- 

Многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато, т. е. последовательно отщепляя 

катионы водорода. Например, ступенчатая диссоциация ортофосфорной кислоты может 

быть выражена тремя уравнениями: 

1 ступень:  H3PO4 ↔ H+ + H2PO4
- 

2 ступень:  H2PO4
- ↔ H+ + HPO4

2- 
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3 ступень:  HPO4
2- ↔ H+ + PO4

3- 

Характерные общие свойства кислот обусловлены наличием ионов водорода H+, 

образующихся при их диссоциации. К числу общих свойств кислот относятся: кислый 

вкус, способность изменять цвет индикаторов, взаимодействовать с основаниями и 

основными оксидами с образованием солей и др. 

Основания – это электролиты, при диссоциации которых образуются катионы металла и 

гидроксид-ионы ОН-: 

                                                        KOH = K+ + OH- 

                                                        Ba(OH)2 = Ba2+ + 2OH- 

Характерные общие свойства оснований обусловлены наличием гидроксид-ионов ОН-, 

образующихся при их диссоциации. К числу общих свойств оснований относятся: 

мылкость на ощупь, способность изменять цвет индикаторов, взаимодействовать с 

кислотами и кислотными оксидами с образованием солей и др. 

Амфотерные гидроксиды – это электролиты, которые способны диссоциировать по типу 

кислоты и по типу основания. Если обозначить амфотерный электролит ROH, то его 

диссоциацию можно выразить схемой: 

                              H+ + RO- ↔ ROH ↔ R+ + OH- 

                  по типу кислоты               по типу основания 

Амфотерные гидроксиды способны проявлять свойства и кислот, и оснований: проявляя 

кислотные свойства, они способны взаимодействовать с основаниями с образованием 

солей; проявляя основные свойства, они способны взаимодействовать с кислотами с 

образованием солей. 

Средние соли – это электролиты, при диссоциации которых образуются катионы металла 

(или аммония NH4
+) и анионы кислотного остатка: 

                                               ZnCl2 = Zn2+ + 2Cl- 

                                            Na2SO4 = 2Na+ + SO4
2- 

                                          Fe(NO3)3 = Fe3+ + 3NO3
- 

Средние соли диссоциируют в одну ступень независимо от числа катионов и анионов 

кислотного остатка. 

Кислые соли – это электролиты, при диссоциации которых образуются катионы металла 

и сложные анионы кислотного остатка. 

Образующиеся сложные анионы также способны к диссоциации с образованием ионов 

водорода H+, поэтому в продуктах диссоциации кислой соли присутствуют ионы H+. 

Например, диссоциация гидрокарбоната натрия протекает в соответствии с уравнениями: 

                                          NaHCO3 = Na+ + HCO3
- 

                                          HCO3
- ↔ H+ + CO3

2- 

Основные соли – это электролиты, при диссоциации которых образуются анионы 

кислотных остатков и сложные катионы, состоящие из катиона металла и гидроксо-групп. 

Образующиеся сложные катионы также способны к диссоциации с образованием 

гидроксид-ионов OH-, поэтому в продуктах диссоциации основной соли присутствуют 

ионы OH-. Например, диссоциация бромида гидроксомагния протекает в соответствии с 

уравнениями: 

                                          MgOHBr = MgOH+ + Br- 

                                          MgOH+ ↔ Mg2+ + OH- 

Свойства солей определяются как катионами металла, так и анионами кислотного остатка, 

образующимися при их диссоциации. 

 

Вопрос 8 - шаблон составления и написания молекулярных, полных и сокращенных 

ионных уравнений реакций 

Шаблон составления уравнений ионного обмена. 

В 3-х случаях имеет смысл: 
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1.Образование малодиссоциирующего вещества H2O или малорастворимого (см. табл. 

растворимости) 

2.Выделяется газ ↑  

3.Выделяется осадок ↓ (см. табл. растворимости) 

Шаблон составления и записи ионного уравнения реакции  

(пишем по факту то, что выделено красным цветом  

или жирным шрифтом) 

1 строка  - записываем  молекулярную форму уравнения 

                                                                    3CO2 ↑  

2H3PO4 + 3K2CO3 → 2K3PO4 + 3H2CO3                                                                                                                                                                

                                                                    3H2O  

2 строка - объяснение словами, почему данная реакция имеет смысл или почему она не 

имеет смысл. 

Данная реакция имеет смысл, т.к. выделяется газообразное вещество и образуется 

малодиссоциирующее вещество. 

3 строка - т.к. реакция имеет смысл, то составляем и пишем полное ионное уравнение. 

6H+ + 2PO4
3-+ 6K++ 3CO3

2- → 3H2O + 3CO2↑+ 6K+ + 2PO4
3- 

4 строка – составляем и пишем сокращенное ионное уравнение.              

6H+ + 3CO3
2- → 3H2O + 3CO2↑ 

5 строка – если вы не сократили коэффициенты, то сокращаем их. 

2H+ + CO3
2- → H2O + CO2↑   

Или  

1 строка - записываем молекулярную форму уравнения                                                                     

2КOН + Na2SO4 → K2SO4 + 2NaOH                                                                                                                                                                                                                                

2 строка - объяснение словами, почему данная реакция имеет смысл или почему она не 

имеет смысл. 

Данная реакция не имеет смысла, т.к. не выделяется газообразное вещество, не 

образуется малодиссоциирующее вещество и осадок. 

3 строка - т.к. реакция не имеет смысла, то составляем и пишем полное ионное уравнение, 

которое и подтверждает, что не одно из условий не соблюдается. 

2K+ + 2OH-+ 2Na++ SO4
2- → 2K++ SO4

2-+ 2Na+ + 2OH- 

4 строка – не записываем, так как в полном ионном уравнении все вещества распались на 

ионы. 

Коротко о главном 

 Электролиты - вещества, растворы или расплавы которых проводят электрический 

ток. 

 Неэлектролиты - вещества, растворы или расплавы которых не проводят 

электрический ток. 

 Электролитическая диссоциация - процесс распада вещества на ионы при 

растворении или при плавлении. 

 Количественной характеристикой диссоциации электролита является степень 

диссоциации α. 

 Сильными называются электролиты, степень диссоциации которых больше 0,3 (α > 

30 %). К ним относятся все растворимые соли, щёлочи, некоторые кислоты 

(соляная HCl, азотная HNO3, серная H2SO4 и др.) 

 Слабыми называются электролиты, степень диссоциации которых меньше 0,03 (α < 

3%). К ним относятся вода, слабые кислоты (сероводородная H2S, уксусная 

CH3COOH и др.), нерастворимые основания. 

 Кислоты - это электролиты, при диссоциации которых образуются катионы 

водорода H+ и анионы кислотного остатка. 
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 Основания - это электролиты, при диссоциации которых образуются катионы 

металла и гидроксид-ионы OH-. 

 Средние соли - это электролиты, при диссоциации которых образуются катионы 

металла (или аммония NH4
+) и анионы кислотного остатка. 

 

Вопросы для самоконтроля 

1. Что такое электролиты и неэлектролиты? Приведите соответствующие примеры. 

2. Какие типы связи характерны для электролитов и неэлектролитов? 

3. Что такое электролитическая диссоциация? 

4. Объясните, почему сухая поваренная соль не проводит электрический ток. 

5. Какова роль молекул воды в процессе электролитической диссоциации? 

6. Охарактеризуйте процессы, которые происходят при диссоциации веществ с 

ионной и с ковалентной полярной связью. 

7. Сформулируйте основные положения теории электролитической диссоциации. 

8. На чем основана классификация электролитов на сильные и слабые? Приведите 

примеры сильных и слабых электролитов. 

9. Поясните, как степень диссоциации слабого электролита зависит от его 

концентрации. 

10. Что такое кислоты, основания, соли с точки зрения теории электролитической 

диссоциации? 

Примеры вариантов индивидуальных заданий  

для получения оценки 

Тема. Теория электролитической диссоциации. Билет №1 

1. Запишите уравнение реакции в молекулярной, полной и краткой ионной форме между 

H2SO4 и Na2CO3     

2. Дайте определение степени электролитической диссоциации. Приведите формулу для 

её вычисления.            

 

Тема. Теория электролитической диссоциации. Билет №2                               
1. Запишите уравнение реакции в молекулярной, полной и краткой ионной форме между 

FeSO4 и Ba(NO3)2 

2. Дайте определение иону гидроксония. Запишите способ его получения. 

Тема. Теория электролитической диссоциации. Билет №3 

1. Запишите уравнение реакции в молекулярной, полной и краткой ионной форме между 

CuCl2 и AgNO3. 

2. Какие электролиты называются сильными? Приведите их примеры. 

 

Тема. Теория электролитической диссоциации. Билет №4 

1. Запишите уравнение реакции в молекулярной полной и кратной ионной форме между 

NaOH и HCl 

2. Дайте определение массовой доли. Приведите формулу ее вычисления.    

                                        

Тема. Теория электролитической диссоциации. Билет №5 

1. Запишите уравнение реакции в молекулярной, полной и кратной ионной форме между 

Na2SO4 и BaCl2  

2. Какие вещества называются электролитами? Приведите примеры.  

 

Тема. Теория электролитической диссоциации. Билет №6 

1. Запишите уравнение реакции в молекулярной, полной и краткой ионной форме между 

NH4Cl и NaOH. 

2. Дайте определение кристаллогидратам. Приведите примеры этих соединений. 
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Тема. Теория электролитической диссоциации. Билет №7 

1. Запишите уравнение реакции в молекулярной, полной и краткой ионной форме между 

CaCl2 и Na2SO4 

2. Рассмотрите механизм диссоциации кислот в воде на примере азотной кислоты (HNO3)    

 

Тема. Теория электролитической диссоциации. Билет №8  

1. Запишите уравнение реакций в молекулярной, полной и кратной ионной форме между 

KOH и H2SO4 

2. Когда реакции ионного обмена будут иметь смысл? Приведите примеры.  

