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ВВЕДЕНИЕ

§ 1. Предмет химии. Некоторые основные понятия

и законы

Еще в 1748 г. основоположник отечественной химии М. В. Ломоно¬

сов писал: «Химическая наука рассматривает свойства и изменения

тел... состав тел... объясняет причину того, что с веществами при хи¬

мических превращениях происходит».

Сравните определение, данное Ломоносовым, с современным:

Химия � это наука о составе, строении, свойствах и

� превращениях веществ.

Как близки эти два определения!
Происхождение понятия «химия» спорно.

«Хеми» на коптском языке означает «черный», «темный». Так древние
народы называли Египет, черные плодородные земли которого резко

отличались от желтой почвы пустыни. Вероятно, название «химия» мо¬

жет быть истолковано как наука «черной земли», т. е. Египта. Возмож¬

но, представление о чем-то черном относилось не только к цвету зем¬

ли, но также и к самой сути науки
� темной и таинственной в те

далекие времена.

Арабы снабдили это слово приставкой ал-. Так появилось слово «ал¬

химия» � средневековое название химии, данное арабами.
Алхимия � это целый пласт как химической науки, так и общечело¬

веческой культуры, охватывающий почти полторы тысячи лет (II�
XVII вв.). Основная цель алхимии � поиски «философского камня» и

«эликсира долголетия», которые, как считали алхимики, позволяли пре¬

вращать неблагородные металлы в серебро и золото и лечить все бо¬

лезни, даруя человеку долгую и счастливую жизнь.
В поисках недостижимой цели алхимики получили многие вещества:

серную, соляную и азотную кислоты, винный спирт, берлинскую лазурь,
сурьму, цинк, фосфор и т. д.

� и описали их свойства; изготовили раз¬

нообразное лабораторное оборудование (стаканы, колбы, реторты, во¬

ронки, ступки, кристаллизаторы) и разработали операции с вещества¬

ми (дистилляцию, кристаллизацию, возгонку, осаждение и т. п.);

предложили первые классификации веществ.
В далекое прошлое канули алхимия и алхимики, а многие результа¬

ты их исследований живут и поныне, так же как любой культурный че¬

ловек и в настоящее время использует такие понятия, как «алхимия» и

«философский камень».
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Исходя из современного определения химической науки, которое

удивительно близко к ломоносовскому, рассмотрим некоторые основ¬
ные понятия химии.

Атом � это электронейтральная частица, состоящая из положитель¬

но заряженного ядра и отрицательно заряженных электронов. Атом �

наименьшая частичка химического элемента, предел химической дели¬

мости материи.

Молекула � это отдельная электронейтральная частица, которая

образуется при возникновении ковалентных связей между атомами од¬
ного или нескольких элементов и определяет химические свойства ве¬

щества.

Международный союз теоретической и прикладной химии (IUPAC)
рекомендует следующее определение химического элемента:

Химический элемент � это совокупность атомов с одина-

� ковым положительным зарядом ядра.

Все элементы (и простые вещества) обычно делят на металлы и не¬

металлы.

К неметаллам относят 22 элемента: водород, бор, углерод, кремний,
азот, фосфор, мышьяк, кислород, серу, селен, теллур, галогены и бла¬

городные газы. К металлам � все остальные элементы.

Названия большинства металлов оканчиваются на -ий (натрий, мен¬

делевий), исключения составляют хром, титан, олово, никель, свинец,

железо, кобальт, медь, цинк, вольфрам, платина, серебро и золото.

Химические элементы могут иметь несколько форм существования:
в виде свободных атомов, простых и сложных веществ, а также ионов

и радикалов.
Вещества, образованные атомами одного химического элемента, на¬

зывают простыми, а двух и более � сложными.

Один и тот же химический элемент может образовывать несколько

простых веществ. Это явление называют аллотропией, а различные
простые вещества, образованные одним элементом, � аллотропны¬
ми видоизменениями или модификациями.

