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ВВЕДЕНИЕ

Предлагаемое пособие предназначено для систематизации 
и  закрепления знаний учащихся по химии за курс средней 
школы. 

Книга содержит информацию по общей, неорганической 
и  органической химии. Информация, изложенная в виде ин-
фографики (схемы, графики, диаграммы, рисунки, карты па-
мяти), воспринимается мгновенно и даёт возможность найти 
и запомнить по-настоящему важные детали, сложить их во-
едино и получить наиболее полное представление об изуча-
емом предмете.

Надеемся, что пособие поможет учащимся старших классов 
и  выпускникам при подготовке к  школьным занятиям, раз-
личным формам текущего и  промежуточного контроля, а  так-
же к сдаче основного и единого государственных экзаменов.

Желаем успехов!

График

Схема Пиктограммы

Карта памяти

Катод

КатионАнион

Анод

Раствор элект ролита

0,35
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Температура
30 40 50 60

Вода

Гашёная известьНегашёная известь

Пар

Малиновое  Жёлтое

Li        Na

Cr+6Красный

Кислотный

Кислота

Зелёный

H2CrO4

H2Cr2O7

CrO3 CrO4
2− 

Cr2O7
2− 

Соли

Соли

Жёлтый

Оранжевый

Рисунок с выносками



Атом — мельчайшая химически неделимая электро-

нейтральная частица вещества. 

ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ОСНОВЫ ХИМИИ

Размеры атомов колеблются в пределах 
от 1 · 10–10 до 5 · 10–10 м.

Радиус ядра примерно в 100 000 раз 
меньше радиуса атома.

РАЗВИТИЕ ПРЕДСТАВЛЕНИЙ О СТРОЕНИИ АТОМА

СОВРЕМЕННЫЕ ПРЕДСТАВЛЕНИЯ 
О СТРОЕНИИ АТОМА

Наши дни

460 г. до н. э.

1897 г.

1911 г.

1913 г.

Масса электрона в 1836 раз 

меньше массы протона.

Электрон — ē (заряд –1, масса 1/1836  а. е. м.)

Протон — р (заряд +1, масса 1 а. е. м.)

Ядро (положительно заряжено)

Нейтрон — n (заряд 0, масса 1 а. е. м.)

МОДЕЛЬ АТОМА

ē
p

Греческая модель: твёрдый 
недеформируемый шар.

Модель Томсона («сливовый 
пудинг»): в атоме (заряд  «+») 
плавают е (заряд «–»).

Модель Резерфорда: в цент-
ре массивное ядро с заря-
дом «+».

Планетарная модель: е дви-
жутся по орбитам вокруг 
ядра.

Современная модель: е — 
частица-волна.
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Изотопы — атомы одного химического 
элемента, отличающиеся массовым чис-

лом. Изотопы имеют одинаковый заряд 
ядра, но разное количество нейтронов.

ХИМИЧЕСКИЙ ЭЛЕМЕНТ

Электроны с близкими значениями 
энергии образуют энергетический 

уровень. Число заполненных энерге-
тических уровней равно номеру пе-
риода в Периодической системе.

При заполнении орбиталей электро-
ны обозначаются стрелками. На од-
ной орбитали одна стрелка направ-
лена вверх, другая — вниз. Это 
связано с тем, что на одной ор-
битали может находиться не более 
двух электронов, которые отличаются 
ориентацией собственного магнитного 
поля.

Порядковый номер элемента (N), или 
зарядовое (протонное) число Z, показы-
вает, сколько электронов и протонов на-
ходится в атоме. Количество электронов 
равно количеству протонов.

АТОМНАЯ ОРБИТАЛЬ

Область пространства, в которой электрон мо-
жет находиться с вероятностью более 95 %.

