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Лабораторная работа   

Основные классы неорганических веществ 

 

Цель работы: получить и исследовать свойства наиболее распространен-

ных простых веществ и соединений, экспериментально проверить химиче-

ские свойства основных классов неорганических веществ, познакомиться с 

некоторыми физическими свойствами и способами получения этих соедине-

ний. 

Оборудование и материалы: пробирки, пипетки, микрошпатели, фарфо-

ровые чашки, аппарат Киппа, гранулы цинка, стружки магния, железа, меди, 

порошок СаСО3, MnO2, (NH4)2Cr2O7, KMnO4, KClO3; дистиллированная вода, 

индикатры, растворы соляной кислоты, серной кислоты, азотной кислоты, 

сульфата меди (II), сульфата кадмия, сульфата никеля (II), нитрата свинца 

(II), карбоната натрия, гидроксида натрия, хлорида бария, силиката натрия, 

хлорида натрия, хлорида железа (III), концентрированный раствор нитрата 

калия, оксидов цинка, меди и хрома. 

Ход работы. Выполнение опытов по получению и изучению свойств неор-

ганических соединений. 

Опыт 1. Получение и свойства водорода. Водород входит в состав кис-

лот, оснований, кислых и основных солей и наиболее распространенного на 

Земле вещества – воды. Он применяется как восстановитель при получении 

металлов и во многих органических синтезах. В недалеком будущем водород 

будет использоваться как горючее вместо бензина, керосина, мазута, газа и 

угля, так как при его горении не образуется вредных примесей. Водород в 

промышленности получают конверсией метана, электролизом воды, а в лабо-

раториях – из кислот при их взаимодействии с металлами.  

В пробирку поместить 2–3 гранулы цинка и прилить соляной кислоты до 

1/3 объема пробирки. Выделяющийся водород в течение 3–4 мин собирать в 

перевернутую вверх дном более широкую пробирку. Не переворачивая про-

бирку, поднести к ней горящую спичку. Водород загорается с легким звуком 

«па». 

В отчете написать уравнение реакции цинка с соляной кислотой, указать 

окислитель и восстановитель, составить электронные схемы окисления и вос-

становления. Объяснить, почему выделяющийся водород необходимо соби-

рать, держа пробирку отверстием вниз. Указать, какие металлы, кроме цинка, 

можно использовать для получения водорода из соляной кислоты.  

Опыт 2. Получение и свойства кислорода. Кислород – самый распро-

страненный на Земле химический элемент: около половины (47 % по массе) 

вещества земной коры приходится на кислород. Без кислорода невозможна 
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жизнь, так как он поддерживает дыхание человека и животных. С его помо-

щью сжигают топливо, получая тепло и электроэнергию. Кислород содер-

жится в воздухе и в химических соединениях – воде, оксидах, гидроксидах, 

солях, органических веществах. Для промышленных целей кислород полу-

чают ректификацией жидкого воздуха, а в лабораториях – из веществ, кото-

рые при нагревании разлагаются с его выделением (KMnO4, KClO3, Н2O2).  

В сухую пробирку поместить два микрошпателя хлората калия KClO3 

(бертолетова соль), опустить в нее тлеющую лучинку. Пробирку нагреть на 

спиртовке. Через некоторое время от начала нагревания тлеющая лучинка 

вспыхивает. Повторить опыт со смесью бертолетовой соли и оксида марганца 

(IV), смешанных в соотношении приблизительно 4:1 по объему порошков.  

В отчете записать уравнение разложения KClO3 и объяснить, почему 

вспыхивает тлеющая лучинка. Объяснить, почему во втором опыте время от 

начала нагревания пробирки до вспыхивания лучинки меньше, чем в первом. 

Какую роль во втором опыте играет оксид марганца (IV)?  