 

Тема. Теория электролитической диссоциации. Билет №9 

1. Запишите уравнение реакции в молекулярной, полной и краткой ионной форме между 

H2S и Pb(NO3)2 

2. Дайте определение кислоты в свете теории электролитической диссоциации. Приведите 

уравнение диссоциации кислот. 

 

Тема. Теория электролитической диссоциации. Билет №10 

1. Запишите уравнение реакции в молекулярной, полной и краткой ионной форме между 

Al2(SO4)3 и NaOH. 

3. Дайте определение основания с точки зрения теории электролитической диссоциации. 

Приведите уравнение диссоциации гидроксида. 

 

Т.1.7.1. Степень окисления, валентность и электроотрицательность 

План. 

1. Понятие электроотрицательности. 

2. Валентность 

3. Степень окисления - универсальная характеристика, которую можно применить к 

соединениям с любым типом связи. 

4. Правила определения степени окисления. 

Задание к теме. 

1. Изучить теоретический материал по лекции или по соответствующим 

информационным источникам. 

2. Сделать записи вопросов темы в рабочую тетрадь. 

3. Выполнить индивидуальное задание «Окислительно-восстановительные процессы» 

или выполнить тренировочные задание на образовательном сайте РЭШ по данной 

теме, оформить задания по соответствующим требованиям, сдать на проверку. 

 

Вопрос 1 - понятие электроотрицательности 

Электоотрицательность (ЭО) - способность атомов притягивать валентные электроны 

других атомов. 

Понятие электроотрицательности атомов введено в  1932 году американским учёным 

Лайнусом Полингом. Существует несколько шкал электроотрицательности, однако чаще 

всего используется шкала относительных значений электроотрицательности, 

разработанная Л. Полингом. По шкале Полинга за единицу принята 

электроотрицательность лития (ЭО=1,0), наиболее электроотрицательным химическим 

элементом является фтор (ЭО=4,0), за ним следуют кислород и хлор. Высокими 

значениями электроотрицательности обладают активные неметаллы, атомам которых не 

хватает до завершения внешнего уровня одного или двух электронов. Наименьшей 

электроотрицательностью обладают активные щелочные металлы - литий, натрий, калий. 

Электроотрицательность водорода имеет промежуточное значение (ЭО=2,1). 

Электроотрицательность элементов изменяется периодически, в периодах и главных 

подгруппах её изменение совпадает с изменением неметаллических свойств, т. е. она 
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возрастает в периоде слева направо и убывает в подгруппе сверху вниз. Значения 

относительной электроотрицательности по шкале Полинга для элементов главных 

подгрупп  1-4 периодов показаны в таблице. 

период/группа 1 2 3 4 5 6 7 

1 H  

2,1 

      

2 Li  

1,0 

Be 

2,0 

B 

2,0 

C 

2,5 

N 

3,0 

O 

3,5 

F 

4,0 

3 Na  

0,9 

Mg 

1,2 

Al 

1,5 

Si 

1,8 

P 

2,0 

S 

2,5 

Cl 

3,0 

4 K 

0,8 

Ca 

1,0 

Ga 

1,6 

Ge 

1,8 

As 

1,9 

Se 

2,4 

Br 

2,8 

 
Вопрос 2 - валентность 

Валентность характеризует способность атомов соединяться друг с другом. Валентность 

– это число ковалентных химических связей, которые атом образует с другими атомами.                                                                             

Валентность обозначается «чёрточками», которые отходят от символа элемента в 

структурной формуле, каждая черточка - ковалентная связь. Валентность всегда имеет 

положительное целое значение от I до VIII и обозначается римскими цифрами. 

Валентность можно определить, только зная строение вещества. Чтобы составить 

формулу по валентности, надо знать порядок соединения атомов в молекуле и кратности 

связей. Например, в молекуле бромоводорода валентность водорода и брома равна I:  H-Br        

В молекуле воды и пероксида водорода валентности водорода равны единице, а кислорода 

- двум:        H-O-H     вода,     H-O-O-H   пероксид водорода. В хлорной кислоте HClO4 

валентность водорода равна I, кислорода - II, хлора - VII: 

                                                

                                       Рис. 1. Хлорная кислота 

В молекуле оксида ксенона  валентность кислорода равна II, ксенона - VIII: 

                                                 

                                        Рис. 2. Оксид ксенона(VIII) 

Понятие «валентность» применимо только к веществам с ковалентными химическими 

связями. К ионным соединениям понятие валентности не применимо, так как каждый ион 

в той или иной степени взаимодействует со всеми ионами кристаллической решетки. Для 

ионных соединений вместо валентности часто указывают координационное число - число 

ближайших соседей в кристаллической решетке. 

 

Вопрос 3 - cтепень окисления - универсальная характеристика, которую можно 

применить к соединениям с любым типом связи. 
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Универсальной характеристикой, которую можно применить к соединениям с любым 

типом связи, является степень окисления. 

Степень окисления – это условный заряд на атоме в молекуле или в кристалле, который 

вычислен из предположения, что все ковалентные полярные связи имеют ионный 

характер.  

Значение степеней окисления часто не совпадают с реальными значениями зарядов на 

атомах из-за условности самого понятия «степень окисления» 

В отличие от валентности, степень окисления может быть положительной, 

отрицательной, равной нулю. При записи степени окисления, в отличие от заряда иона, 

сначала пишется знак, а затем число, например: S-2, Mg+2, N+3. 

 

Вопрос 4 - правила определения степени окисления 

Для определения степеней окисления атомов необходимо усвоить следующие правила. 

1. Металлы во всех сложных соединениях  имеют только положительные   степени 

окисления. 

2. Неметаллы могут иметь как положительные, так и отрицательные степени 

окисления. В соединениях с водородом и металлами степени окисления неметаллов всегда 

отрицательные. 

3. Высшая (максимальная) степень окисления элемента, как правило, равна номеру 

группы, в которой находится элемент в периодической таблице Д.И. Менделеева. Низшая 

(минимальная) степень окисления металлов равна нулю. Низшая степень окисления 

неметаллов равна: – номер группы, в которой находится элемент. 

4. Некоторые элементы во всех сложных соединениях имеют постоянную степень 

окисления: 

Элементы с постоянной степенью окисления Степень окисления 

Щелочные металлы: Li, Na, K, Rb, Cs, Fr +1 

Все элементы 2 группы кроме ртути: Be, Mg, Ca, Sr, Ba, 

Ra, Zn, Cd 

+2 

Алюминий Al +3 

Фтор F -1 

 

5. Водород и кислород в большинстве сложных соединений имеют постоянные степени 

окисления, но есть исключения. Водород в большинстве соединений имеет степень 

окисления +1, но в гидридах металлов -1: 

Li+1H-1, Na+1H-1, Ca+2H2
-1 и др. 

Кислород в большинстве соединений имеет степень окисления -2, но в во фториде 

кислорода +2, в пероксидах -1: 

O+2F2
-1, H2

+1O2
-1 и др. 

6. Все остальные элементы имеют в сложных соединениях переменные степени 

окисления. 

7. В молекулах простых веществ, степень окисления элементов равна нулю: 

H2
0, O2

0, S0, K0, Ca0, Fe0 и др. 

8. Алгебраическая сумма степеней окисления всех атомов в нейтральном соединении 

равна нулю, а в ионе - заряду иона. 

Степень окисления и валентность - понятия разные, но иногда их практически не 

различают. Так, когда говорят о трехвалентном железе, например, о хлориде железа(III), 

то имеют в виду, что степень окисления железа равна +3. 

Во многих случаях значения валентности и степени окисления элемента численно  

совпадают, например, в хлороводороде HCl валентность водорода и хлора равна I (H-Cl), 

степень окисления водорода равна +1, а хлора -1. Однако иногда значения валентности и 

степени окисления не совпадают, например в молекулах простых веществ: в 

азоте N2 валентность атомов азота равна III (N≡N), а степень окисления - нулю; 
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валентность углерода и кислорода в CO равна III, при этом степень окисления углерода 

составляет +2, а кислорода -2; валентность азота в катионе аммония NH4
+ равна IV, а его 

степень окисления будет иметь такое же значение, как и в аммиаке NH3, то есть -3. 

Несовпадение валентности со степенью окисления характерно для органических 

соединений: углерод в органических соединениях всегда четырехвалентен, а его степень 

окисления может принимать разные значения, включая дробные и ноль. Например, в 

молекуле формальдегида  СН2О валентность углерода равна IV, а степень окисления 

равна нулю. 

Степень окисления и валентность - понятия разные, но иногда их практически не 

различают. Так, когда говорят о трехвалентном железе, например, о хлориде железа (III), 

то имеют в виду, что степень окисления железа равна +3. 

Во многих случаях значения валентности и степени окисления элемента численно 

совпадают. Сравнительная характеристика понятий «валентность» и «степень окисления» 

представлена в таблице: 

 

Валентность Степень окисления 

Число ковалентных связей, которые 

атом образует с другими атомами 

Условный заряд, присутствующий на 

атоме, исходя из предположения, что 

все связи ионные 

Может быть только целым 

положительным числом или нулем 

(в изолированных атомах) 

Может быть как положительной, так и 

отрицательной, в простых веществах 

равна нулю 

Применяется только к ковалентной 

связи 
Применяется к любым типам связи 

Покажем на конкретных примерах, как можно определить степень окисления атомов в 

соединениях, например в молекулах HNO2 и HNO3. 

Обозначим степень окисления атома азота в  HNO2 через x. Зная, что степень окисления 

водорода равна +1, кислорода -2, а алгебраическая сумма степеней окисления всех атомов 

в нейтральной молекуле равна нулю, составим алгебраическое уравнение: 

+1+x+2*(-2)=0, откуда x=+3. 

