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ТЕМА 1.  АТОМНО-МОЛЕКУЛЯРНОЕ УЧЕНИЕ 

 
СОДЕРЖАНИЕ: 

 
Основные химические понятия и законы. Законы сохранения массы, энергии и заряда. 

Стехиометрические законы и атомно-молекулярные представления. Основные газовые зако-
ны в химии. Химический эквивалент. Молекулярные и атомные массы. Стехиометрическая 
валентность. Степень окисления. Типы химических реакций. Уравнения химических реак-
ций. Основные классы неорганических веществ и их номенклатура. 

 
ЦЕЛИ: 
Знать и уметь        1. Вычислять эквиваленты и эквивалентные массы эле-

ментов и сложных веществ, используя формулы (2,3 - 5-9) и закон эквивален-
тов (4). 

2. Вычислять параметры газообразных веществ по уравнению Менделеева-
Клапейрона. 

3.  Определять степени окисления элементов. 
4.  Усвоить взаимосвязь атомной массы, эквивалентной массы и стехиомет-

рической валентности элемента; по эквивалентной массе элемента уметь вы-
числять атомную массу. 

5.  Вычислять массы (объемы) исходных веществ и продуктов реакции. 
6.  Давать названия соединениям и составлять уравнения химических реак-

ций с их участием. Проводить по уравнениям реакций стехиометрические рас-
четы. 

7.  Изображать структурные формулы соединений. 
 

1.1. Газовые законы. Моль. Чичло Авогадро 
 

Закон Авогадро. Многие вещества (например, кислород и водород) суще-
ствуют в газообразном состоянии. Газы подчиняются определенным законам. 
Итальянский ученый А. Авогадро обратил внимание на то, что все газы одина-
ково сжимаются (закон Бойля-Мариотта: pV = const), обладают одинаковым 

термическим коэффициентом расширения (закон Гей-Люссака: 
V

V

T

T
1

2

1

2
=  - при 

постоянном давлении и 
p

p

T

T
1

2

1

2
=  - при постоянном объеме) и имеют некоторые 

другие общие свойства. Сочетание обоих законов находит свое выражение в 
уравнении Клапейрона:  

p V
T

p V
T

const1 1

1

2 2

2
==== ==== .         (1) 

(Этим выражением пользуются для приведения объемов газов от одних усло-
вий температуры и давления к другим). 
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Пример 1. При 250 С и давлении 99,3 кПа некоторое количество газа занимает 
объем 152 мл. Найти, какой объем займет это же количество газа при 00 С и давлении 
101,33 кПа? 

Решение:  Подставляя данные задачи в уравнение (1), получаем: 
 

V
P V T

P T2
1 1 2

2 1
=

⋅ ⋅
⋅

=
993 152 273
10133 298
,

,
⋅ ⋅

⋅
= 136,5 мл.  

На основе этих газовых законов и своих наблюдений Авогадро сформули-
ровал закон (1811г.): в равных объемах различных газов при одинаковых 
условиях содержится одинаковое число молекул.  

Моль - это количество вещества, содержащее столько структурных 
единиц, сколько атомов содержится в 12 г (0,012 кг) изотопа 12

С.  
Понятие "моль" распространяется на любые структурные единицы (это 

могут быть реально существующие частицы, такие как атомы (К, О, С), моле-
кулы (Н2, СО2), катионы (К+, Са2+), анионы (СО3

2-, I-), радикалы (ОН•, NO•
2), ус-

ловные молекулы (КОН, ВеSO4), электроны и любые другие.  
Экспериментально установлено, что в указанном количестве изотопа 12

С со-
держится 6,02 ⋅⋅⋅⋅1023 атомов. Эта величина носит название число или постоян-
ная Авогадро (NА); ее размерность - моль-1.  

Например, 1 моль атомов Н содержит 6,02 ⋅ 1023 
атомов,  

1 моль молекул Н2О содержит 6,02 ⋅ 1023 
молекул ,  

1 моль ионов Н+ содержит 6,02 ⋅ 1023 ионов и т. д.  
Масса вещества (m), его количество (число моль n) в данной массе и молярная 
масса (масса одного моль) связаны соотношением:  

n = 
m
M

     (г. 
моль

-1)   .     (2) 

Пример 2. Какому количеству вещества соответствует 300 г NaOH и сколько мо-
лекул вещества содержится в этом количестве?  