Опыт 3. Получение и свойства хлора. Самая мрачная страница в исто-

рии хлора – применение его в первой мировой войне в качестве боевого 

отравляющего вещества. Это произошло на одном из западных участков 

фронта, где англо-французские войска вели сражение с германской армией. 

Утром 22 апреля 1915 года германское командование провело первую в исто-

рии войн газовую атаку, выпустив около 180 т хлора. Облако тяжелого ядо-

витого желто-зеленого газа поразило более 15 тыс. человек, причем около 5 

тыс. – насмерть. Это напоминает о том, как опасен хлор, поэтому все опыты с 

ним необходимо проводить только в вытяжном шкафу. Хлор применяется 

для отбеливания бумаги и тканей, для получения соляной кислоты и хлорор-

ганических соединений, среди которых наиболее известен поливинилхлорид 

(ПВХ), используемый для изоляции электрических проводов и изготовления 

деталей радиоаппаратуры.  

Получение хлора. В сухую пробирку внести два микрошпателя перманга-

ната калия и 20 капель концентрированной соляной кислоты. Наблюдать 

протекание реакции:  

HCl + KMnO4 → MnCl2 + Cl2↑ + KCl + H2O. 

В уравнении реакции указать окислитель и восстановитель, написать 

электронные схемы окисления и восстановления, определить и расставить 

стехиометрические коэффициенты.  

Отбеливающие свойства хлора. Три пробирки заполнить на 1/3 объема 

хлорной водой. В одну поместить лоскутки цветной материи, в другую – 

окрашенную бумагу, в третью прилить любого органического красителя. Че-

рез некоторое время все, что было окрашено, обесцвечивается. Отбеливаю-
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щие свойства хлора объясняются протеканием двух последовательных реак-

ций:   

1) Cl2 + H2O = HCl + HClO (хлорноватистая кислота); 

2) HClO = HCl + O (атомарный кислород). 

Атомарный кислород – сильнейший окислитель. Он окисляет органиче-

ские красители и тем самым отбеливает материалы. Этими же реакциями 

объясняется применение хлора для дезинфекции помещений и для обеззара-

живания водопроводной воды. В отчете следует показать, у каких элементов 

изменяется степень окисления в реакциях 1 и 2. К каким типам относятся эти 

окислительно-восстановительные реакции?  

Опыт 4. Получение металлов. Каждый металл вытесняет из растворов 

солей все другие металлы, расположенные в электрохимическом ряду актив-

ности металлов (ряд напряжений металлов) правее его. Это свойство исполь-

зуется для получения многих металлов.  

Приготовить три пробирки. В первую пробирку внести 20 капель раствора 

сульфата меди (II), во вторую – столько же раствора сульфата кадмия, в тре-

тью – нитрата свинца (II). В каждую пробирку опустить по одной грануле 

цинка. Наблюдать протекание реакций с выделением меди, кадмия и свинца 

на поверхности цинка. В отчете записать уравнения реакций, указать в каж-

дой окислитель и восстановитель, составить электронные схемы окисления и 

восстановления.  

Опыт 5. Получение и свойства оксидов. 1. Получение оксида магния. 

Серебристо-белый легкий металл магний при 500 ºС вспыхивает и быстро 

сгорает ослепительно ярким пламенем. Горение сопровождается излучением  

света и выделением большого количества тепла. На сильном выделении света 

при горении магния основано его применение для изготовления осветитель-

ных ракет и в фотографии (магниевая вспышка). Образующийся оксид MgO 

(жженая магнезия) применяется в медицине как средство от изжоги, как сор-

бент и катализатор, он входит в состав огнеупорных изделий. 

Взять щипцами небольшой кусочек стружки магния и поджечь его пламе-

нем спиртовки. Горящий магний держать над фарфоровой чашкой. В чашку с 

образовавшимся оксидом магния добавить  несколько миллилитров воды, 

размешать стеклянной палочкой и определить среду раствора индикатором – 

фенолфталеином или универсальной индикаторной бумагой.  