Аналогично определим степень окисления азота в HNO3: 

+1+x+3*(-2)=0, откуда x=+5. 

Отметим, что при составлении формул бинарных соединений более 

электроотрицательный элемент стоит на последнем месте, например: H2O, CO2, SO3, CCl4. 

Однако из этого правила есть исключения, например: электроотрицательность углерода и 

азота больше, чем водорода, но формулы метана и аммиака традиционно записывают в 

виде CH4 и NH3 соответственно. 

 

Коротко о главном 

 Электроотрицательность (ЭО) - способность атомов притягивать валентные 

электроны других атомов. Электроотрицательность элементов изменяется 

периодически, в периодах и главных подгруппах её изменение совпадает с 

изменением неметаллических свойств, т. е. она возрастает в периоде слева направо 

и убывает в подгруппе сверху вниз. Самый электроотрицательный элемент - фтор. 

 Валентность - число ковалентных химических связей, которые атом образует с 

другими атомами. 
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 Степень окисления - условный заряд на атоме в молекуле или в кристалле, 

который вычислен из предположения, что все ковалентные связи имеют ионный 

характер. 

 Валентные возможности атома определяются числом электронных орбиталей, 
которые могут принимать участие в образовании ковалентных химических связей. 

 Валентность и степень окисления численно совпадают не всегда. 

Вопросы для самоконтроля 

1. Почему фтор, в отличие от хлора, не может быть семивалентным? 

Аргументируйте свой ответ. 

2. Всегда ли значения валентности и степени окисления атома численно совпадают? 

Приведите соответствующие примеры. 

3. Определите степени окисления атомов в следующих соединениях: 

LiOH, CaCO3, KMnO4, NaH, OF2, Na2SO3, K3PO4 

4. Определите валентность и степень окисления атомов в следующих соединениях: 

CH4, CO2, SO3, NH3, H2SO4, H2SO3, P2O5  
 

Т.1.7.2. Окислительно-восстановительные реакции 

План. 

1. Основные понятия темы 

2. Окислительно-восстановительные возможности химических элементов 

а) важнейшие окислители 

б)  важнейшие восстановители 

в) соединения, проявляющие окислительно-восстановительную двойственность 

3. Типы окислительно-восстановительных реакций  

4. Расстановка коэффициентов методом электронного баланса 

5. Шаблон составления и записи окислительно-восстановительных реакций методом 

электронного баланса 

 

Вопрос 1 – основные понятия темы 

Окислительно-восстановительные реакции играют важную роль в природе и технике. 

Фотосинтез, дыхание, брожение, накопление энергии в клетках сопровождаются 

переносом электронов. Разделяя процессы окисления и восстановления, удается 

превращать энергию химических реакций в электрическую. Этот принцип лежит в основе 

работы гальванических элементов и аккумуляторов. 

К числу ОВР принадлежат все реакции между простыми и сложными веществами, между 

двумя простыми веществами, а также многие случаи взаимодействия сложных веществ. 

Окислительно-восстановительные реакции (ОВР) – это реакции, которые протекают с 

изменением степеней окисления атомов. 

Изменение степеней окисления в ходе ОВР обусловлено полным или частичным 

переходом электронов от атомов одного элемента к атомам другого элемента. Любая 

окислительно-восстановительная реакция представляет собой совокупность двух 

процессов: отдачи и присоединения электронов. 

Окисление – это процесс отдачи электронов. 

В результате процесса окисления степень окисления элемента повышается. 

Восстановление – это процесс присоединения электронов. 

В результате процесса восстановления степень окисления элемента понижается. 

Восстановители – это частицы (атомы, ионы, молекулы), которые отдают электроны. 

Окислители – это частицы (атомы, ионы, молекулы), которые принимают электроны. 

Необходимо помнить, что процесс окисления всегда сопровождается процессом 

восстановления, и наоборот. 
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Поясним понятия, связанные с окислительно-восстановительными процессами, на 

конкретном примере, а именно на примере реакции взаимодействия железа с раствором 

сульфата меди (II): 

Fe0 + Cu+2SO4 = Fe+2SO4 + Cu0 

Fe0 – 2e → Fe+2       2       1   процесс окисления, Fe - восстановитель 

                                                          2 

                    Cu+2 + 2e → Cu0      2       1   процесс восстановления, Cu - окислитель 

Обобщённая информация об окислителе и восстановителе представлена в таблице. 

 

ОКИСЛИТЕЛЬ ВОССТАНОВИТЕЛЬ 

получает электроны 

окисляет 

восстанавливается 

понижает свою степень окисления 

отдает электроны 

восстанавливает 

окисляется 

повышает свою степень окисления 

       

Направление протекания ОВР можно определить, сравнивая значения стандартных 

электродных потенциалов различных электрохимических систем, учитывая при этом 

многие факторы, в том числе температуру и кислотность среды. Однако во многих 

случаях полезно и без предварительного теоретического обоснования суметь предвидеть 

ход окислительно-восстановительной реакции и определить её продукты. Для этого 

следует руководствоваться накопленным опытом и обобщениями, которые охватывают 

свойства относительно небольшого числа окислителей и восстановителей. 

 

Вопрос 2 - окислительно-восстановительные возможности 

химических элементов 

Приступая к составлению окислительно-восстановительной реакции, в первую очередь 

необходимо уяснить, какие вещества могут играть в ней роль окислителя, какие - 

восстановителя. 

В зависимости от значения степени окисления химические элементы могут проявлять 

различные окислительно-восстановительные свойства. 

Только окислителями могут быть элементы, находящиеся в высшей степени окисления, 

так как их атомы способны лишь принимать электроны (только восстанавливаться). 

Например: азот в степени окисления +5 (HNO3 и нитраты); сера в степени окисления +6 

(H2SO4), хром в степени окисления +6 (хроматы и бихроматы), марганец в степени 

окисления +7 (KMnO4), свинец в степени окисления +4 (PbO2) и др. 

Только восстановителями могут быть элементы, находящиеся в низшей степени 

окисления, так как их атомы могут только отдавать электроны (только окисляться). 

Например: азот в степени окисления -3  (NH3 и его производные), сера в степени 

окисления -2 (H2S и сульфиды), иод в степени окисления -1 (HI и иодиды), простые 

вещества-металлы. 

Окислительно-восстановительной двойственностью обладают вещества, в состав 

которых входит элемент в промежуточной степени окисления, так как его атомы 

способны как принимать, так и отдавать электроны. Например: сера в степени окисления 

+4  (SO2 и сульфиты), марганец в степени окисления +4 (MnO2), простые вещества-

неметаллы (N2, P, C, S и др.) и др. 

Зависимость окислительно-восстановительных свойств веществ от степени окисления 

некоторых элементов представлена в таблице. 

Окислительно-

восстановительные 

свойства 

Степень 

окисления 

элемента 

 

Примеры 

 

 

 

 

N+5 HNO3 и нитраты 

S+6 HSO4 и сульфаты 
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Только окислители Высшая Cr+6 Хроматы - K2CrO4, 

бихроматы - K2Cr2O7 

Mn+7 KMnO4 

Pb+4 PbO2 

 

 

Только 

восстановители 

 

 

Низшая 

N-3 NH3 и  его производные 

S-2 H2S и сульфиды 

Cl-1, Br-1, I-1 HCl, HBr, HI и 

соответствующие 

галогениды 

 

 

И окислители, и 

восстановители 

 

 

Промежуточная 

Простые 

вещества-

неметаллы 

N2, S, H2, P, C и др. 

S+4 SO2  и сульфаты 

N+4 NO2 

Mn+4 MnO2 

 

Вопрос 3 - типы окислительно-восстановительных реакций 

Различают четыре типа ОВР. 

1. В межмолекулярных ОВР элемент-окислитель и элемент-восстановитель входят в 

состав молекул различных веществ: 

I2 + H2S = 2HI + S↓ 

2. В реакциях внутримолекулярного окисления-восстановления элемент-

окислитель и элемент-восстановитель входят в состав одного вещества: 

                                                 2NaNO3 = 2NaNO2 + O2↑ 

К этому типу ОВР относятся многие реакции термического разложения веществ. 

3. В реакциях конпропорционирования  сопропорционирования) функции 

окислителя и восстановителя выполняет один и тот же элемент, который  входит в 

состав разных веществ (межмолекулярное конпропорциони-рование) или в состав 

одного и того же вещества (внутримолекулярное конпропорционирование): 

5HI + HIO3 = 3I2↓ + 3H2O 

(межмолекулярное конпропорционирование) 

NH4NO2 = N2↑ + 2H2O 

(внутримолекулярное конпропорционирование) 

Реакции конпропорционирования являются обратными по отношению к 

реакциям диспропорционирования. 

4. Реакции диспропорционирования (самоокисления-самовосстановле-ния)   

характерны для соединений, в которых элемент находится в одной из 

промежуточных степеней окисления. В реакциях диспропорционирования функции 

окислителя и восстановителя выполняет один и тот же элемент. Приведём примеры 

наиболее типичных реакций диспропорционирования. 