Решение. Молярная масса NaOH равна 40 г. Следовательно, 300 г вещества соот-

ветствуют 300
40

=  7,5 моль. Моль любого вещества содержит 6,02.1023 структурных 

единиц, следовательно, в 7,5 моль NaOH содержится 45,15.1023 
молекул.  

Пример 3. Какому количеству вещества соответствуют 56 г азота? Найти массу 
одной молекулы азота. 

Решение. Молярная масса азота (N2) равна 28 г. Следовательно, 56 г азота соот-
ветствуют двум моль. Моль любого вещества содержит 6,02 ⋅1023 . Составим пропор-
цию:                   6,02 ⋅1023 молекул имеют массу   28 г 

                                  1 молекула                                 Х г,      
   отсюда Х = 4,65.10- 23 г. 
Пример 4. Каковы масса и количество воды, которая образовалась при сгорании 

8г водорода?    
                                                                                     8г                 Х 
Решение. Запишем уравнение реакции:              2Н2 + О2 = 2Н2О. 
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         4г                 2.18г 
Найдем молярные массы:   М(Н2) = 2 г/моль;          М(Н2О) = 18 г/моль. 
Вычисляем массу воды:       по уравнению из 4 г водорода    получается   36 г воды 

        8г                    получается     Х 

Х =
⋅

=
8 36

4
 72 г воды. 

 
Вычисляем количество воды:                                   2Н2 + О2 = 2Н2О. 

      2 моль       2 моль 
Из уравнения реакции видно, что количество полученной воды равно количеству 

участвующего в реакции водорода. Найдем количество водорода: 

n = = =
m
M

8
2

4 моль,   следовательно получится 4 моль воды. 

Вычисление можно производить и так:   в результате реакции получено 72 г воды, что 

соответствует  n = 
72

18
= 4 моль. 

Так как 1 моль любого вещества содержит одинаковое число частиц 
(6,02⋅1023), то согласно закону Авогадро 1 моль любого газа при одинаковых 
условиях занимает один и тот же объем. Этот объем называется молярным 
объемом газа и при нормальных условиях (н.у.) составляет 22,4 л. 
Нормальные условия по Международной системе единиц (СИ):  
давление 1,013⋅105 

Па (760 мм рт.ст. = 1атм.); температура 273К (00 С).  
Пример 5. Найти массу 200 л хлора при н.у.  
Решение. 1 моль газообразного хлора (Сl2) имеет массу 71 г и занимает объем 

22,4 л.    Составляем пропорцию:   71 г   -  22,4 л  
        Х г  -  200 л . 

Отсюда            Х = 200⋅71/ 22,4 = 633,2 г.  
Если условия отличаются от нормальных, можно воспользоваться для расчетов 
уравнением Менделеева - Клапейрона:  

                         PV
m
M

RT==== ,                                          (3) 

где Р- давление газа, V - объем, m - масса газа, М - молярная масса, Т - тем-
пература, R - универсальная (молярная) газовая постоянная, численное выра-
жение которой зависит от единиц, определяющих объем газа и его давление.  

В системе измерений (СИ): R = 8,314 Па⋅м3/ моль⋅К (Дж/моль К). 
В других единицах измерения R имеет значения:  

R = 62400 мм рт.ст.⋅⋅⋅⋅мл / моль⋅⋅⋅⋅К;         R = 0,082 атм⋅⋅⋅⋅л / моль⋅⋅⋅⋅К; 
R = 1,99 кал / моль.

К . 
 

1.2. Эквивалент. Закон эквивалентов. Эквивалентные массы 
 
Эквивалент - это частица или часть частицы, которая соединяется 

(взаимодействует) с одним атомом водорода или с одним электроном, или 
эквивалентным им количествами других частиц.  
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Масса 1моль эквивалентов, выраженная в граммах, называется молярной 
массой эквивалента (Мf) (г/моль); численно она равна относительной молеку-
лярной эквивалентной массе (кратко ее называют молярной эквивалентной 
массой).  

Закон эквивалентов: массы взаимодействующих без остатка веществ 
относятся как их эквивалентные массы. 

m

m

M

M
f

f

1

2

1

2
====

,

,
  .                                                        (4) 

В одной формульной единице (ФЕ) вещества (В) может содержаться Zв эк-
вивалентов этого вещества. Число Zв называют эквивалентным числом. Оно 
равно стехиометрической валентности (Vстх.) (cм. далее). 