р-орби таль

d-орби таль

s-орби таль
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Название элемента

Относительная атомная масса

Порядковый номер (N)

7s

6s

5s

4s

3s

2s

1s

7p

6p

5p

4p

3p

2p

6d

5d

4d

3d

5f

4f

7

6

5

4

3

2

1

Q

P

O

N

M

L

K

Li 3
6,939

Литий

ТИПЫ АТОМНЫХ ОРБИТАЛЕЙ

f-орби таль

Химический элемент — совокупность 
атомов с одинаковым количеством 
электронов (одинаковым зарядом ядер).
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7Современные представления о строении атома

Правила заполнения атомных орбиталей

Порядок заполнения энергетических подуровней можно запомнить в виде ряда: 
1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 4s < 3d < 4p < 5s < 4d < 5p < 6s < 5d…

Принцип минимума энергии

Принцип Паули

Принцип Хунда

Орбитали заполняются в порядке увеличе-
ния энергии, снизу вверх. Каждый электрон 
располагается так, чтобы его энергия была 
минимальной, то есть среди свободных ор-
биталей он выбирает орбиталь с самой низ-
кой энергией.

На одной орбитали не может быть больше 
двух электронов.

На одной орбитали может располагаться не 
более двух электронов. При заполнении оди-
наковых орбиталей действует «правило пусто-
го автобуса»: сначала по одному электрону на 
каждой орбитали, потом начинается заселение 
этих же орбиталей вторыми электронами.

ЭЛЕКТРОННО-ГРАФИЧЕСКАЯ СХЕМА ДЛЯ КИСЛОРОДА О

Число элект ронов (в сумме 8)

— элект ронная формула

Энергетические уровни (n = 1, 2) Энергетические подуровни (s, p)

1s
2 2s

2 2p
4

2p

2s
1s

Спаренные элект роны

Неспаренные элект роны

СХЕМЫ СТРОЕНИЯ 
ЭЛЕКТРОННЫХ ОБОЛОЧЕК

4Be 1s22s2

2p

2s

1s

4+

2e–

2e–

3Li 1s22s1

2p

2s

1s

3+

2e–

1e–

Не может быть

, , ...

Может быть

, , 

Не может быть

, , ...

Может быть

, , ...
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ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН 
И ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА ХИМИЧЕСКИХ 
ЭЛЕМЕНТОВ Д. И. МЕНДЕЛЕЕВА

Периодическая система химических элементов — графи-

ческое выражение периодического закона. Она состоит из 

периодов и групп.

ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН

Д. И. Менделеев

Сродство к электрону — энергия, 
которая выделяется / поглощает-
ся при присоединении электрона 
к  свободному атому.

Электроотрицательность (ЭО) — 
способность атома химического эле-
мента в соединении оттягивать на 
себя общие электронные пары. 

Энергия ионизации — минималь-
ная энергия, необходимая для уда-
ления внешнего электрона от ато-
ма на бесконечное расстояние.

Свойства атомов химических элементов, 
а  также состав и свойства образуемых 
ими веществ находятся в периодической 
зависимости от зарядов атомных ядер.

Период — горизонтальная последова-
тельность элементов, расположенных 
в  порядке возрастания зарядов ядер их 
атомов. Начинается щелочным метал-
лом, заканчивается инертным газом.

Группа — вертикальная последователь-
ность элементов, расположенных в по-
рядке увеличения зарядов ядер их ато-
мов. Элементы одной группы имеют 
сходную электронную конфигурацию 
внешнего уровня.

Фтор — самый электроотрицательный 
элемент.

= 9
= 9
= 10

Д. И. Менделеев открыл периодический 
закон в 1869 г. Периодическая систе-

ма  — наглядное отражение периодиче-
ского закона.
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Группа
IА IIА IIIА IVА VА VIА VIIА

Период

1 H

2 B

3 Si

4 As

5 Te

6 At

7
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Периодический закон и Периодическая система...

Элементы, находящиеся в одной груп-
пе (главной подгруппе), имеют сходную 

конфигурацию внешнего уровня.