 Пероксид водорода разлагается с выделением кислорода и образованием воды: 

2H2O = O2↑ + 2H2O 

 Cера при нагревании диспропорционирует в растворах щелочей с образованием 

сульфита и сульфида: 

3S + 6KOH = K2SO3 + 2K2S + 3H2O 

 Хлор и бром при взаимодействии со щелочами дают разные продукты в 

зависимости от температуры: 

3Cl2 + 6NaOH = NaClO3 + 5NaCl + 3H2O 

 (при нагревании) 

Cl2 + 2NaOH = NaClO + NaCl + H2O 
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 В горячих растворах щелочей белый фосфор диспропорционирует с образованием 

фосфина и гипофосфита, в котором фосфор имеет степень окисления +1: 

P4 + 3KOH + 3H2O = 3KH2PO2 + PH3↑ 

 Оксид азота(IV) NO2, взаимодействуя со щелочами, образует нитрат и нитрит: 

2NO2 + 2NaOH = NaNO3 + NaNO2 + H2O 

 Азотистая кислота, диспропорционируя, образует азотную кислоту и NO: 

3HNO2 = HNO3 + 2NO↑ + H2O 

 Сульфиты при нагревании (около 6000C) диспропорционируют, образуя сульфат и 

сульфид: 

4K2SO3 = 3K2SO4 + K2S 

Вопрос 4 - расстановка коэффициентов методом электронного баланса 

Для расстановки коэффициентов в окислительно-восстановительных реакциях можно 

использовать метод электронного баланса. 

Сущность метода электронного баланса заключается в том, что в окислительно-

восстановительных реакциях число электронов, отдаваемых восстановителем, равно 

числу электронов, принимаемых окислителем, т. е. соблюдается электронный 

баланс. Рассмотрим метод электронного баланса на примере реакции взаимодействия 

меди с разбавленной азотной кислотой. 

Для расстановки коэффициентов методом электронного баланса можно придерживаться 

следующего алгоритма. 

1. Составим схему реакции и укажем степени окисления химических элементов, входящих 

в состав исходных веществ и продуктов реакции: 

HNO3 + Cu → Cu(NO3)2 + NO + H2O 

2. Составим уравнения полуреакций окисления и восстановления; укажем окислитель и 

восстановитель. 

 Cu0 – 2e → Cu+2 процесс окисления, Cu0 - восстановитель 

 N+5 + 3e → N+2 процесс восстановление, N+5 - окислитель 

3. Найдём наименьшее общее кратное числа электронов, отданных восстановителем (2), и 

принятых окислителем (3) - в данной реакции оно равно 6. Определим дополнительные 

множители к уравнениям полуреакций, разделив наименьшее общее кратное на число 

отданных и принятых электронов, и запишем полученные числа сбоку, за вертикальной 

чертой. 

Cu0 – 2e → Cu+2  2        3    процесс окисление, Cu0 – восстановитель 

                                                      6  

N+5 + 3e → N+2    3        2    процесс восстановление, N+5 - окислитель 

 

4. Перенесём найденные коэффициенты в схему реакции: поставим коэффициент 3 перед 

формулами меди  и нитрата меди(II) Cu(NO3)2, а коэффициент 2 пока должен стоять 

только перед формулой оксида азота(II), поскольку не все атомы азота в азотной кислоте 

изменили степень окисления: 

HNO3 + 3Cu → 3Cu(NO3)2 + 2NO + H2O 

5. Подсчитаем суммарное число атомов азота в продуктах реакции: оно равно 8. Поставим 

коэффициент 8 перед формулой азотной кислоты HNO3: 

8HNO3 + 3Cu → 3Cu(NO3)2 + 2NO + H2O 

6. Уравняем число атомов водорода в левой и правой части схемы реакции. Число атомов 

водорода в исходных веществах равно 8, поэтому перед формулой воды надо поставить 

коэффициент 4: 

8HNO3 + 3Cu → 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O 

7. Проверим правильность расстановки коэффициентов. Для этого подсчитаем суммарное 

число атомов кислорода в левой и правой части уравнения: по 24 атома кислорода в 

каждой части. Значит, коэффициенты расставлены верно. 
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Вопрос 5. Шаблон составления и записи окислительно-восстановительных реакций 

методом электронного баланса 

1. Записываем уравнение реакции. Расставляем степень окисления всех элементов в 

веществах. Для составления электронного баланса определяем элементы, 

изменившие степень окисления. 

      Cu+2S-2 + H+1N+5O3
-2 → Cu+2(N+5O3

-2)2 + H2
+1S+6O4

-2 + N+4O2
-2 + H2

+1O-2 

2. Составляем электронный баланс 

        S-2  - 8е  →  S+6         8             1      процесс окисления, восстановитель 

                                               8 
        N+5 + 1е →  N+4     1             8      процесс восстановления, окислитель 

 

3. Расставляем коэффициенты в уравнении 

      Cu+2S-2 + 10H+1N+5O3
-2 → Cu+2(N+5O3

-2)2 + H2
+1S+6O4

-2 + 8N+4O2
-2 + 4H2

+1O-2 

Коротко о главном 

 Окислительно-восстановительные реакции (ОВР) - это реакции, которые 

протекают с изменением степеней окисления атомов. 

 Процесс отдачи электронов называется окислением. 

 Процесс присоединения электронов называется восстановлением. 

 Частицы (атомы, ионы, молекулы), которые отдают электроны, называются 

восстановителями. 

 Частицы (атомы, ионы, молекулы), которые принимают электроны, называются 

окислителями. 

 Процесс окисления всегда сопровождается процессом восстановления, и наоборот. 

 В зависимости от значения степени окисления элементы могут проявлять 

различные окислительно-восстановительные свойства. Только окислителями могут 

быть элементы, находящиеся в высшей степени окисления, так как их атомы 

способны лишь принимать электроны (только восстанавливаться). Только 

восстановителями могут быть элементы, находящиеся в низшей степени 

окисления, так как их атомы могут только отдавать электроны (только окисляться). 

Окислительно-восстановительной двойственностью обладают вещества, в состав 

которых входит элемент с промежуточной степенью окисления, так как его атомы 

способны как принимать, так и отдавать электроны. 

 Для расстановки коэффициентов в ОВР можно использовать метод электронного 

баланса. Сущность метода электронного баланса заключается в том, что в ОВР 

число электронов, отдаваемых восстановителем, равно числу электронов, 

принимаемых окислителем. 

Мнемонические правила для запоминания 
Есть ряд мнемонических правил, которые позволяют лучше запомнить разницу между 

понятиями "окислитель" и "восстановитель". 

1. По первым буквам слов можно составить следующие сокращения: 

ОВВ:  окислитель - взял e - восстановился; 

ВОО:  восстановитель - отдал - окислился. 

2. Или использовать словосочетание "окислитель - грабитель". 

3. Или запомнить стихотворение: 
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Восстановитель - это тот, кто электроны отдаёт. 

Сам отдаёт грабителю, злодею-окислителю. 

Отдаёт - окисляется, сам восстановителем является. 

 

Вопросы для самоконтроля 
1. Можно ли по формуле вещества определить его окислительно-восстановительные 

свойства? 

2. Какие свойства - окислителя или восстановителя - должно проявлять вещество за 

счёт атомов химического элемента, находящегося 

а) в высшей степени окисления; 

б) в низшей степени окисления; 

в) в промежуточной степени окисления? Ответ поясните. 

3. Определите окислительно-восстановительные свойства соединений за счёт атомов 

азота: N2O3, N2O, HNO2, NH3, Mg3N2, NO, KNO3, Ca(NO3)2, N2, NH4Cl. 

4. Какая реакция протекает без изменения степени окисления? Ответ поясните. 

a) 2Cu + O2 → 2CuO 

b) Cu + Cl2 → CuCl2 

c) CuSO4 + Zn → ZnSO4 + Cu 

d) CuSO4 + 2NaOH → Cu(OH)2 + Na2SO4 

 

Примеры вариантов индивидуальных заданий  

для получения оценки 

Тема. Окислительно-восстановительные процессы. Билет №1 

1. Определите степень окисления каждого элемента в следующем соединении - Na3[Cr(OH)6] 

2. Расставьте коэффициенты методом электронного баланса в следующем уравнении 

J2 + H2O + Cl2 → HJO3 + HCl 
 

Тема. Окислительно-восстановительные процессы. Билет №2                             
1. Определите степень окисления каждого элемента в следующем соединении - K2NaРO4 

2. Расставьте коэффициенты методом электронного баланса в следующем уравнении 

KMnO4 + NH3 → KNO3 + MnO2 + KOH + H2O 

Тема. Окислительно-восстановительные процессы. Билет №3 

1. Определите степень окисления каждого элемента в следующем соединении - KAlO2 

2. Расставьте коэффициенты методом электронного баланса в следующем уравнении 

KClO3  → KClO4 + KCl 

Тема. Окислительно-восстановительные процессы. Билет №4 

1. Определите степень окисления каждого элемента в следующем соединении - Мg(НСO3)2 

2. Расставьте коэффициенты методом электронного баланса в следующем уравнении 

Cu(NO3)2 → CuO + NO2 + O2                                       

Тема. Окислительно-восстановительные процессы. Билет №5 

1. Определите степень окисления каждого элемента в следующем соединении - H3BO3. 

2. Расставьте коэффициенты методом электронного баланса в следующем уравнении 

Na2SO3 → Na2SO4 + Na2S 
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Тема. Окислительно-восстановительные процессы. Билет №6 

1. Определите степень окисления каждого элемента в следующем соединении - Sn(SO4)2 

2. Расставьте коэффициенты методом электронного баланса в следующем уравнении 

Al + NaOH + H2O → NaAlO2 + H2 

Тема. Окислительно-восстановительные процессы. Билет №7 

1. Определите степень окисления каждого элемента в соединении - K2Cr2O7 

2. Расставьте коэффициенты методом электронного баланса в следующем уравнении 

HgS + HNO3 + HCl → НgCl2 + S + NO + H2O 

Тема. Окислительно-восстановительные процессы. Билет №8 

1. Определите степень окисления каждого элемента в соединении - Fe2(CO3)3  

2. Расставьте коэффициенты методом электронного баланса в следующем уравнении 

J2 + HNO3 = HJO3 + NO + H2O 

Тема. Окислительно-восстановительные процессы. Билет №9 

1. Определите степень окисления каждого элемента в соединении - (NH4)3PO4 

2. Расставьте коэффициенты методом электронного баланса в следующем уравнении 

(NH4)2 Cr2O7 → N2 + Cr2O3 +H2O 

Тема. Окислительно-восстановительные процессы. Билет №10 

1. Определите степень окисления каждого элемента в соединении - Na2ZnO2 

2. Расставьте коэффициенты методом электронного баланса в следующем уравнении 

Na2O2 + CO2 = Na2CO3 + O2 

Раздел 2. ОСНОВЫ ОРГАНИЧЕСКОЙ ХИМИИ 

Т.2.4. Понятие об углеводах: моносахариды 

План.  