В отчете описать опыт, составить уравнения реакций горения магния и 

взаимодействия оксида магния с водой, объяснить среду раствора и сделать 

вывод о химической природе оксида магния.  

2. Получение оксида хрома (III) разложением соли. Темно-зеленый оксид 

хрома Cr2O3 получают разложением гидроксида хрома (III) или хромосодер-
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жащих солей. Он применяется в качестве пигмента, катализатора, полирую-

щего материала, вводится в стекла для их окраски.  

В фарфоровую чашку поместить небольшой горкой кристаллический ди-

хромат аммония и ввести в центр горки горящую спичку. Наблюдать разло-

жение соли, которое вначале идет медленно, а затем ускоряется. Схема реак-

ции: (NH4)2Cr2O7 → Cr2O3 + N2↑ + 4H2O↑.  

Описать опыт и указать, какое природное явление он напоминает в 

уменьшенном масштабе. Переписать схему реакции, составить к ней элек-

тронные схемы окисления и восстановления, определить стехиометрические 

коэффициенты перед веществами и тип реакции.  

3. Получение СО2 в аппарате Киппа. Оксид углерода (IV) – углекислый 

газ – содержится в небольшом количестве в атмосфере (0,03 %) и в раство-

ренном виде в некоторых минеральных источниках.  

В технике его получают прокаливанием известняка по реакции 

CaCO3 → CaO + CO2↑, 

а в лабораториях – разложением мрамора соляной кислотой в аппарате Киппа 

по уравнению CaCO3 + 2HCl = CaCl2 + H2O + CO2.↑  

Главным потребителем углекислого газа является пищевая промышлен-

ность: производство сахара, пива, газированной воды. Он применяется также 

в качестве хладоагента (сухой лед), для тушения пожаров и в качестве нагне-

тающего газа для перекачки легковоспламеняющихся жидкостей. В химиче-

ской промышленности диоксид углерода используется при получении каль-

цинированной соды – карбоната натрия Na2CO3. 

В течение примерно трех минут большую пробирку наполнять углекис-

лым газом из аппарата Киппа, затем внести в нее 10–15 капель раствора 

NaOH, тотчас закрыть пробирку смоченным водой большим пальцем и 

встряхнуть, после чего пробирка свободно повиснет на пальце. Углекислый 

газ взаимодействует со щелочью, в результате чего в пробирке образуется 

вакуум и внешнее давление прочно прижимает ее к пальцу. Эту реакцию 

применяют в промышленности для удаления СО2 из газовых смесей. Угле-

кислый газ тяжелее воздуха, поэтому его можно «переливать», как воду. В 

течение примерно трех минут заполнять углекислым газом химический ста-

кан емкостью 100 мл. Затем «перелить» газ во второй стакан и опустить в 

него горящую лучинку. Пламя гаснет, так как углекислый газ не поддержива-

ет горения. В отчете нарисовать аппарат Киппа (рис. 19) и описать принцип 

его действия. Написать уравнение реакции получения углекислого  газа и его 

взаимодействия с NaOH. Сделать вывод о химической природе этого оксида.  
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Рис. 19. Схема лабораторной установки 

для получения углекислого газа в аппарате Кипа: 
1 – шарообразная воронка; 2, 3 – соединенные между собой 

резервуары; 4, 5 – тубусы; 6 – кран; 8 – промывная склянка; 9 – склянка 
Дрекселя для осушки газа; 10 – приемник углекислого газа 

 

Опыт 6. Получение и исследование свойств щелочей. Гидроксиды – 

основания – подразделяются на растворимые и нерастворимые. Растворимые 

основания – это гидроксиды щелочных и щелочноземельных металлов. Они 

называются щелочами. Самое распространенное среди щелочей вещество – 

гидроксид натрия (едкий натр). По масштабам производства и применения он 

занимает среди неорганических веществ третье место после серной кислоты 

и карбоната натрия. В промышленности его получают электролизом раствора 

хлорида натрия, а в лабораторных условиях – взаимодействием натрия с во-

дой. Эта реакция протекает бурно с разбрызгиванием получаемой щелочи, 

поэтому при проведении опыта необходимо соблюдать осторожность. 