ЗАКОНОМЕРНОСТИ ИЗМЕНЕНИЯ СВОЙСТВ ЭЛЕМЕНТОВ
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ОКИСЛИТЕЛЬНЫЕ

ЭЛЕКТРООТРИЦАТЕЛЬНОСТЬ

Усиливаются

ЭНЕРГИЯ ИОНИЗАЦИИ

Увеличивается

РАДИУС АТОМА

Увеличивается

ИСКЛЮЧЕНИЕ

Галогеновые кислоты

HI  HBr  HCl  HF.
Кислотные свойства ослабевают.
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Высшие 
оксиды

Летучие 
водородные 
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Главные подгруппы

Г Р У П П Ы

А                       В А                       В А                       ВА                       В А                       В А                       В

Стронций

СераФосфорАлюминий Кремний

КислородАзотБор Углерод

ТеллурКадмий СурьмаСеребро Индий Олово

ПолонийРтуть ВисмутЗолото Таллий Свинец

R2O RO2

RН4

Л А Н Т А Н О И Д Ы *

А К Т И Н О И Д Ы * *

RO R2O5

RН3

R2O3 RO3

R2Н

Неодим ГадолинийПразеодим ЕвропийЦерий Прометий Самарий

Уран КюрийПротактиний АмерицийТорий Нептуний Плутоний
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Ы
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Д
Ы

Франций

Цезий

Рубидий

Натрий

Калий

Литий

Водород

Радий

Барий

Магний

Кальций

Бериллий

РезерфордийАктиний

ГафнийЛантан

Цирконий

Титан

Иттрий

Скандий

Сиборгий

Вольфрам

Молибден

Хром

Дубний

Тантал

Ниобий

Ванадий

СеленЦинкМедь МышьякГаллий Германий
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s-элементы

р-элементы

d-элементы

f-элементы
(лантаноиды, актиноиды)

Побочные подгруппы

Радон

Ксенон

Криптон

Аргон

Неон

Гелий

Хлор

Фтор

Иод

Астат

Э Л Е М Е Н Т О В

Л А Н Т А Н О И Д Ы *

А К Т И Н О И Д Ы * *

R2O7

RН

RO4

ТулийТербий Эрбий ИттербийДиспрозий ЛютецийГольмий

МенделевийБерклий Фермий НобелийКалифорний ЛоуренсийЭйнштейний

А                       В  В А

Борий

Рений

Технеций

Марганец

Хассий

Осмий

Рутений

Железо

Мейтнерий

Иридий

Родий

Кобальт

Дармштадтий

Платина

Палладий

Никель

Бром
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ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ

Химическая связь — связь между атомами в молекуле 

или молекулярном соединении, возникающая в результате 

переноса электронов с одного атома на другой либо обоб-

ществления электронов для обоих атомов.

Катион металла

Электрон

ТИПЫ ХИМИЧЕСКОЙ СВЯЗИ

Ионная Металлическая Ковалентная

Полярная

Неполярная

Водородная

Внутримолекулярная

Межмолекулярная
ПЛАН ОПИСАНИЯ ТИПА СВЯЗИ
1. Определение. 
2. Соединяющие частицы. 
3. Разность ЭО соседних атомов. 
4. Механизм возникновения связи. 
5. Свойства.
6. Примеры. 
7. Схема образования.

1. Связь на основе электростатическо-
го взаимодействия между противопо-
ложно заряженными ионами.

2. Ме + НеМ.

3. > 1,7.

4. Смещение электронов.

5. Ненаправленность и ненасыща-
емость.

6. Соли, основания, оксиды металлов: 
NaF, CaCl2, MgF2, Li2S, BaO.

7.

1. Связь, удерживающая вместе атомы 
металла, с наличием высокой концен-
трации в металлах электронов прово-
димости — «электронного газа».

2. Ме + Ме.

3. 0.

4. Делокализация связывающих элек-
тронов.

5. Ненаправленность.

6. Металлы: Na, Al, Au.

7.

ИОННАЯ СВЯЗЬ МЕТАЛЛИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ

При образовании химической связи атом 
стремится получить электронную конфигура-
цию благородного газа и окружить себя дву-
мя (дублет) или восемью (октет) электронами.