1. Определение и особенности строения. 

2. Номенклатура и изомерия. 

3. Нахождение в природе. 

4. Получение. 

5. Физические свойства. 

6. Химические свойства. 

7. Применение. 

Задание по лекции 

1. Изучить теоретический материал. 

2. Составить конспект по плану. 

3. Запишите самостоятельно линейные и циклические формулы различных моносахаридов 

и назовите их. 

4. Решите и оформите запись предложенных задач. 

 

Вопрос 1. Определение и особенности строения 

Моносахариды – это углеводы, содержащие одну структурную единицу - остаток 

простейших углеводов. Моносахариды (монозы) являются бифункциональными 

соединениями. В их молекулах одновременно содержатся карбонильная (альдегидная 

или кетонная) и несколько гидроксильных групп, т. е. моносахариды представляют 
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собой полигидроксикарбонильные соединения полигидроксиальдегиды и  

полигидроксикетоны. В зависимости от этого моносахариды подразделяются 

на альдозы (в моносахариде содержится альдегидная группа) и кетозы (содержится 

кетогруппа). Например, глюкоза - это альдоза, а фруктоза - это кетоза. 

В зависимости от числа атомов углерода в молекуле моносахарид называется тетрозой, 

пентозой, гексозой и т. д. Если объединить последние два типа классификации, то глюкоза 

- это альдогексоза, а фруктоза - кетогексоза. Большинство встречающихся в природе 

моносахаридов - это пентозы и гексозы. 

Моносахариды являются углеводами, которые не гидролизуются с образованием более 

простых углеводов. 

Структура моносахаридов. 

Моносахариды могут существовать как в открытой форме, в этом случае их 

рассматривают как полигидроксикарбонильные соединения  

Н2СОН-СНОН-СНОН-СНОН-СНОН-С(О)Н, так и в циклической форме, т. е. в виде 

циклических полуацеталей полигидроксикарбонильных соединений. Все моносахариды, 

как в кристаллическом состоянии, так и в растворе, не менее чем на 99,9% представляют 

собой циклическую структуру.  

Ациклическую форму углеводов принято изображать с помощью проекционных формул 

Фишера. Циклические структуры также можно изображать с помощью формул Фишера, 

но  предпочтительнее - с помощью формул Хеуорса:  

 

Формулы Хеуорса, Фишера и Хеуорса (слева направо) для глюкозы 
Возможность циклизации обусловлена двумя факторами.  

Во-первых, углеродная цепь может принимать клешневидную конформацию, в результате 

чего сближенными в пространстве окажутся карбонильная группа и гидроксильные 

группы при  С4 или С5.  

Во-вторых, атака гидроксильной группой атома углерода карбонильной группы протекает 

самопроизвольно и приводит к циклическим полуацеталям. Так, для рибозы возможно 

образование двух циклов: пиранозного (шестичленного) или фуранозного (пятичленного): 

 

Пиранозный и фуранозный циклы рибозы 
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При этом как в фуранозном, так и в пиранозном циклах появляются новые хиральные 

центры (выделены красной звездочкой) и, соответственно, для каждого цикла возможны 

два изомера. В данном случае такие изомеры называют аномерами. В зависимости от 

расположения гидроксильной группы относительно цикла различают α- и β-аномеры: 

 

α- и β-аномеры 

Если гидроксильная группа в полуацетальном фрагменте находится под плоскостью цикла 

(как в фуранозной форме на рисунке), то это α-аномер. 

Если гидроксильная группа в полуацетальном фрагменте находится над плоскостью цикла 

(как в пиранозной форме на рисунке), то это β-аномер. 

 

Вопрос 2. Номенклатура и изомерия 

В основу номенклатуры альдоз положены тривиальные названия моносахаридов 

состава Сn(Н2О)m с линейной цепью углеродных атомов: рибоза, глюкоза, фруктоза. 

Название кетоз образуются введением суффикса «-ул» в название соответствующей 

альдозы: рибоза рибулоза; некоторые кетосахара имеют тривиальные названия, например, 

фруктоза (кетогексоза). 

Для моносахаридов характерны несколько видов изомерии. 

1. Межклассовая изомерия 
Альдозы и кетозы являются межклассовыми изомерами. Так, изомерами являются альдоза 

глюкоза и кетоза фруктоза: 

 

Глюкоза                        Фруктоза 

2. Оптическая изомерия 
Наличие нескольких асимметрических атомов углерода обусловливает существование 

большого числа оптических изомеров у моносахаридов. 
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Асимметрический атом углерода (хиральный центр) - атом углерода, связанный с 

четырьмя различными атомами или группами атомов. 

Моносахариды изображаются в виде проекционных формул Фишера, т. е. в виде 

проекции тетраэдрической модели атомов углерода на плоскость рисунка. Углеродная 

цепь в них записывается вертикально. У альдоз наверху помещают альдегидную группу, у 

кетоз - соседнюю с карбонильной первичноспиртовую группу. Нумерацию начинают с 

верхнего атома углерода. Атом водорода и гидроксильную группу при асимметрическом 

атоме углерода располагают на горизонтальной прямой.  

D-изомер (от лат. dexter - правый) изомер, у которого на проекции гидроксильная группа 

у асимметрического атома расположена справа от основной цепи. 

L-изомер (от лат. Laevus - левый) изомер, у которого на проекции гидроксильная группа у 

асимметрического атома расположена слева от основной цепи. 

 

Оптические изомеры глюкозы 

С ростом числа асимметрических центров число пространственных изомеров возрастает, 

причём каждый новый асимметрический центр вдвое увеличивает число возможных 

изомеров. Число изомеров определяется формулой N=2n, где  n - число асимметрических 

центров. Так, один асимметрический атом углерода есть у глицеринового альдегида  

Н2СОН-СНОН-СНОН-СНОН-СНОН-С(О)Н, являющегося первым и единственным 

представителем ряда альдотриоз. Соответственно, первым и единственным 

представителем ряда кетотриоз является диоксиацетон.  

 

Представители альдо- и кетотриоз 

У глицеринового альдегида существует два оптических изомера, поскольку в молекуле 

есть только один хиральный центр (n=1, N=2). У молекулы дигидроксикетона таких 

центров нет, поэтому он не имеет оптических изомеров.  
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3.Таутомерия (мутаротация). Для всех моносахаридов характерно явление мутаротации, 

то есть существование в циклической и нециклической формах. 

Рассмотрим это явление на примере молекулы рибозы. Поскольку в пространстве 

углерод-углеродная цепь рибозы изогнута, то карбонильная группа располагается близко 

к OH--группе четвертого или пятого атома углерода. Происходит взаимодействие этих 

двух групп одной молекулы, вследствие чего цикл замыкается с образованием 

внутреннего полуацеталя. 

 

Явление мутаротации на примере рибозы 

Вновь образовавшийся гидроксил (выделен на рис. синим цветом) носит 

название полуацетального, или гликозидного и может по-разному располагаться в 

пространстве относительно цикла. Если полуацетальный гидроксил располагается  по 

одну сторону с гидроксилом, определяющим принадлежность к D- или L-ряду, то такой 

изомер называется α-изомером, если по разные стороны - β-изомером. Циклическая и 

открытая формы легко переходят друг в друга и находятся в динамическом равновесии. 

При комнатной температуре преобладает циклическая, при нагревании - открытая форма.  

Аналогичное явление происходит и с углеродным скелетом глюкозы: карбонильная 

группа располагается близко к OH--группе пятого или шестого атома углерода, в 

результате чего происходит взаимодействие этих групп, приводящее к образованию 

полуацетальной группы (выделена синим цветом). На рисунке ниже приведены открытая 

и закрытая форма существования глюкозы. 

 

Явление мутаротации на примере глюкозы 

Согласно теории А. Байера, внутримолекулярное взаимодействие спиртовой и 

карбонильной групп наиболее благоприятно, если оно приводит к образованию пяти- 

или шестичленных циклов. Шестичленные кольца сахаров называют пиранозами, а 
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пятичленные - фуранозами. Формулы, отображающие строение циклических форм 

моносахаридов, были предложены У. Хеуорсом в 20-х годах прошлого века.  

Запомнить! При написании структурных формул Хеуорса гидроксильная группа при 

атоме C1 должна быть расположена ниже плоскости кольца в α-форме, а в β-форме - выше 

плоскости кольца. 

Фруктоза является изомером глюкозы и имеет ту же молекулярную формулу С6Н12О6. 

Она представляет собой кетогексозу, в которой кето-группа находится у второго 

углеродного атома в цепи. Фруктоза, как и глюкоза, существует в двух таутомерных 

формах - в открытой и замкнутой (циклической). От глюкозы фруктоза отличается 

меньшим размером цикла, который содержит не шесть, а пять атомов (включая кислород): 

 

Таутомерные формы фруктозы 
Как и глюкоза, фруктоза образует оптические изомеры, при этом количество хиральных 

центров меньше, чем у глюкозы - всего три. Поэтому число стереоизомеров у 

глюкозы N=24=16, а у фруктозы N=23=8. 