Фактор эквивалентности (f) - доля частицы, составляющая эквивалент. f 
≤ 1 и может быть равным 1, 1/2, 1/3 и т.д. 

fВ = 
1 1

Z VВ СТХ

====  .                                        (5) 

Пример 6. Определить эквивалент и эквивалентную массу кислорода в Н2О.  
Решение. В данном соединении с 1 атомом водорода соединяется  1/2 атомов ки-

слорода. Следовательно, fО = 1/2. Масса 1 моль атомов кислорода равна 16 г, отсюда   
Мf(O) = МО⋅ fО = 16/2 = 8 г/ моль.  

Мf (элемента) = 
M
ωωωω

 = М⋅⋅⋅⋅f  ,                   (6) 

где М - масса 1 моль атомов, ω - степень окисления элемента в данном соеди-
нении.  

Например, фактор эквивалентности Mn f(Mn)в соединении KMnO4 (ω = +7) со-
ставляет 1/7, а Мf (Mn) = 55.1/7 = 7,86 г/моль; в соединении Mn2O3 (ω = +3)  1/3 и 
55/3 = 18,33 г/моль, соответственно. 

Эквивалентная масса сложного вещества также может иметь различные зна-
чения в зависимости от того, в каком взаимодействии это вещество участвует. Если во 
взаимодействии сложного вещества участвует его известное количество или известно 
количество реагирующих групп, то для расчета эквивалентных масс можно пользо-
ваться следующими правилами и формулами:  

а) Эквивалентная масса сложного вещества равна сумме эквивалентных 
масс образующих его элементов. Например, Мf(Al2O3) = Мf(Al) + Mf(О) = 27/3 
+ 16/2 = 9 + 8 = 17г/моль; М(Al2O3) = 102г/моль. Следовательно,  
f (Al2O3) составляет 1/6 (17/102). Имеется в виду реакция образования (разло-
жения)           2Al + 3/2 O2 = Al2O3. 

б) Эквивалентная масса кислоты в реакциях равна: 
 

               Мf кислоты = 
M

кол во заместившихся атомов Н−−−−
.         (7) 

Пример 7. Определить эквивалент и эквивалентную массу H2SO4 в реакциях:  
 1)  H2SO4 + KOH = KHSO4 + H2O ;          2)  H2SO4 + 2KOH = K2SO4 + 2H2O . 
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Решение. В реакции 1 заместился один атом водорода, следовательно f(H2SO4) 
равен единице, Мf(H2SO4) = М⋅f = 98⋅1 = 98 г/моль. В реакции 2 заместились оба ато-
ма водорода, следовательно f(H2SO4) = 1/2, а Mf (H2SO4) = 98⋅1/2 = 49 г/моль.  

в) Эквивалентная масса основания в реакции равна: 
 

              Мf основания = 
M

кол во заместившихся ОН г упп−−−− −−−− р
 .                 (8) 

 

Пример 8. Определить эквивалент и эквивалентные массы гидроксида висмута в 
реакциях:                              1) Bi(OH)3 + HCl = Bi(OH)2Cl + H2O ; 

       2) Bi(OH)3 + 3HCl = BiCl3 + H2O . 
Решение.   1) f (Bi(OH)3) = 1, Mf(Bi(OH)3) = 260 г/моль (т. к. из трех групп замес-

тилась одна);  
2) f(Bi(OH)3) = 1/3, a Mf(Bi(OH)3) = 260 /3 = 86,3 г/моль (т. к. из трех 

групп заместились все три).  
г) Эквивалентная масса соли в реакциях полного замещения катиона 

или аниона равна: 

                         Мf соли = 
M

за яд катиона кол во катионовр ×××× −−−−
       

 
или                                                                                                                     (9) 

           Мf соли = 
М

за яд аниона кол во анионовр ×××× −−−−
 . 

 

Так, f(Al2(SO4)3) = 1/ 3⋅2 = 1/6. Однако в реакции эта величина может быть больше 
(неполное замещение) или меньше (комплексообразование).   Если, например, это со-
единение участвует во взаимодействии по реакции:  
                         Al2(SO4)3 + 12KOH = 2K3[Al(OH)6] + 3K2SO4 , 
то при этом три аниона с суммарным зарядом 6 замещаются 12 ОН- группами, следо-
вательно 12 эквивалентов этого вещества должно вступать в реакцию, таким образом  
f(Al2(SO4)3) = 1/12.  
 