Длина связи — расстояние между ядра-
ми двух химически связанных атомов.

Энергия (Е) связи — минимальное коли-
чество Е, необходимое на разрыв связи.

Na Na+

Cl–Cl
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1. Связь между положительно поляри-
зованным атомом водорода одной мо-
лекулы и отрицательно поляризован-
ным атомом другой молекулы.

2. А—Н … А—Н.

4. Протон одной молекулы притягива-
ется неподелённой электронной парой 
атома другой молекулы. Межмолекулярная

6. H2O, HF, NH3, карбоновые кисло-
ты, спирты, амины, белки, нуклеиновые 
кислоты.

7. Внутримолекулярная

Полярная КС Неполярная КС

1. Связь между атомами разного 
вида.

2. НеМ + НеМ. 3. < 1,7.

4. Образование общих электронных 
пар.

5. Насыщаемость и направленность.

6. H2O, HF, SO2, CH4.

7.

1. Связь между атомами одного вида.

2. НеМ + НеМ. 3. 0.

4. Образование общих электронных 
пар.

5. Насыщаемость и направленность.

6. O2, N2, Cl2, S8.

7.

О=С=О

Двойная ковалентная связь Cl–Cl

Одиночная ковалентная связь

Механизм образования КС

Донорно-акцепторный: один атом 
(донор) предоставляет неподелённую 
пару электронов, а другой (акцеп-
тор)  — вакантную орбиталь.

Обменный: каждый из связывае-
мых атомов предоставляет по од-
ному неспаренному электрону для 
образования связи.

H H H

N

2p
2s

H

АЛГОРИТМ ОПРЕДЕЛЕНИЯ ТИПА СВЯЗИ

Вещество образовано одним элементом? Да

Да

Да

ДаДа

Нет

Нет

Нет Нет

Нет

Вещество образовано Ме?Вещество образовано двумя элементами?

Вещество является кислотой? ЭО < 1,7?

Полярная КС
Полярная КС

Неполярная КС Металлическая

Ионная связь

Ионная между Ме и кислотным остатком

ВОДОРОДНАЯ СВЯЗЬ

КОВАЛЕНТНАЯ СВЯЗЬ (КС)

Кратность связи — число пар связанных 
электронов между двумя атомами. Ва-

лентный угол —  между прямыми, со-
единяющими центры атомов.

H
HС

O

O

H

H

H

HH H
O OO
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Степень окисления (СО) — условный 
показатель, который характеризует за-
ряд атома в соединении и его поведение 
в  окислительно-восстановительной реакции.

Валентность — число ковалентных хи-
мических связей, которые образует атом 
элемента в химическом соединении.

  За единицу валентности принята ва-
лентность атомов водорода.

  Валентность не имеет знака!

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ ВАЛЕНТНОСТЬ

ПРОСТЫЕ СОЕДИНЕНИЯ  0

ЭЛЕМЕНТЫСЛОЖНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ

Постоянная

Переменная С постоянной валентностью

С непостоянной валентностью

Неметаллы

Кислород в пероксидах

Кислород (кроме O+2F2)

Фтор

Водород (в соединениях с НеМ)

Водород (в соединениях с Ме)

Алюминий

Элементы II группы (кроме Hg)

Щелочные металлы

H, F, Li, Na, K, Ag

O, Be, Mg, Ca, Ba, Zn

Al

N

Cl, Br, I

C, Si

S

P

Cu

Fe

+2

+3

–1

+1

–1

–2

–1

+1

I

II

IIICl–1 S–2 P–3 Si–4

Cl+7 S+6 P+5 Si+4

Низшая («–») = № группы — 8

Высшая («+») = № группы 
I, II, III, IV

I, III, V, VII

II, IV

II, IV, VI

III, V

I, II

II, III

Валентные возможности атома зави-
сят от количества:

1) неспаренных электронов ;

2) неподелённых электронных пар на 
орбиталях валентных уровней ;

3) вакантных орбиталей валентного 
уровня .