 

Вопрос 3. Нахождение в природе 

Глюкоза С6Н12О6, или виноградный сахар, входит в состав сока многих фруктов и ягод, 

в том числе винограда, и является самым распространённым углеводом. Глюкоза 

относится к шестиатомным моносахаридам, то есть, относится к ряду гексоз. В свободном 

виде D-глюкоза содержится в плодах, цветах и других органах растений, в мёде, а также в 

животных тканях (в крови, мозге, мышцах). В природе глюкоза существует 

преимущественно в виде D-изомера и является важнейшим источником энергии в 

организмах животных, человека и микроорганизмов. 

Фруктоза С6Н12О6 (более правильно D-фруктоза) широко распространена в растительном 

мире. Фруктоза содержится во фруктах, в пчелином мёде, входит в состав сахара 

(сахарозы). 

Вопрос 4. Получение глюкозы. 

1. Получение из формальдегида 

Первый синтез глюкозы из формальдегида в присутствии гидроксида кальция 

был произведён А. М. Бутлеровым в 1861 году 
                                                                                                                                                    Са(ОН)2 

6Н2СОН-СНОН-СНОН-СНОН-СНОН-С(О)Н   →   С6Н12О6 

2. Гидролиз природных веществ 

Глюкоза может быть получена гидролизом природных веществ, в состав которых она 

входит. Её получают гидролизом картофельного и кукурузного крахмала кислотами 
                                                                   H2O (H+)                                  H2O (H+)                                   H2O (H+) 

                    (С6Н10О5)n   →   (С6Н10О5)x   →   
𝑛

2
 С12Н22О11   →   nС6Н12О6 

                          Крахмал                    Декстрины               D-Мальтоза            D-Глюкоза 

3. Реакции фотосинтеза 

В природе глюкоза наряду с другими углеводами глюкоза образуется в результате 

реакции фотосинтеза. 
                                                                            hν 
                                                  6CO2 + 6H2O   →    C6H12O6 
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Вопрос 5. Физические свойства 

Глюкоза - бесцветное кристаллическое вещество сладкого вкуса, хорошо растворимое в 

воде. Фруктоза хорошо растворима в воде и имеет более сладкий вкус, чем глюкоза. 

 

Вопрос 6. Химические свойства 

Запомнить! Являясь типичным представителем альдогексоз, глюкоза обладает 

химическими свойствами, характерными одновременно и для многоатомных спиртов, и 

для альдегидов, а так же специфическими свойствами. 

Свойства, обусловленные наличием в молекуле гидроксильных групп 

1. Взаимодействие со спиртами с образованием простых эфиров 

При взаимодействии глюкозы со спиртами образуются простые эфиры - гликозиды 

 
  

                                                                                                         монометиловый эфир глюкозы 

                                                                                                             или  монометилглюкоза 

2. Взаимодействие с кислотами (реакция этерификации) 

Глюкоза реагирует с карбоновыми кислотами с образованием сложных эфиров, то есть 

пять гидроксильных групп глюкозы вступают в реакцию с кислотами аналогично спиртам. 

Запишите самостоятельно. 

3. Взаимодействие с гидроксидом меди (П) без нагревания 

Как многоатомный спирт реагирует без нагревания с гидроксидом меди (П) c 

образованием алкоголята меди (П) ярко-синего цвета (качественная реакция на 

многоатомные спирты): 

  

Свойства, обусловленные наличием карбонильной группы 

1. Окисление 

a) Глюкоза легко вступает в реакцию «серебряного зеркала», окисляясь под действием 

аммиачного раствора оксида серебра (I):  
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б) Глюкоза легко окисляется до глюконовой кислоты под действием гидроксида меди 

(П) при нагревании, в результате чего образуется также оксид меди) красного цвета  

 

Эти реакции являются качественными на альдегидную группу. 

в) Глюкоза способна окисляться под действием азотной кислоты и с бромной 

воды. Азотная кислота окисляет глюкозу до дикарбоновой кислоты - глюкаровой (или 

сахарной) кислоты 

                               НNO3разб 

   Н2СОН-СНОН-СНОН-СНОН-СНОН-С(О)Н + [O]     → 

                     Глюкоза                                          →НOOC-СНОН-СНОН-СНОН-СНОН-СOOН 

                                                                                                      Глюкаровая кислота 

г) Бромная вода как более мягкий окислитель окисляет только альдегидные группы до 

карбоксильных групп с образованием монокарбоновой глюконовой кислоты (аналогично 

реактиву Толленса) 

   Н2СОН-СНОН-СНОН-СНОН-СНОН-С(О)Н + Br2 + H2O  → 

                         Глюкоза                         → Н2СОН-СНОН-СНОН-СНОН-СНОН-СOOH + HCl 

                                                                                                                       Глюконовая кислота                            

2. Восстановление 

Глюкоза может восстанавливаться в шестиатомный спирт сорбит 

Н2СОН-СНОН-СНОН-СНОН-СНОН-С(О)Н + 2[H]  → 

                      Глюкоза                               → Н2СОН-СНОН-СНОН-СНОН-СНОН-СН2OH 

                                                                                                   Сорбит  

Специфические свойства глюкозы 
Глюкоза обладает некоторыми специфическими свойствами, к числу которых относится 

прежде всего биохимическое брожение 

а) спиртовое брожение  

C6H12O6  →  2СН3-СН2-ОН + СО2↑ 
                                                           Глюкоза            этиловый спирт 

б) молочнокислое брожение 

C6H12O6  →  2СН3-СН(ОН)-СООН 
                                                           Глюкоза            молочная кислота 
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в) маслянокислое брожение 

C6H12O6  →  2СН3-СН2-СН2-СООН + 2Н2↑ + 2СО2↑ 
                                            Глюкоза                 масляная кислота 

 

г) лимоннокислое брожение                                    СООН 

                    | 

                    C6H12O6  →  НООС-СН2-С(ОН)-СН2-СООН + 2Н2О 
                                                       Глюкоза                       лимонная кислота 

д) ацетонбутанольное брожение 

C6H12O6  →  СН3-СН2-СН2-СН2ОН + СН3-С-СН3 + 4Н2↑ + 5СО2↑ 
                            Глюкоза                 бутанол-1                         ацетон ‖ 

                                                                                              О                                 

Поскольку фруктоза, как и глюкоза, является многоатомным спиртом, то вступает в те 

же реакции с участием гидроксильных групп. 

Запомнить! Особенностью фруктозы является невозможность окисления кетогруппы до 

кислоты. 

Пункт 7. Применение 

1.Растворы глюкозы используются в медицине для внутривенных инъекций, так как 

обеспечивают дополнительное питание организма быстро усваиваемыми углеводами. 

Повышение концентрации глюкозы в крови приводит к усилению выработки 

гормона поджелудочной железы - инсулина, отвечающего за быстрый метаболизм 

углеводов в организме.  

2.В организме глюкоза подвергается сложным биохимическим превращениям, в 

результате которых образуется углекислый газ и вода и выделяется энергия в 

соответствии с итоговым уравнением 

C6H12O6  + 6О2 →  6Н2О + 6СО2↑ + 2800кДж 

Этот процесс протекает ступенчато, с медленным выделением энергии. 

3.Большое значение имеют биохимические процессы брожения глюкозы.  

а) Пищевая промышленность. Так, при квашении капусты, огурцов, молока, при 

силосовании кормов происходит молочнокислое брожение глюкозы (образуется 

молочная кислота).  

б) При производстве пива и вина используется спиртовое брожение глюкозы, в 

результате которого образуется этиловый спирт. 

 

 Коротко о главном 

 В молекулах моносахаридов одновременно содержатся карбонильная (альдегидная 

или кетонная) и несколько гидроксильных групп. В зависимости от этого 

моносахариды подразделяются на альдозы (содержат альдегидную группу) 

и кетозы (содержат кетогруппу). Важнейший представитель альдоз - глюкоза, кетоз 

- фруктоза. Альдозы и кетозы являются межклассовыми изомерами. В природе 

моносахариды получаются в результате процесса фотосинтеза. 

 Наличие нескольких асимметрических атомов углерода обусловливает 

существование у моносахаридов оптических изомеров. Асимметрический атом 

углерода (хиральный центр) - атом углерода, связанный с четырьмя различными 

атомами или группами атомов. 

 Моносахариды могут существовать в циклической и нециклической формах.  

Нециклическую форму изображают в виде проекционных формул Фишера, а 

циклическую в виде формул Хеуорса. 

 Глюкоза  входит в состав сока многих фруктов и ягод и является важнейшим 

источником энергии в организмах животных, человека и микроорганизмов. 

Глюкоза обладает химическими свойствами, характерными как для многоатомных 

спиртов, так и для альдегидов, а также специфическими, к числу которых 
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относится биохимическое брожение (спиртовое, молочнокислое, маслянокислое). 

Качественная реакция на глюкозу как на многоатомный спирт -  взаимодействие с 

гидроксидом меди(П) без нагревания  c образованием алкоголята меди ярко-синего 

цвета, а как на альдегид - взаимодействие с гидроксидом меди(П) при нагревании с 

образованием глюконовой кислоты и оксида меди(I) красного цвета. Как альдегид 

глюкоза вступает также в реакцию "серебряного зеркала", способна 

восстанавливаться до шестиатомного спирта сорбита.  

 Фруктоза, как и глюкоза, широко распространена в природе, содержится во 

фруктах, в пчелином мёде. Как многоатомный спирт фруктоза вступает в те же 

реакции, что и многоатомные спирты. Особенностью фруктозы является 

невозможность окисления кетогруппы до кислоты. 

 

Вопросы для самоконтроля 
1. Сравните строение глюкозы и фруктозы, выделите сходство и различие.  

2. Чем обусловлено наличие оптических изомеров у моносахаридов? 

3. Охарактеризуйте биологическую роль глюкозы.  

4. Охарактеризуйте химические свойства глюкозы и фруктозы. 

5. Как опытным путём отличить глюкозу от глицерина?  

6. Как опытным путём отличить пропаналь от глюкозы? 

Т.2.5. Аминокислоты. 