д) Эквивалентная масса оксида в реакциях полного замещения равна:: 

            Мf оксида = 
M

степень окисл элемента кол во атомов элемента. ×××× −−−−
 .       (10)  

 

Например, f(Fe2O3) = 1/ 3⋅2 = 1/6.   Мf = М(Fe2O3)⋅f(Fe2O3) = 160⋅1/6 = 26,6 г/моль. 
Однако в реакции:  

 Fe2O3 + 4HCl = 2FeOHCl2 + H2O         
f(Fe2O3) = 1/4, т. к. Fe2O3 взаимодействует с 4 эквивалентами HCl.  

При решении задач, связанных с газообразными веществами, целесооб-
разно пользоваться значением эквивалентного объема. Это объем, занимае-
мый одним моль эквивалентов газообразного вещества. Для водорода при н.у. 
этот объем равен 11,2 литров (молярный объем Н2 составляет 22,4 л, а так как 
Мf (Н) = 1г (т.е. в 2 раза меньше, чем молярная масса), то эквивалентный объем 
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будет в 2 раза меньше молярного, т. е. 11,2 л), для кислорода - 5,6л (молярный 
объем О2 составляет 22,4 л, а так как Мf (О) = 8г (т.е. в 4 раза меньше, чем мо-
лярная масса О2), то эквивалентный объем будет в 4 раза меньше, чем моляр-
ный. 

Пример 9. На восстановление 1,80 г оксида металла израсходовано 883 мл водо-

рода (н.у.). Вычислить эквивалентные массы оксида и металла.  
Решение. Согласно закону эквивалентов (4) массы (объемы) реагирующих ве-

ществ пропорциональны их эквивалентным массам (объемам): 

    
m

V

M

V

MОКСИДА

Н

f ОКСИДА

f Н

f

( ) ( )
;

,

, ,
2 2

180
0 883 112

= =   .            Отсюда: 

M f ОКСИДА,
, ,

,
,=

⋅
=

18 112
0 883

24 2  (г/моль);                    M Mf ОКСИДА f МЕТАЛЛА, ,=  + M Э О, , 

тогда           M М МfМЕТАЛЛА fОКСИДА f О= − = − =, , ,24 2 8 16 2  г/моль.  

Пример 10. 1,168 г Zn вытеснили из кислоты 438 мл водорода (t = 170 
С и Р = 750 

мм рт. ст.). Вычислить эквивалентную массу цинка.  

Решение. Согласно закону эквивалентов (4):           
m

m

M

M
Zn

H

f Zn

f H2

=  ; 

Из уравнения Менделеева - Клапейрона (3):  

m
P V M

R TH2

750 438 2
62400 290

0 036=
⋅ ⋅

⋅
=

⋅ ⋅
⋅

= , г,        M
m M

m o of Zn
Zn f H

H
=

⋅
=

⋅
=

2

1168 1
36

32 6
,

,
,  г/моль.  

Пример 11. При термическом разложении 2,45г бертолетовой соли выделилось 
0,56л кислорода (н.у.). Определить степень чистоты соли. 

Решение. Составляем уравнение реакции и подписываем под ним необходимые 
данные: молекулярную массу соли и объем выделившегося газа: 

2KClO3 = 2KCl + 3O2 

2.122,5 г             3.22,4 л. 
Находим объем кислорода, который выделился бы, если бы бертолетова соль не 

содержала примесей. 
2.122,5г KClO3    выделяют        3

.22,4л О2 

    2,45г                      -                     Х л.                     Х = 
2 45 3 22 4

2 122 5

, ,

,

⋅ ⋅
⋅

= 0,672 л. 

Однако кислорода на практике выделилось меньше, всего 0,56л. Следовательно, ис-
ходное вещество содержало примеси. Степень чистоты составляет   
0 56
0 672

100 83 3%
,

,
,⋅ = . 

е) Эквивалентная масса окислителя и восстановителя определяются де-
лением молярной массы на изменение степени окисления в соответствующей 
реакции. 