Причиной аллотропии может быть как разное число атомов в моле¬

куле (например, модификации кислорода
� кислород 02 и озон 03), так

и разное строение кристаллических форм (например, модификации уг¬
лерода: алмаз � с тетраэдрической кристаллической решеткой, гра¬
фит � с плоскостной, карбин � с линейной, фуллерен � со структу¬

рой, напоминающей футбольный мяч).
Один и тот же качественный и количественный состав (т. е. одина¬

ковые молекулярные формулы), но разное строение, а следовательно,
и разные свойства могут иметь различные вещества. Это явление на¬
зывают изомерией, а вещества � изомерами. Например, изомерны
друг другу роданид аммония NH4SCN и тиомочевина (NH2)2CS.

Наличие одного или нескольких неспаренных электронов в атоме или

молекуле наделяет их свойствами радикала.

Радикалы � это атомы или группировки атомов, имеющие по мень¬

шей мере один неспаренный электрон (свободную валентность).
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Радикалы образуются, если молекулу разделить на атомы (или груп¬
пы атомов) так, чтобы каждый (или каждая) получил по электрону из

общей электронной пары:

Cl : CI � СГ + СГ

молекула радикалы (атомы)

хлора хлора

сн3 сн3 � СН3* + СН3�
молекула этана метильные радикалы

Радикалы в целом электронейтральны, так как имеют одинаковое

число электронов и протонов. Большинство радикалов «живет» недол¬

го � лишь доли секунды, поскольку они очень реакционноспособны.
Однако известны и достаточно устойчивые свободные радикалы. Сво¬
бодные радикалы и их соли оказались активными катализаторами хи¬

мических реакций, среди них есть также замечательные полупроводни¬
ки и вещества, защищающие полимеры от старения.

Если же молекула или кристалл вещества распадается, например,
так:

Н : CI� Н+ + СГ
К � N03 � К+ + N03,

то образуются ионы � частицы, у которых наблюдается дисбаланс

между положительным зарядом ядра и числом электронов.
Положительные ионы называют катионами. Это катионы металлов

Мл+, водорода Н+ (точнее, катионы гидроксония Н30+), аммония NH4,
метиламмония CH3NH3 и др.

Отрицательные ионы называют анионами. Это простые анионы не¬

металлов, названия которых имеют общий суффикс -ид: Н (гидрид-

анион), S2~ (сульфид-анион) и т. д.; сложные по составу анионы с суф¬
фиксами -ид, -ат, -ит: ОН- (гидроксид-анион), SOf (сульфат-анион),
SO|� (сульфит-анион) и т. д.

И в заключение вспомним о химической символике.

Химические знаки, или символы. По предложению Й. Берцелиуса
элементы принято обозначать первой или первой и одной из последу¬

ющих букв латинских названий элементов. Например, углерод, имею¬

щий латинское название Carboneum, обозначается С, кальций �

Calcium � Са, медь � Cuprum � Си и т. д.

Названия химических элементов отражают, например, свойства про¬
стых веществ, образованных химическими элементами: водород �

«рождающий воду», кислород � «рождающий кислоты», фосфор � «не¬

сущий свет» и т. д. Эти названия также могут быть навеяны греческой
мифологией (тантал, прометий, титан) или иметь географические кор¬
ни, т. е. происходить от названий государств (рутений, галлий, герма¬
ний), частей света (америций, европий), городов (дубний � в честь

Дубны, гафний � в честь Копенгагена, лютеций � в честь Парижа).
Встречаются и астрономические названия: селен (в честь луны � Се¬

лены), теллур (в честь Земли). Не забыты и великие ученые: в их честь

названы элементы менделевий, кюрий, эйнштейний, резерфордий.
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Химический знак, или символ, обозначает название элемента, один

его атом, один моль атомов этого элемента.

Химические формулы � это способ отражения химического соста¬
ва вещества. Химическая формула обозначает одну молекулу вещества
или один моль этого вещества. По химической формуле можно также

определить качественный состав вещества, число атомов каждого эле¬

мента в 1 моль вещества и рассчитать его относительную молекуляр¬

ную и молярную массы.

Широко используют несколько видов химических формул.
1. Простейшая (эмпирическая) формула показывает качественный

состав и соотношения, в которых находятся частицы, образующие дан¬
ное вещество: атомы, ионы или группы атомов. Например, простейшие
формулы этена и пропена совпадают (СН2).