ВАЖНО: сумма всех степеней окисления 
в молекуле = 0, в ионе = заряду иона.

Суммы единиц валентности каждого эле-
мента в формуле вещества одинаковые.
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Металлическая решётка железа Fe

Кристаллическая решётка веще-

ства  — упорядоченное располо-
жение частиц (атомов, молекул, 
ионов) в строго определённых точ-
ках пространства.

М
ет

ал
л

и
ч

ес
к

ая

Узлы решётки — точки, в которых раз-
мещены частицы кристалла.

Если известно строение вещества, то 
можно предсказать его свойства.

КРИСТАЛЛИЧЕСКИЕ РЕШЁТКИ

Атомы, катионы металлов.

Металлическая связь.

Твёрдые, прочные, ковкие, 
пластичные, хорошие про-
водники тепла и  электри-
чества.

Атомная решётка алмаза С

А
то

м
н

ая

Атомы.

Ковалентная связь.

Нерастворимы в воде, имеют очень вы-
сокую tпл, твёрдые и прочные, не про-
водят электрический ток. Химически ма-
лоактивны.

С

Ионная решётка хлорида натрия NaCl

И
о

н
н

ая

Ионы.

Ионная связь.

Тугоплавкие, хорошо раствори-
мые в  воде, твёрдые, хрупкие. 
Растворы и расплавы проводят 
электрический ток.Na+ Cl–

Молекулярная решётка сухого льда CO2

ТИПЫ РЕШЁТОК

М
о

л
ек

ул
я

р
н

ая Молекулы.

Ковалентная связь.

Низкие tпл и tкип, хрупкие. 
Электропроводность и  спо-
собность растворяться в воде 
зависит от класса вещества.

C
О

О
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КЛАССИФИКАЦИЯ ОРГАНИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

  Гидрирование (присоедине-
ние водорода)

  Галогенирование, нитро-
вание, сульфирование ал-
канов

  Дегидрирование (отщепление 
водорода)

  Дегидратация (отщепление 
воды)

  Дегидрогалогенирование (от-
щепление галогеноводорода)

  Дегалогенирование (отщеп-
ление галогена)

  Изомеризация алканов 
(начиная с бутана)

  Галогенирование, нитрова-
ние бензола

  Гидратация (присоединение 
воды)

  Галогенирование (присоеди-
нение галогена)

  Гидрогалогенирование (при-
соединение галогеноводорода) 

CH2=CH2 + H2  CH3–CH3

CH3–CH3  CH2=CH2 + H2

CH3–CH2OH  CH2=CH2 + H2O

Cl–CH2–CH2–Cl + Mg  CH2=CH2 + MgCl2

CH2=CH2 + H2O  CH3–CH2OH

CH2=CH2 + Cl2  Cl–CH2–CH2–Cl

CH2=CH2 + HCl  CH3–CH2Cl

Присоединения

Замещения

Изомеризации

Отщепления (элиминирования)

Критерий: тепловой эффект

  Выделяется теплота (+Q) 

  Поглощается теплота (–Q) 

CaO + H2O  Ca(OH)2 + Q

Fe(OH)2  FeO + H2O – Q

Экзотермические

Эндотермические

CH3–CH3 + Cl2 свет  CH3–CH2Cl + HCl

CH3–CH3 + HNO3 кат.  CH3–CH2–NO2 + H2O

ХИМИЧЕСКИЕ РЕАКЦИИ 

Химическая реакция — превращение одних веществ 

в другие без изменения ядер атомов.

С6H6 + Cl2 
FeCl3  C6H5Cl + HCl

С6H6 + HNO3 кат.  C6H5NO2 + H2O

CH3–CH2Cl + KOH 
(спирт. р-р)

 CH2=CH2 + KCl + H2O

CH3–CH2–CH2–CH3  CH3–CH–CH3

н-бутан CH3

2-метилпропан

Признаки химических реакций: выделе-
ние газа, изменение цвета (запаха), излу-

чение света, образование (растворение) 
осадка, выделение (поглощение) тепла.