Пример 12. Определить эквивалентные массы окислителя и восстановителя в ре-
акции:       +6                           +4                                          +3                                     +6  

K2Cr2O7 + 3Na2SO3 + 4H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3Na2SO4 + K2SO4 + 4H2O. 
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Решение. Окислителем в этой реакции является K2Cr2O7, а восстановителем - 
Na2SO3. Суммарное изменение степени окисления хрома в K2Cr2O7 ∆ω(2Cr) = 2.(+3) - 
2.(+6) = -6; Поэтому 

М K Cr O
M K Cr O

г мольf
OK

( )
( )

( / )2 2 7
2 2 7 294

6
49= = =

∆ω
. 

Суммарное изменение степени окисления серы в Na2SO3:    ∆ω (S) = +6 - (+4) = +2; 

Поэтому       М Na SO
M Na SO

г мольf
ВОССТ

( )
( )

( / )2 3
2 3 126

2
63= = =

∆ω
. 

 
 
Стехиометрическая валентность - это число эквивалентов, которое 

может к себе присоединить данный атом (или число эквивалентов в ато-
ме).  

                   Vстх = 1
f

 = ZB             или           Vстх = 
A

M f
.                      (11) 

Например, f(S)  в SO3  равен 1/6 (т.к. f(O) = 1/2, число эквивалентов в трёх атомах 

О равно 6);          Vстх(S) = 
1

1 6/
= 6. 

Так как фактор эквивалентности водорода равен 1, для элементов в приведенных 
ниже соединениях f(Cl) = 1, f(O) =1/2, f(N) = 1/3, а f(C) = 1/4. 
 

  I  I                       I    II                   III  I                   IV I 
HCl,             H2O,            NН3,           CH4 . 
 

Степень окисления характеризует состав вещества и равна стехиометриче-
ской валентности со знаком "плюс" (для металла или более электроположи-
тельного элемента в молекуле) или "минус" (для неметалла). 

 ωωωω = ±±±±Vстх  .                                         (12) 
Опытным путем установлены следующие правила определения степеней 

окисления. 
1. ω(Н) = ±1;  
2. F (фтор) во всех соединениях имеет ω = -1, остальные галогены с метал-

лом и водородом тоже имеют ω = -1.  
3. Кислород в обычных соединения имеет степень окисления, равную -2 

(исключения - пероксид водорода и его производные - Н2О2 или BaO2, в кото-
рых кислород имеет степень окисления -1, а также фторид кислорода OF2, сте-
пень окисления кислорода в котором равна +2).  

4. Щелочные и щелочно-земельные металлы всегда имеют степень окисле-
ния, равную номеру группы, то есть +1 и +2, соответственно;  

5. Al, Ga, In Sc, Y, La и лантаноиды (кроме Се) - ω = +3.  
6. Высшая степень окисления элемента равна номеру группы периодиче-

ской системы.  
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7. Степени окисления простых веществ приняты равными нулю. 
8. Степени окисления ионов равны их зарядам. 
9. Степени окисления элементов в соединении компенсируют друг друга 

так, что их сумма для всех атомов в молекуле или нейтральной формульной 
единице равна нулю, а для иона - его заряду. Это можно использовать для оп-
ределения неизвестной степени окисления по известным и составления форму-
лы многоэлементных соединений. 

Пример 13. Определить степень окисления хрома в соли K2CrO4 и в ионе Cr2O7
2- . 

Решение. Принимаем ω(К) = +1;  ω(О) = -2. Для структурной единицы K2CrO4 

имеем:                   2.(+1) + Х + 4.(-2) = 0,    отсюда    Х = ω (Сr) = +6. 
Для иона Cr2O7

2- имеем:     2.
Х + 7.(-2) = -2,      Х = ω (Cr) = +6. 

То есть степень окисления хрома в обоих случаях одинакова. 
Пример 14. Определить степень окисления фосфора в соединениях P2O3 и PH3. 
Решение. В соединении P2O3  ω (О) = -2. Исходя из того, что алгебраическая сум-

ма степеней окисления молекулы должна быть равной нулю, находим степень окис-
ления фосфора:        2.

Х + 3.(-2) = 0,        отсюда Х = ω (Р) = +3. 
В соединении PH3     ω (Н) = +1,   отсюда  Х + 3.(+1) = 0.     Х = ω (Р) = -3. 

Пример 15. Напишите формулы оксидов, которые можно получить при термиче-
ском разложении перечисленных ниже гидроксидов: 

H2SiO3;    Fe(OH)3;   H3AsO4;     H2WO4;         Cu(OH)2. 
Решение.  H2SiO3 - определим степень окисления кремния в кислоте: ω(Н) = +1, 

ω(О) = -2,       отсюда:   2.(+1) + Х + 3.(-2) = 0. ω(Si) = Х = +4. Составляем формулу ок-
сида - SiO2. 