2. Молекулярная (истинная) формула отражает качественный состав
и число составляющих вещество частиц (например, С2Н4 и С3Н6 для тех

же этена и пропена, Н20, Н202), но не показывает порядок связи час¬

тиц в веществе, т. е. его структуру.

3. Структурная формула отражает порядок соединения частиц,
т. е. связи между ними:

Н Н

Для отражения пространственного строения молекул на плоскости

используют различные виды стереохимических формул, например фор¬
мулы Фишера и Хеуорса:

н н
\ /
С:=с
/ \

сн3 сн.

Н�С=0

н-�ОН

но�� Н Н

Н-�ОН 4
Н-�ОН

НО

6СН2ОН

н он
н2с�он

Глюкоза: формула Фишера формула Хеуорса

Представить порядок связи атомов в молекуле, их взаимное прост¬

ранственное расположение помогают объемные модели. Чаще всего

используют модели Стюарта�Бриглеба и шаростержневые модели

(рис. 1).
Химическое уравнение � это условная запись химической реакции

с помощью химических знаков и формул в стехиометрических соотно¬
шениях (см. ниже).

Каждое уравнение состоит из двух частей, соединенных знаком ра¬
венства, стрелкой или знаком обратимости. В левой части пишут фор-
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Рис. 1. Объемные мо¬

дели молекулы этано¬

ла: модель Стюарта�

Бриглеба (слева) и ша¬

ростержневая (справа)

атом

кислорода

атом

углерода
О атом

водорода

мулы реагентов (исходных веществ), а в правой � продуктов реакции.
Над стрелкой или знаком равенства записывают условия реакции:

сведения о катализаторе, температуре или давлении.

Если в уравнении указывают тепловой эффект в расчете на 1 моль

реагента или продукта, то такое уравнение называют термохимическим.
Химические реакции между ионами отражают ионные уравнения.
В схемах химических реакций стехиометрические коэффициенты не

указывают.
Вещество � один из видов материи, который характеризуется мас¬

сой покоя. Не имеют массы покоя такие виды материи, как различные

поля, в том числе электромагнитное и гравитационное.

В химических процессах проявляется частный случай закона сохра¬

нения материи
� закон сохранения массы веществ.

Масса веществ, вступивших в реакцию, равна массе об-

� разующихся продуктов:

^^продуктов 2^исходных веществ

Этот закон является одним из основных стехиометрических законов
химии.

Стехиометрия � раздел химии, который рассматривает массовые
и объемные соотношения между реагирующими веществами, вывод хи¬

мических формул и составление уравнений химических реакций (от
греч. stoicheion � первоначало, основа, элемент и metreo � мера).

Термин «стехиометрия» был предложен немецким химиком И. Рихтером.
Двумя другими основными законами стехиометрии являются закон

постоянства состава веществ и закон Авогадро.
Закон постоянства состава веществ, сформулированный в 1799 г.

Ж. Прустом, звучал так: всякое чистое вещество независимо от спосо¬
ба его получения всегда имеет постоянный качественный и количест¬

венный состав.

Однако уже в начале XIX в. К. Бертолле установил, что элементы мо¬

гут соединяться друг с другом в разных соотношениях в зависимости
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от массы реагирующих веществ. Получены многочисленные соединения

переменного состава: оксиды, карбиды, вещества с ионной химической

связью и т. д. Стало очевидным, что закон постоянства состава веществ

справедлив только для молекулярных соединений.
По предложению Н. С. Курнакова вещества постоянного состава на¬

зывают дальтонидами в честь английского физика и химика Дж. Даль¬
тона, а вещества переменного состава называют бертоллидами в

честь французского химика К. Бертолле.
Современная формулировка закона постоянства состава такова:

Состав соединений молекулярного строения является

постоянным независимо от способа получения. Состав
же соединений немолекулярного строения (с атомной,
ионной и металлической решетками) не является посто¬
янным и зависит от способа получения.

В 1811 г. итальянский физик и химик А. Авогадро в результате про¬
ведения многочисленных экспериментов сформулировал закон, назван¬
ный его именем.