План.  

1. Определение и особенности строения. 

2. Классификация 

3. Номенклатура и изомерия. 

4. Нахождение в природе. 

5. Получение. 

6. Физические свойства. 

7. Химические свойства. 

8. Применение 

Задание по лекции 

1. Изучить теоретический материал 

2. Составить конспект по плану и запишите его в рабочую тетрадь. 

3. Запишите самостоятельно общие свойства аминокислот как карбоновых кислот, 

имеющих карбоксильную группу – взаимодействие с металлами, оксидами 

металлов, гидроксидами, солями, со спиртами – и аминогруппу – взаимодействие с 

кислотами и водой. 

4. Записать 20-ть формул аминокислот, из которых состоят белки живых организмов 

с названиями тривиальными (полными и сокращенными) и по систематической 

номенклатуре. Форма записи формул должна содержать неизменную часть 

молекулы горизонтально, а радикал – разную часть молекулы вертикально.  

           Например, NH2 – CH - COOH 

                                          | 

                                         R 

5. Решите и правильно оформите запись предложенных задач. 

6. Составить и заполнить таблицу «Типы химических реакций в органической 

химии». Задание выполняется на развороте двойного листа (на каждом листе одна 

колонка) 

7. Выполнить тренировочные задания на образовательном сайте «Российская 

электронная школа» 
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Вопрос 1 Определение и особенности строения 

Аминокислоты, или аминокарбоновые кислоты – это органические соединения, в 

молекуле которых одновременно содержатся карбоксильные группы -СООН и 

аминогруппы -NH2. 

Аминокислоты могут рассматриваться как производные карбоновых кислот, в 

углеводородных радикалах которых один или несколько атомов водорода замещены на 

аминогруппы -NH2. 

Аминокислоты – это органические бифункциональные соединения, в состав которых 

входят две функциональные группы – карбоксильная -СООН и амино -NH2. 

Первая аминокислота - аспарагин - была открыта в 1806 г., последняя из аминокислот, 

обнаруженных в белках, - треонин - была идентифицирована в 1938г. Каждая 

аминокислота имеет тривиальное (традиционное) название, иногда оно связано с 

источником выделения. Например, аспарагин впервые обнаружили в аспарагусе (спарже), 

глутаминовую кислоту - в клейковине (от англ. gluten - глютен) пшеницы, глицин был 

назван так за его сладкий вкус (от греч. glykys - сладкий). 

Строение аминокислот 
Наибольшее значение имеют так называемые -аминокислоты, в молекулах которых обе 

функциональные группы (-NH2 и -СООН) связаны с одним и тем же атомом углерода. 

Общая формула α-аминокислот имеет вид: H2N-CH-COOH,  

                                                                                    | 

                                                                                   R 

где R - углеводородный радикал. В состав белков входят 20 α-аминокислот. Эти 20 

аминокислот являются звеньями (мономерами), из которых построены белки.  

 
Строение α-аминокислот 

 

Вопрос 2 Классификация 

Рассмотрим классификацию аминокислот по некоторым признакам. 

1. На основе химического строения радикалов  
Аминокислоты классифицируют в первую очередь на основе химического строения 

радикалов. В соответствии с этим выделяют: 

 ароматические аминокислоты, т. е. содержащие бензольное кольцо: 

 
  

 алифатические аминокислоты: 
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 аминокислоты, содержащие серу: 

  

 аминокислоты, содержащие гидроксильные группы: 

  

2. По соотношению числа карбоксильных групп и аминогрупп в молекуле 

аминокислоты 
Если аминокислота содержат только одну амино- и одну карбоксильную группы, то она 

называется нейтральной аминокислотой. 

Если аминокислота содержит избыток амино- или карбоксильных групп, то она 

называется соответственно основной или кислой аминокислотой (аналогично 

неорганическим солям). 

3. Рациональная классификация аминокислот, основанная на полярности радикалов 
Классификация основана на способности аминокислот к взаимодействию с водой. Она 

включает четыре класса аминокислот: 

1) неполярные (гидрофобные); 

2) полярные (гидрофильные) незаряженные; 

3) отрицательно заряженные; 

4) положительно заряженные при физиологических значениях рН. 

4. По возможности синтеза в живых организмах или по биологическому значению  

1) незаменимые аминокислоты – не синтезируются в живых организмах 

самостоятельно, поэтому должны поступать с пищей. Незаменимых аминокислот восемь – 

валин, лейцин, изолейцин, треонин, лизин, метионин, фенилаланин, триптофан. 

Аминокислотный состав белков определяется не доступностью или незаменимостью той 
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или иной аминокислоты, а назначением белка,  его биологической функцией. В настоящее 

время определен аминокислотный состав многих сотен белков.  

2) заменимые аминокислоты – синтезируются самостоятельно живыми организмами из 

различных компонентов органических веществ в достаточном количестве. К ним относят 

глицин, аланин, серин, цистеин, тирозин, аспарагиновая кислота, глутаминовая 

кислота, аспарагин, глутамин. 

3) полузаменимые аминокислоты образуются в организме, но в недостаточном 

количестве, поэтому их недостаток должен восполняться белковой пищей. Для организма 

человека такими аминокислотами являются тирозин, аргинин, гистидин. 

 

Вопрос 3 Изомерия и номенклатура 

Номенклатура рациональная. В зависимости от взаимного положения функциональных 

групп выделяют α-, β-, γ-, δ-аминокислоты. Нумерация атомов ведётся от карбоксильной 

группы с помощью букв греческого алфавита - α, β, γ, δ и т. д. Например, аминокислота, 

формула которой 

                                        
имеет название α-аминопентановая кислота.  

Систематическая номенклатура. Атомы углерода нумеруются начиная с атома углерода 

карбоксильной группы. Положение амино-группы указывается цифрой. Кислота с 

приставкой амино- 

 
                               5           4           3          2       1                             δ          γ           β          α          

СН3-СН2-CH2-CH-COOH         СН3-СН2-CH2-CH-COOH                                          

                                                        |                                                   | 

                                                       NН2                                             NH2 
                                       2-аминопентановая кислота             α-аминопентановая кислота 

В номенклатуре ИЮПАК греческие буквы не используют и аминокислоты называют по 

общим принципам. Поэтому в соответствии с ИЮПАК эта же аминокислота будет 

называться α-аминопентановой кислотой. 

Для аминокислот характерны следующие виды изомерии. 

1. Изомерия углеродного скелета 

  

2. Изомерия положения функциональных групп 

  

3. Пространственная (оптическая) изомерия 
Только в наиболее простой по структуре аминокислоте - глицине - в роли радикала 

выступает атом водорода. У остальных аминокислот все четыре заместителя при α- 

углеродном атоме различны, поэтому α-углеродный атом у всех аминокислот, за 

исключением глицина, является асимметрическим центром, что обусловливает 
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существование аминокислот в виде двух стереоизомеров и делает их оптически 

активными. 

 
Оптическая изомерия аминокислот 

Оптическая изомерия природных α-аминокислот играет важную роль в процессах 

биосинтеза белка. Молекулы белков высших организмов построены из строго 

определённых стереоизомеров аминокислот - L-аминокислот, α-углеродный атом которых 

соответствует по своей абсолютной конфигурации углеродному атому L-глицеральдегида. 

4. Изомерия классов соединений. 

Общая формула таких изомеров соответствует СnH2n+1NO2. Классы нитросоединения и 

аминокислоты. Например. 
                               5           4           3          2       1                                5          4           3          2        1 

                              СН3-СН2-CH2-CH-CН3                СН3-СН2-CH2-CH-COOH                                          

                                                        |                                                      | 

                                                       NO2                                                NH2 
                                                2-нитропентан                               2-аминопентановая кислота 

Вопрос 4 Нахождение в природе 

Биохимические процессы непрерывно протекают в клетках организма, обеспечивая в 

рибосомах биосинтез белков. Именно порядок чередования в полученной полипептидной 

цепи исходных аминокислот обусловливает первичную структуру белковой молекулы. 

Аминокислоты участвуют в обмене веществ в организме - белков и углеводов, в 

образовании важных для организмов соединений (например, пуриновых и 

пиримидиновых оснований, являющихся неотъемлемой частью нуклеиновых кислот), 

входят в состав гормонов, витаминов, алкалоидов, пигментов, токсинов, антибиотиков и 

так далее. Так, дигидроксифенилаланин (ДОФА) и γ-аминомасляная кислота служат 

посредниками при передаче нервных импульсов. 

Большинство микроорганизмов и растения создают все необходимые им аминокислоты из 

более простых молекул. В отличие от них, животные организмы не могут синтезировать 

некоторые из аминокислот, в которых они нуждаются. Такие аминокислоты они должны 

получать в готовом виде, то есть с пищей.  

 

Вопрос 5 Получение 

Для хозяйственных и медицинских нужд аминокислоты (лизин, триптофан, треонин) 

получают с помощью микроорганизмов путём, так называемого микробиологического 

синтеза; их также выделяют из гидролизатов природных белков (пролин, цистеин, 

аргинин, гистидин). Часто используются смешанные способы получения, совмещающие 

методы химического синтеза и использование ферментов. 

В лаборатории аминокислоты можно получить, используя следующие методы. 

1. Галогенирование карбоновых кислот с последующей обработкой аммиаком 
С помощью этого метода получают α-аминокислоты. 
                                                          3            2           1                                    3          2        1 

CH3-CH2-COOH + Cl2 → CH3-CH-COOH + HCl 
                                      пропановая кислота                             | 

                                                                                          Cl 
                                                                                             2-хлорпропановая кислота 
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                                                      3          2         1                                         3          2        1 

CH3-CH-COOH + NH3 → CH3-CH-COOH + NH4Cl 

                                            |                                            | 

                                           Cl                                         NH2 
                                     2-хлорпропановая кислота          2-аминопропановая кислота 
2. Электрофильное присоединение аммиака к α-, β- непредельным кислотам 
В результате реакции образуются β-аминокислоты. 
                                       3          2       1                                               β         α 

CH2=CH-COOH + NH3 → NH2-CH2-CH2-COOH 
                                               пропеновая кислота                  β-аминопропановая кислота 

Присоединение происходит против правила Марковникова за счёт отрицательного 

индуктивного эффекта карбоксильной группы. 