1. Получение гидроксида натрия. В фарфоровую чашку или кристаллиза-

тор налить до половины дистиллированной воды. Из банки, в которой нахо-

дится натрий под слоем керосина, пинцетом извлечь его, осушить фильтро-

вальной бумагой от керосина, отрезать ножом кусочек (не более половины 

горошины) и опустить в воду. После окончания реакции определить с помо-

щью индикатора среду полученного раствора.  

В отчете описать опыт и объяснить наблюдаемые эффекты (шипение, «бе-

гание» кусочка по поверхности, разбрызгивание и т.д.). Написать уравнение 

реакции получения NaOH. Объяснить, почему щелочные металлы хранят под 

слоем керосина. Составить список всех щелочей (их должно быть десять).  

2. Взаимодействие щелочи с кислотой. В результате реакций щелочей с 

кислотами среда раствора становится нейтральной, поэтому эти реакции 

называются реакциями нейтрализации. Независимо от  состава взаимодей-

ствующих щелочей и кислот все реакции нейтрализации выражаются одним 

и тем же ионным уравнением: H + OH
–
 = H2O. Реакции нейтрализации фик-

сируются по изменению окраски индикаторов. 
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Заполнить пробирку десятью каплями раствора гидроксида натрия и до-

бавить одну каплю индикатора фенолфталеина. Затем прибавлять по каплям 

соляную кислоту до изменения окраски раствора. Опыт повторить несколько 

раз, заменив фенолфталеин сначала на метилоранж, а затем на другие имею-

щиеся индикаторы. В отчете написать уравнение реакции в молекулярном и 

ионном виде, начертить и заполнить таблицу окраски индикаторов в различ-

ных средах.  
 

Название 

индикатора 

Цвет индикатора в различных средах  

кислой нейтральной щелочной 

    

    

 

Опыт 7. Получение и исследование свойств малорастворимых осно-

ваний. Большинство металлов, кроме щелочных и щелочно-земельных, обра-

зует малорастворимые в воде основания. Они применяются как сорбенты, 

катализаторы, красители и как исходные вещества при получении солей, ок-

сидов и других соединений. Из имеющихся реактивов получить малораство-

римые основания: гидроксид меди (II), гидроксид никеля (II) и гидроксид 

железа (III). Написать уравнения реакций, указать цвет осадков.  

Пробирку с гидроксидом меди (II) подогреть на спиртовке до изменения 

цвета осадка (потемнения). Написать уравнение реакции разложения Cu(OH)2 

при нагревании.  

Из остальных трех пробирок осторожно слить жидкость и к оставшимся 

осадкам добавлять по каплям соляную кислоту, наблюдать исчезновение 

осадков. Написать уравнения протекающих реакций.  

Опыт 8. Получение и исследование свойств кислот. 1. Получение соля-

ной кислоты из ее соли. Промышленный способ получения соляной кислоты 

– синтез из хлора и водорода. Эта реакция является  классическим примером 

цепной реакции, на свету она может принимать взрывной характер, поэтому 

в учебных лабораториях ее не проводят. В отдельных случаях применяется 

старый способ получения соляной кислоты – взаимодействием хлорида 

натрия c серной кислотой. В сухую пробирку поместить один микрошпатель 

хлорида натрия и несколько (8–10) капель концентрированной серной кисло-

ты (опыт проводить в вытяжном шкафу!). Наблюдать выделение бесцветного 

газа. Поднести к пробирке смоченную дистиллированной водой синюю лак-

мусовую бумагу и наблюдать изменение ее окраски. В отчете описать опыт и 

наблюдения, записать уравнение реакции, объяснить изменение окраски ин-

дикатора.  