В равных объемах разных газов при одинаковых услови¬

ях содержится одинаковое число молекул.

Из закона Авогадро вытекают два следствия.

1. Один моль любого газа при одинаковых условиях занимает один

и тот же объем. Этот объем, называемый молярным, при нормальных
условиях (давление р0

- 101 325 Па и абсолютная температура

Г0 = 273,15 К) равен 22,4 л:

Vm = 22,4 л/моль, или 22,4 м3/кмоль

2. Массы двух различных газов, занимающих одинаковые объемы

при одинаковых условиях, относятся между собой как их молярные
массы.

Отношение масс двух газов, занимающих равные объемы при оди¬
наковых условиях, называют относительной плотностью одного газа по

другому и обозначают буквой D. Для расчета проще всего использо¬

вать молярные массы газов:

м^ мм
°=

~м~2' напРимеР D(H2)
=

Y
ИЛИ Овозд = 29

Закон Авогадро позволил объяснить и правило Гей-Люссака (1808).

Объемы газов, участвующих в реакции, относятся между
собой как их стехиометрические коэффициенты.

Это правило также называют законом объемных отношений газов
и используют для расчетов количеств газообразных веществ.

Например, некоторая химическая реакция описывается уравнением

аА + ЬВ = сС + сЮ
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В том случае если вещества А и В представляют собой газы, то ма¬
тематическое выражение закона Гей-Люссака имеет вид

VA:VB = a:b

На основании законов Бойля�Мариотта, Шарля, Гей-Люссака и с

учетом закона Авогадро можно вывести уравнение состояния идеаль¬
ного газа, т. е. такого газа, в котором взаимодействием частиц (атомов
или молекул) можно пренебречь. Это уравнение называют уравнением

Менделеева�Клапейрона:

pV=^-RT, или pV � vRT,

где v � количество вещества газа; R� универсальная газовая посто¬

янная, числовое значение которой зависит от единиц, в которых изме¬

ряют давление и объем, например:

R = 62 360 мм рт. ст. � мл/(моль � К), или 8,314 Дж/(моль-К)

1. Какими элементами образованы следующие химические час-

� тицы: гидрид-анионы, катионы водорода, атомы дейтерия, три¬
тия, протия?
2. Сколько химических элементов образуют следующие хими¬

ческие вещества: карбин, фуллерен, алмаз, графит, древесный

уголь, сажа, кокс?

3. Какое общее число нейтронов содержат: а) 1 г протия; б) 2 г

дейтерия; в) 3 г трития?
4. Какое число ионов каждого вида содержат 684 кг сульфата
алюминия?
5. Сколько различных веществ соответствует формуле С4Н8?
Запишите их формулы и дайте им названия.

6. Названия каких химических элементов связаны с Россией?

7. Как соотносятся определение молекулы и утверждение о

том, что молекулы благородных газов одноатомны?
8. Чему равно отношение объемов оксида углерода(М) и окси¬

да углерода(1\/), имеющих одинаковую массу?
9. Одинаковы ли при одинаковых условиях объемы азота и эти¬

лена, имеющие одинаковую массу?
10. При нормальных условиях 250 мл газа имеют массу

0,903 г. Найдите плотность этого газа по воздуху и его моляр¬

ную массу.

11. Какова масса 10 м3 оксида cepbi(IV) при температуре 27 °С
и давлении 3 атм?

§ 2. Измерение веществ

Д. И. Менделеев подчеркивал: «Наука начинается с тех пор, как на¬

чинают измерять. Точная наука немыслима без меры».
Химия � наука о веществах. Как же измеряют вещества в химии?
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ОТНОСИТЕЛЬНАЯ АТОМНАЯ И МОЛЕКУЛЯРНАЯ МАССЫ

Массы атомов и молекул, из которых построены вещества, чрезвы¬
чайно малы. Однако современные методы исследования позволяют оп¬

ределять их с высокой точностью. Так, масса атома углерода 12С равна

1,993* 1СГ26 кг, масса атома кислорода изотопа 160 равна 2,667* 10-26 кг,
а масса самого легкого атома � водорода 1Н равна 1,674*10-27 кг. Од¬
нако выражать значения масс атомов с помощью общепринятых еди¬