3. Восстановление нитрозамещённых карбоновых кислот 
Данный метод чаще всего применяется для получения ароматических аминокислот. 

O2N-C6H4-COOH + 3H2 → H2N-C6H4-COOH + 2H2 
                                       нитробензойная кислота             аминобензойная кислота 

4. Гидролиз пептидов и белков 

 
В результате гидролиза белков образуется смесь α-аминокислот. 

 

Вопрос 6 Физические свойства 

По физическим свойствам аминокислоты резко отличаются от соответствующих кислот и 

оснований. Все они твердые, кристаллические вещества, без цвета, без запаха, лучше 

растворяются в воде, чем в органических растворителях, имеют достаточно высокие 

температуры плавления. Эти свойства отчётливо указывают на солеобразный характер 

аминокислот. Многие аминокислоты имеют сладкий вкус. При температуре 250-3000С 

разлагаются. 

Особенности физических и химических свойств аминокислот обусловлены их строением - 

присутствием одновременно двух противоположных по свойствам функциональных 

групп: кислотной и основной. 

Вопрос 7 Химические свойства 

1.В растворах с нейтральным значением рН аминокислоты практически всегда 

находятся в виде биполярных ионов, или цвиттер-ионов, в которых противоположные 

заряды пространственно разделены, например. 

H3
+N-CH2-CH2-COO-  

Образование биполярного иона в молекулах аминокислот связано с тем, что -СООН 

группа может отщеплять ион водорода Н+, а группа –NH2 присоединять его. Вследствие 

этого в молекуле происходит перенос протона и образуется двойной биполярный ион: 

атом азота в нём заряжен положительно, а карбоксильная группа - отрицательно. 

В зависимости от числа функциональных групп в молекуле водные растворы аминокислот 

могут иметь нейтральную, щелочную или кислую среду. Например, так как глутаминовая 

кислота содержит две карбоксильных группы -COOH и одну аминогруппу –NH2, то её 

водный раствор имеет кислую среду. Лизин содержит одну карбоксильную группу -

COOH и две амингруппы –NH2, поэтому образует щелочной раствор. Наличие в 
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молекулах аминокислот двух различных функциональных групп обусловливает их 

наиболее характерные свойства. Аминокислоты – амфотерные органические соединения. 

2. Кислотные свойства аминокислот 
Карбоксильная группа обусловливает кислотные свойства аминокислот, которые 

проявляются в их способности взаимодействовать. Напишите уравнения реакций 

самостоятельно. 

А) с активными металлами 

 

 

 

Б) с оксидами металлов 

 

 

 

В) с гидроксидами металлов 

 

 

 

Г) с солями 

 

 

 

Д) Кислотные свойства аминокислот проявляются также при их взаимодействии 

со спиртами (реакция этерификации) с образованием сложных эфиров. 
 
 
  

 
Е) В присутствии щелочей аминокислоты, как и все органические кислоты, вступают в 

реакцию декарбоксирирования – отщепления атома углерода в виде углекислого газа 

(СО2) и воды (Н2О) карбоксильной группы от молекулы. 
                                      3         2      1                                                        1        2 

CH3-CH-COOH + Ca(OH)2 → NH2-CH-CH3 + CaCO3 + H2O 

                                     |                                           аминоэтан        

                                    NH2                                         
                            2-аминопропановая кислота 

2. Основные свойства аминокислот 
А) Аминогруппа обусловливает основные свойства аминокислот, которые проявляются в 

их способности взаимодействовать с кислотами с образованием комплексных ионов по 

донорно-акцепторному механизму. 

  
Б) Аминогруппа обусловливает также способность аминокислот реагировать с азотистой 

кислотой, в результате чего происходит замещение аминогруппы на гидроксигруппу и 

образование гидроксикислоты, например. 
                                          3         2        1                                       3         2       1         

CH3-CH-COOH + HNO2 → CH3-CH-COOH + N2 + H2O 

                                         |                                             | 

                                        NH2                                       OН 
                                2-аминопропановая кислота          2-оксипропановая кислота 
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3. Реакции конденсации и поликонденсации 
Аминокислоты способны к конденсации друг с другом, что обусловлено взаимодействием 

карбоксильной группы одной молекулы с аминогруппой другой молекулы. В результате 

такого взаимодействия происходит отщепление молекулы воды и соединение молекул 

аминокислот за счёт образования пептидной связи -CO-NH-. Образующийся в результате 

реакции продукт называют дипептидом. Так как дипептид содержит карбоксильную 

группу и аминогруппу, то он способен присоединять ещё одну молекулу аминокислоты, 

образуя трипептид, и т. д. Процесс удлинения пептидной цепи за счёт реакции 

поликонденсации приводит к образованию полипептида, обладающего очень большой 

молекулярной массой. Белки являются природными полипептидами. 

 

 
4. Качественные цветные реакции на аминокислоты 
Качественные реакции на аминокислоты можно подразделить на два 

типа: универсальные и специфические. К универсальным реакциям относятся те, 

которые характерны для любых аминокислот, специфические реакции доказывают 

наличие какой-то определённой аминокислоты.  

Универсальные цветные реакции 
А) Нингидриновая реакция - универсальная цветная реакция на все α-аминокислоты, 

обладающая высокой чувствительностью. При нагревании аминокислот в избытке 

щелочного раствора нингидрина образуется дикетогидринимин, имеющий фиолетово-

синюю окраску.  

 
Данную реакцию используют для колориметрического количественного определения α-

аминокислот, в том числе в автоматических аминокислотных анализаторах.  

Б) Биуретовая реакция  
Со свежеприготовленным гидроксидом меди(П) α-аминокислоты реагируют аналогично 

многоатомным спиртам, образуя комплексы синего цвета. Реакция обусловлена наличием 

у α-аминокислот нескольких электронодонорных групп, вследствие чего они способны к 

комплексообразованию. 
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Специфические цветные реакции 

А) Реакция Щульца-Распайли 
Эта реакция является специфической реакцией на аминокислоту триптофан. При 

взаимодействии триптофана с 10%–ым раствором сахарозы и равным объёмом 

концентрированной серной кислоты Н2SO4 на границе двух жидкостей 

образуется красно-фиолетовое кольцо (при нагревании на водяной бане реакция идёт 

быстрее, при этом важно не смешивать жидкости). 

Б) Реакция Милона 
Реакция Милона используется для обнаружения тирозина, в составе которого 

имеется фенольный гидроксил. При взаимодействии тирозина с реактивом Милона 

(раствор HgNO3 и Hg(NO3)2 в разбавленной азотной кислоте HNO3, содержащей примесь 

азотистой кислоты HNO2), образуется осадок, сначала окрашенный в розовый, а затем в 

пурпурно-красный цвет. Нагревание до 500C ускоряет эту реакцию. 

В) Ксантопротеиновая реакция 
Ксантопротеиновая реакция используется для обнаружения α-аминокислот, содержащих в 

радикале ароматический цикл, например для обнаружения тирозинаина. При 

нагревании ароматических и гетероциклических аминокислот с концентрированной 

азотной кислотой вследствие нитрования в бензольном кольце образуются соединения, 

имеющие жёлтую окраску. 

 
Г) Цистеиновая реакция (реакция Фоля) 
Эта реакция позволяет обнаружить серосодержащие аминокислоты - цистеин, метионин. 

При нагревании серосодержащих аминокислот с 30%–ым раствором NaOH и 5%–ым 

раствором ацетата свинца(П) Pb(CH3COOH)2 - выпадает чёрный осадок сульфида 

свинца(П) PbS.   

Вопрос 8  Применение 

1. В медицине. В смеси или отдельно аминокислоты (γ-аминомасляная и глутаминовая 

кислоты, метионин, глицин, аспаргин, ацетилцистеин и др.) применяют в медицине при 

изготовлении лекарственных препаратов, в том числе при нарушениях обмена веществ и 

заболеваниях органов пищеварения, при некоторых заболеваниях центральной нервной 

системы, заболеваниях органов дыхания.  

2. Аминокислоты находят широкое применение в качестве добавок к кормам для 

домашних и сельскохозяйственных животных. Например, лизином, триптофаном, 

треонином и метионином обогащают корма сельскохозяйственных животных. 

3. Аминокислоты используются при изготовлении биологически активных 

добавок (БАД) к пище (так называемые «протеиновые коктейли»). 

4. В пищевой промышленности. Добавление натриевой соли глутаминовой кислоты 

(глутамата натрия) придаёт ряду продуктов мясной вкус, поэтому её добавляют к 

колбасам, консервам и т. д. 

5. Аминокислоты широко используются для производства красителей.  

6. В парфюмерной промышленности.  

7. В производстве моющих средств.  

8. В изготовлении синтетических волокон (капрона), плёнки и т. д. 
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Коротко о главном 

Аминокислоты - органические соединения, в молекулах которых одновременно 

содержатся карбоксильные группы -COOH  и аминогруппы –NH2. 

Наибольшее значение имеют α-аминокислоты, в молекулах которых обе функциональные 

группы  ( и ) связаны с одним и тем же атомом углерода. Общая формула α-аминокислот 

имеет вид: NH2 – CH – COOH, 

                   | 

                  R 

где R углеводородный радикал. В состав белков входят 20 α-аминокислот.  Порядок 

чередования аминокислот в полипептидной цепи  обусловливает первичную структуру 

белковой молекулы. 
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