Fe(OH)3 - заряд каждой гидроксогруппы равен -1, следовательно ω(Fe) = +3 и 
формула соответствующего оксида Fe2O3. 

H3AsO4 - степень окисления мышьяка в кислоте: 3
.(+1) + X + 4.(-2) = 0.  X = ω(As) 

= +5. Таким образом формула оксида - As2O5. 
H2WO4 -    ω(W) в кислоте равна +6, таким образом формула соответствующего  -

оксида - WO3. 
Cu(OH)2 - так как имеется две гидроксогруппы, заряд которой равен -1, следова-

тельно ω(Cu) = +2 и формула оксида - CuO. 
Как правило, элементы могут иметь несколько степеней окисления. 

Рассмотрим, как с помощью таблицы Д.И. Менделеева можно определить основные 
степени окисления элементов. 

Устойчивые степени окисления элементов главных подгрупп можно определять 
по следующим правилам: 
 1. У элементов I-III групп существуют единственные степени окисления - положи-
тельные и равные по величине номерам групп (кроме таллия, имеющего  ω = +1 и +3). 

2.  У элементов IV-VI групп, кроме положительной степени окисления, соответст-
вующей номеру группы, и отрицательной, равной разности между числом 8 и номе-
ром группы, существуют еще промежуточные степени окисления, обычно отличаю-
щиеся между собой на 2 единицы. 
 3. Для элементов IV, V и VI групп степени окисления, соответственно, равны +4, 

+2 -2, -4; +5, +3, -1, -3; +6, +4, -2. Элемент V группы - висмут - встречается почти ис-
ключительно в трехвалентном состоянии, т.е. в степени окисления +3. 
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4. У элементов VII группы существуют все степени окисления от +7 до -1, разли-
чающиеся на две единицы, т.е. +7,+5, +3, +1 и -1. В группе галогенов выделяется 
фтор, который не имеет положительных степеней окисления и в соединениях с дру-
гими элементами существует только в одной степени окисления -1. 

У элементов побочных подгрупп нет простой связи между устойчивыми степе-
нями окисления и номером группы. У некоторых элементов побочных подгрупп ус-
тойчивые степени окисления следует просто запомнить. К таким элементам относят-
ся:  
Cr (+3 и +6), Mn (+7, +6, +4 и +2), Fe, Co и Ni (+3 и +2), Cu (+2 и +1), Ag (+1), Au (+3 и 
+1), Zn и Cd (+2), Hg (+2 и +1). 

Для составления формул трех- и многоэлементных соединений по степеням окис-
ления необходимо знать степени окисления всех элементов. При этом количество 
атомов элементов в формуле определяется из условия равенства суммы степеней 
окисления всех атомов заряду формульной единицы (молекулы, иона). Например, ес-
ли известно, что в незаряженной формульной единице имеются атомы K, Cr и О со 
степенями окисления равными +1, +6 и -2 соответственно, то этому условию будут 
удовлетворять формулы K2CrO4, K2Cr2O7, K2Cr3O10 и многие другие; аналогично это-
му иону с зарядом -2, содержащему Cr+6 и O-2 будут соответствовать формулы CrO4

2-, 
Cr2O7

2-, Cr3O10
2-, Cr4O13

2- и т.д. 
2.  Координационная (структурная) валентность или координационное 

число Vк.ч. - определяет число соседних атомов. Например, в молекуле SO3 у 
серы число соседних атомов кислорода равно 3 и Vк.ч. = 3, Vстх = 6. 

3. Электронная или связевая валентность Ve (Vсв) - число химических 
cвязей, образуемых данным атомом. При этом за одну химическую связь при-
нимают одну пару электронов, обеспечивающих соединение атомов. Например, 
в H2O2 

                        Н  О 

Vстх(O) = 1, Vк.ч.(O) = 2, Vсв.(O) = 2.                                                          
                                                                                                                    Н  О 

В SO3  связевая валентность, наоборот, совпадает со стехиометрической 
(Vсв = 6).  