ниц массы �

килограммов, граммов или даже миллиграммов
� не¬

удобно, так как их значения очень малы. Поэтому в химии традиционно
используют не абсолютные, а относительные значения масс. Дж. Даль¬
тон � основоположник атомно-молекулярного учения

� предложил
таблицу относительных атомных масс элементов по водороду, в кото¬

рой были приведены их значения по отношению к массе атомов водо¬

рода, принятой за единицу. До 1961 г. за атомную единицу массы

(а.е.м.) физики принимали 1/16 массы атома кислорода 160, а хими¬

ки � 1/16 природной изотопной смеси кислорода, состоящей из трех

изотопов (160 � 99,759%, 170 � 0,0370%, 180 � 0,204%). Из-за этого

химическая атомная единица массы была на 0,03% больше, чем физи¬
ческая, т. е. физики и химики использовали различные значения атом¬

ных и молекулярных масс. Поэтому в 1961 г. в химии и физике была
принята единая углеродная атомная единица массы, составляющая

1/12 массы атома углерода 12С: 1 а.е.м. = 1/12 т(12С) = 1,66057* 10�27 кг.

Относительная атомная масса химического элемен-

I та - это величина, показывающая отношение средней
массы атома природной изотопной смеси элемента к

1/12 массы атома углерода 12С.

Относительная атомная масса (Аг) � одна из основных характерис¬
тик химического элемента.

Относительная молекулярная масса (Мг) равна сумме относитель¬
ных атомных масс всех атомов, образующих молекулу вещества. А ес¬
ли вещество не молекулярного, а, например, ионного строения, то и

для такого вещества пользуются понятием относительной молекулярной
массы, но рассчитывают ее по формульным единицам вещества. К та¬
ким единицам условно относят реально существующие частицы: моле¬

кулы (СН4, Cl2, H2S), атомы (Al, Н, S), катионы (NH4+, Na+, Al3+), анионы

(SO2-, СГ, Р04�), радикалы (СН3*, ОН*, С6Н5*), определенное сочетание

ионов в веществах немолекулярного строения � «условные молекулы»

(NaOH, KN03, AI2(S04)3).

КОЛИЧЕСТВО ВЕЩЕСТВА

Количество вещества характеризуется числом атомов, молекул или

других формульных единиц данного вещества. Так как вещество состо¬

ит из огромного числа частиц, то количество вещества удобно опреде¬
лять в крупных единицах измерения, содержащих большое число

частиц.
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В Международной системе единиц (СИ) за единицу количества ве¬

щества принят моль.

Моль � это количество вещества, содержащее столько

J его формульных единиц, сколько атомов содержит

0,012 кг изотопа углерода 12С.

Для определения массы 1 моль вещества можно руководствоваться

следующим несложным правилом:

Моль � это количество вещества, масса которого, вы-

£ раженная в граммах, численно равна относительной мо¬

лекулярной массе.

Число молей обозначают буквами v или п.

Массу одного моля называют молярной массой и обозначают М\

М = Мг-1 г/моль

Единицами измерения молярной массы являются г/моль, кг/моль
(система СИ), кг/кмоль или мг/ммоль.

Для того чтобы рассчитать молярную массу вещества, необходимо
вычислить его относительную молекулярную массу, сложив относитель¬

ные атомные массы всех элементов, входящих в формулу вещества, а

затем выразить ее в соответствующих единицах. Например:

H(CuS04-5H20) = 64 + 32 + 4-16 + 5(2-1 + 16) = 250

Следовательно, молярная масса кристаллогидрата сульфата меди(Н)
равна 250 г/моль. Для того чтобы взять 0,1 моль данного вещества,
необходимо взвесить 25 г этого вещест¬

ва (рис. 2).
Молярная масса может быть выраже¬

на через число молекул или атомов в

одном моле вещества Л/А и массу от¬

дельной молекулы или атома та:

M = ma-NA

Так как масса отдельной молекулы
или атома может быть выражена в атом¬

ных единицах массы и в килограммах:

т=Мг-1 а.е.м. = МГ-1,66* 10_27 кг,

Mr- 1СГ3 (кг/моль) � WA � Мг � 1,66 � 10 27
(кг)

Из этого выражения можно рассчи¬

тать число молекул или атомов, со¬

держащихся в одном моле любого ве¬

щества, которое называют постоянной

Авогадро.