2. Взаимодействие соляной кислоты с металлами. В четыре пробирки 

налить по 10 капель разбавленной соляной кислоты. В первую опустить ку-
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сочек магния, во вторую – железа, в третью – цинка, в четвертую – меди. В 

отчете записать уравнения протекающих реакций. Объяснить, почему в чет-

вертой пробирке реакция не идет.  

3. Взаимодействие азотной кислоты с оксидами. В три пробирки поме-

стить по одному микрошпателю оксидов цинка, меди и хрома. В каждую 

пробирку внести по 10 капель азотной кислоты, наблюдать протекание реак-

ций. В отчете записать уравнения реакций. 

4. Взаимодействие серной кислоты с солями. В три пробирки поместить 

по 10 капель растворов хлорида бария, нитрата свинца (II) и карбоната 

натрия. В каждую пробирку добавить по 5–6 капель серной кислоты. Наблю-

дать образование осадков в первых двух пробирках и выделение газа в треть-

ей. Написать уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. В общем 

выводе к опыту 10 сформулировать отношение кислот к металлам, оксидам, 

основаниям и солям.  

Опыт 9. Получение солей и их свойства. 1. Получение солей свинца и 

серебра. К пяти каплям раствора Pb(NO3)2 прибавить 5 капель раствора лю-

бого хлорида, например KCl. Наблюдать выпадение осадка PbCl2. Самостоя-

тельно подобрать реактивы и получить сульфат свинца PbSO4 и йодид свинца 

PbI2. Описать опыты, записать уравнения реакций в молекулярном и ионном 

виде. Подобрать необходимые реактивы и получить галогениды серебра: 

хлорид, бромид и йодид. Обратить внимание на различную окраску получен-

ных солей (что используется в качественном анализе). Написать уравнения 

реакций в молекулярном и ионном виде. 

2. Взаимодействие солей со щелочами. В трех пробирках провести реак-

ции растворов солей никеля (NiSO4), железа (FeCl3) и меди (CuSO4) с гидрок-

сидом натрия (NaOH). Описать опыт, записать уравнения реакций.  

3. Взаимодействие солей с солями. В трех пробирках смешать растворы 

солей: в первой BaCl2 и Na2CO3, во второй Pb(NO3)2 и CuSO4, в третьей KNO3 

и NaCl. Написать уравнения реакций в первой и второй пробирках. Объяс-

нить, почему в третьей пробирке реакция не идет. 

4. Взаимодействие солей с кислотами. Соли взаимодействуют с кислота-

ми в том случае, если образующаяся новая соль или кислота выпадает в оса-

док. Реакции солей с кислотами с образованием новых нерастворимых солей 

были проведены в опыте 9. В опыте по изучению взаимодействия солей с 

кислотами следует получить одну из немногих малорастворимых кислот. Для 

этого налить в пробирку 4–6 капель раствора силиката натрия и добавить по 

каплям разбавленную соляную кислоту. Наблюдать образование гелеобраз-

ного осадка метакремниевой кислоты. В отчете описать внешние признаки 

геля кремниевой кислоты, написать уравнение реакции.  
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5. Окислительные свойства солей (опыт «огонь – художник»). Нитраты 

щелочных металлов при нагревании выделяют кислород, поэтому использу-

ются как окислители в составе спичек, зажигательных смесей, пороха, ракет-

ного горючего. Концентрированным раствором KNO3 сделать рисунок на 

фильтровальной бумаге в виде спирали (линия должна быть непрерывной, 

без пересечений). Конец линии отметить  карандашом. Подождать высыха-

ния и исчезновения рисунка, после чего прикоснуться тлеющей спичкой к 

метке. Огонь продвигается по рисунку, «проявляя» его. Описать и объяснить 

опыт. В общем выводе перечислить способы получения солей и их важней-

шие химические свойства.  
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