 
1.3. Определение атомных и молекулярных масс  

 

Из закона Авогадро следует, что два газа одинаковых объемов при одина-
ковых условиях содержат одинаковое число молекул; однако они имеют не-
одинаковые массы: масса одного газа во столько раз больше другого, во сколь-
ко раз молярная масса первого больше молярной массы другого:  

                                     
m
m

M

M
D1

2

1

2

==== ====    ,                                               (13) 

где D - относительная плотность одного газа (1) по другому (2) - величина без-
размерная. Отсюда:  
                                                      М1 = М2⋅⋅⋅⋅ D .                                      (14) 
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Пример 16. Масса 0,001 м3 (н.у.) равна 1,25 г. Вычислить: а) М газа, б) массу од-
ной молекулы газа, в) плотность газа относительно воздуха.  

Решение. Молярную массу газа найдем по мольному объему (1 моль газа при н.у. 
занимает V= 22,4 л).  

а)       1 л газа имеет массу 1,25 г 
                       22,4 л -           Х г ,  Х = 28 г,  Мгаза = 28 г/моль. 

б)      1 моль газа    -  6,02⋅1023 молекул       -     28 г  
                        1 молекула               -  Х г,  

Х = 
28

6 02 1023, ⋅
 = 4,7⋅10-23

г ;  

в)    D газа по воздуху = Мгаза / Мвоздуха   (М возд. = 29 г/моль), 
 D газа по возд = 28 / 29 = 0,96, т. е. данный газ легче воздуха в 0,96 раза.  
 

Пример 17. Анализ показал, что соединение состоит из 30,43% азота и 69,57% ки-
слорода. Относительная плотность этого вещества по водороду равна 46. Определить 
его молекулярную массу и формулу. 

Решение. Согласно (13) определяем относительную молекулярную массу вещест-
ва: 

  Мr = 2Dн = 2. 46 = 92. 
Формулу вещества примем NxOу. Чтобы найти соотношение между х и у, надо 

разделить весовые количества (в данном примере процентное содержание) азота и ки-
слорода на соответствующие атомные массы: 

х : у = 
30 43

14

69 57

16

,
:

,
=  2,17:4,34 = 1:2. 

 Отсюда простейшая формула вещества  NO2, которой соответствует молекуляр-
ная масса 46. Разделив 92 на 46, получим 2. Значит, простейшую формулу надо удво-
ить, т.е. истинная формула вещества  N2O4. 
 
 

ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОПРОВЕРКИ 
 

1) Какую массу составляют 1,5.1022 атомов кальция? 
Ответы:         1)    100г             2)  2г          3)    1г               4)   1кг 

 

2) Определить молекулярную массу газа, если 0,824 г его (н.у.) занимает объем 
0,26л. 
Ответы:         1)  71                 2)  58            3)  64              4)  28 

3) В каком соединении эквивалентная масса азота имеет наибольшее значение? 
Ответы:        1)  NO2             2)  N2O3        3)  HNO2            4)  N2O 

 

4) Cоединение некоторого элемента с водородом содержит 25% водорода. Че-
му равна эквивалентная масса этого элемента? 
Ответы:        1) 4                          2)  8                    3)  3 

 

5) Найти эквивалентную массу гидроксида Cr(Ш) в реакции 
Сr(OH)3 + 3NaOH = Na3CrO3 + 3H2O 
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Ответы:           1)  103                2)  34,33                    3)  51,5 
6) Определить эквивалентную массу металла, если 0,046 г его вытеснили из ки-
слоты 62,35 мл водорода, собранного над водой при температуре 170 

С и 
давлении 1,017.105 Па (764,52 мм рт.ст.). Давление водяного пара при этой 
температуре равно 0,193.105 Па (14,53 мм рт.ст.). 
Ответ:    
 
Заполните таблицу ответов и проверьте правильность по таблице, приве-

денной в конце тетради. 
 

 

№ вопроса     1 2 3 4 5 6 
Ответ       

 
Если Вы все задания выполнили верно, можно приступать к выполнению 

контрольного задания по этой теме из Вашего варианта. Если же на какой-то 
вопрос Вы ответили неверно, надо еще раз обратиться к упражнениям, разо-
брать решения по пособию и просмотреть дополнительную литературу, ука-
занную в списке, по данной теме. 

 
Выполняете домашнее задание по разделу 1 «Основные понятия и законы хи-

мии» (задачи с 1 по 6). 
 
 
 
Контрольная работа по теме 1.                    Вариант №        
 
 

№ вопр.     1     2     3     4     5     6     7     8     9 
Ответ          
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