Чашка
весов

Масса вещества

Рис. 2. На химических весах от¬

мерена масса 0,1 моль крис¬

таллогидрата CuS04 �5Н20
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Постоянная Авогадро
� число атомов или молекул

� (или других формульных единиц), содержащихся в

1 моль вещества:

Л/А = 6,022-1023 моль�1

Единица моль, стоящая после числа, не склоняется.

Количество вещества (п или v) измеряют в молях, киломолях или

миллимолях. Оно показывает отношение массы вещества к его моляр¬

ной массе; числа молекул, атомов или формульных единиц к числу Аво¬

гадро; объема газа (н.у.) к молярному объему:
_

т
_

N
_

V
П ~

М
~

Na
~

V�

МОЛЯРНЫЕ МАССЫ ЭКВИВАЛЕНТОВ

Для количественных расчетов реагентов удобно использовать такие

характеристики атомов и веществ, как эквивалент и молярная масса эк¬

вивалента.

Еще в конце XVIII в. было замечено, что вещества реагируют друг с

другом в строго определенных массовых соотношениях. Например, с

1 г водорода при образовании воды взаимодействует 8 г кислорода.

Точно в таком же массовом соотношении данные элементы находятся

в составе продукта реакции � воды. Если эквивалент атома водорода

принять за единицу, то эквивалент кислорода будет равен 1/2 части

атома или 1/4 части молекулы. Для алюминия, например, эквивалент

будет равен 1/3 части атома:

3(0) = f = -^г = 8, 3(AI) = f = 9

Понятно, что ни атом, ни молекулу нельзя делить на части; понятие

«эквивалент» отражает абстрактную, условную частицу. За два с лиш¬

ним века понятие химического эквивалента трансформировалось, его

современное определение таково:

Эквивалентом (Э) называют реальную или условную

� частицу, соответствующую одному электрону в данной
окислительно-восстановительной реакции или одному

протону (одному гидроксилу или единичному заряду) в

данной обменной реакции.

Чаще всего понятие химического эквивалента используют при опи¬

сании окислительно-восстановительных реакций или реакций между
кислотами и основаниями.

Например, для перманганата калия (понятие «молекула» для которо¬
го условно, ибо это вещество не молекулярного, а ионного строения),
принимающего в качестве окислителя в кислотной среде пять электро¬
нов (Мп+7 + 5е �*- Мп+2), эквивалентом будет 1/5 часть молекулы:

~ >
КМп°4

Э(КМп04) =

�^�
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В нейтральной же среде, где перманганат калия восстанавливается
в результате окислительно-восстановительной реакции до оксида мар-
ганца(1\/) (Мп+7 + Зе�* Мп+4), его эквивалентом будет 1/3 часть моле¬

кулы
� это опять условная частица:

КМп04

Э(КМп04) =
�

Наконец, в щелочной среде эквивалент перманганата калия соответ¬

ствует формульной единице вещества, поскольку в процессе восста¬

новления участвует один электрон (Мп+7+ 1е �* Мп+6):
КМп04

Э(КМп04) = �j�

По аналогии с понятием молярной массы вещества можно ввести

понятие молярной массы эквивалента (Мэкв), единицей измерения ко¬

торой также является г/моль:
АЛ �

М

^ЭКВ ~ £
»

где Z � целое число, показывающее, какую часть реальной частицы со¬

ставляет ее эквивалент. В приведенных выше примерах молярные мас¬

сы эквивалентов кислорода и алюминия равны соответственно 8 и

9 г/моль, молярные массы эквивалентов перманганата калия различны
+7

в зависимости от числа принимаемых марганцем Мп электронов:

мжв(02) = = 8 г/моль, МЭКВ(А!)
- ММ. = g г/моль

/И(КМп04)
Мэкв1(КМп04) = g

= 31,6 г/моль

/И(КМп04)
Мэкв2(КМп04) = -^-д�~ = 52,7 г/моль

MlКМп04)

M3KB3(KMn04) = ]
= 158 г/моль

Используя понятие эквивалента, можно сформулировать еще один
важный стехиометрический закон � закон эквивалентов.

Массы реагирующих веществ соотносятся между собой

£ как молярные массы их эквивалентов:

т

т2 Мэкв<2)
�

где Мэкв(1) и Макв(2) � массы эквивалентов реагирующих веществ.

Применение закона эквивалентов можно проиллюстрировать неслож¬

ной задачей. Например, известно, что 1,2 г металла Me образует 1,68 г

оксида. По закону эквивалентов

m(Me) Мэкв(Ме)

т(0)
=

Чкв(О)
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Поскольку масса кислорода в оксиде равна 1,68 г-1,2 г = 0,48 г, то

М�(Ме) =
12

г0 °6г/гмоль = 20 г/моль

Что это за металл? В периодической таблице металла с такой мо¬

лярной массой мы не найдем. Если предположить, что молярная мас¬

са эквивалента данного металла равна половине молярной массы, то

можно прийти к однозначному выводу, что в реакцию был взят каль¬

ций:

Э(Ме) = ^, Мэкв(Ме) = мр-, М(Ме) = 2 � Мжв = 40 г/моль

ПОНЯТИЕ «ДОЛЯ» И ЕГО ПРИМЕНЕНИЕ В ХИМИИ

Количественный состав сложного вещества можно отразить с помо¬

щью соотношения числа атомов в истинной формуле или формульной
единице (например, 2Н: 10 для воды) либо с помощью массовой доли

w элемента в веществе (например, w(H) = 0,11 и w(0) = 0,89 для воды).
Массовые доли находят как частное от деления массы атомов данного
элемента на молекулярную массу данного вещества:

, . масса всех атомов данного элемента нллп,
w(элемента) =

- 100%' '

молекулярная масса вещества

В окружающем нас мире не существует абсолютно чистых простых

или сложных веществ. Все вещества, даже химически чистые, содер¬

жат то или иное количество примесей. Известно, что даже малые ко¬

личества примесей могут радикально изменять свойства веществ. Ато¬

мы хрома в количестве всего 0,03% превращают корунд в рубин, а

0,0001% всех примесей в германии лишает его полупроводниковых
свойств.

Поэтому понятие «доля» применимо не только к содержанию элемен¬
та в сложном веществе, но и к смесям веществ. Различают массовую
и объемную доли:

. т(компонента) ЧЛЛП/ V(компонента) НЛЛП/

а) компонента смеси: w=�
�� -100%; ф

= �1 г^^�100%;'

т(смеси)
^

1/(смеси)

б) примеси (частный случай доли компонента смеси);
в) выхода продукта реакции по отношению к теоретически возмож¬

ным массе или объему:

П,практ;
- ' '

-100%;
ттеор(пР°ДУкта)

Ч,о.к,("Родакта>
_ 1()о%

вых

1/теор(продукта)

Доля � безразмерная величина, она всегда меньше единицы. Чаще

долю выражают в процентах, т. е. умножают ее значение на 100%.

Кроме массовой и объемной долей компонентов смеси, возможны

также их мольные доли, которые показывают отношение количества ве¬

щества компонента к общему количеству веществ смеси.
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СПОСОБЫ ВЫРАЖЕНИЯ СОСТАВА РАСТВОРОВ

В химии применяют довольно много величин, отражающих содержа¬
ние компонентов в растворе. Мы приведем лишь наиболее распрост¬

раненные способы выражения концентрации растворенного вещества.
1. Массовая доля � это отношение массы растворенного вещест¬

ва к массе раствора:

iv =
т(вещества)

� 100%
т(раствора)

Несмотря на простоту, данный способ выражения концентрации рас¬
творов имеет ограниченное применение в химии. Для того чтобы взять

в реакцию рассчитанное количество вещества, содержащееся в раство¬

ре с известной массовой долей, раствор нужно... взвесить! Конечно,
это будет выглядеть смешно. Чтобы избежать взвешивания и заменить

его измерением объема раствора, необходимо знать его плотность. Хо¬

рошо, если под руками есть химический справочник и вещество доста¬

точно распространенное. В противном случае плотность придется оп¬

ределять экспериментально.

Таким образом, массовая доля растворенного вещества использует¬

ся лишь для сравнительной оценки концентрации и более распростра¬
нена в медицине (3%-ная или 5%-ная настойка иода) или в быту
(3%-ный уксус), когда нет необходимости точно отмеривать массу рас¬

творенного вещества.

2. Молярная концентрация (молярность)
� это отношение количе¬

ства растворенного вещества к объему раствора:

_ п(вещества)
См V( раствора)

Единица измерения чаще всего моль/л. В этом случае используют

сокращенное обозначение размерности: М вместо моль/л. Например,
запись 0,1 М NaOH означает децимолярный раствор гидроксида
натрия: см = 0,1 моль/л.

Такой способ выражения состава раствора, пожалуй, наиболее час¬

то используют в химии. Это связано с тем, что различные вещества ре¬

агируют друг с другом в строго определенных стехиометрических со¬

отношениях. Например, для полной нейтрализации 1 моль серной
кислоты потребуется 2 моль гидроксида натрия, а с азотной кислотой

гидроксид натрия реагирует в соотношении 1:1:

H2S04 + 2NaOH = Na2S04 + 2Н20
HN03 + NaOH = NaN03 + H20

Нетрудно догадаться, что при одинаковой молярной концентрации
всех трех растворов с одним объемом раствора серной кислоты реа¬

гируют два объема раствора гидроксида натрия, а полное взаимодей¬
ствие HN03 и NaOH будет происходить при сливании равных объемов

жидкостей.
И все-таки, для того чтобы выбрать нужные объемы растворов реа¬

гирующих веществ, необходимо иметь перед глазами уравнение реак¬
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ции или, по крайней мере, представлять, в каких соотношениях вещест¬

ва взаимодействуют. Можно ли этого избежать? Для этого необходимо
использовать следующий способ выражения концентрации растворов.

3. Молярная концентрация эквивалента (нормальная концентра¬
ция, или нормальность) растворенного вещества � это отношение чис¬

ла молей эквивалентов растворенного вещества к объему раствора:

_
л3кв( вещества)

Сн
�

Цраствора)

Единицей измерения обычно является моль экв./л. Например, запись

0,01 н KN03 означает сантинормальный раствор калийной селитры:
сн = 0,01 моль экв./л.

Понятно, что отношение молярной концентрации вещества к его нор¬
мальной концентрации равно эквиваленту растворенного вещества в

данной реакции.

Вернемся к реакции серной кислоты с гидроксидом натрия. Моляр¬
ная масса эквивалента серной кислоты в данной реакции равна поло¬

вине ее молярной массы. Для гидроксида натрия его молярная масса

и молярная масса эквивалента одинаковы. Таким образом, молярная

концентрация эквивалента уже учитывает соотношение, в котором реа¬
гирующие вещества вступают в реакцию! Вывод: любые растворы с

одинаковой нормальной концентрацией (нормальностью) реагируют в

равных объемах. Для этого даже необязательно представлять себе хи¬

мическую реакцию между веществами. Например, вы без труда може¬

те ответить на вопрос: какой объем 0,1 н раствора нитрата никеля пол¬

ностью прореагирует с 10 мл 0,1 н раствора ЭДТА? Даже не имея ни
малейшего представления, что такое этилендиаминтетраацетат натрия
(ЭДТА), вы можете дать ответ: 10 мл.

В общем случае, если молярные концентрации эквивалента раство¬
ров реагирующих веществ различны, соотношение между объемами

растворов и их концентрацией выражается простым уравнением, отра¬
жающим закон эквивалентов:

^1 �

c�i
� V2 �

сн2,

где V и сн соответственно объем раствора и его нормальная концент¬

рация для каждого из двух реагентов.

Решим простую задачу. Какой объем раствора перманганата калия с

концентрацией 0,154 н потребуется для полного окисления 13,2 мл

0,342 н раствора щавелевой кислоты? Даже не составляя уравнения ре¬

акции, по закону эквивалентов рассчитываем:

I//HV/I п \ -
ИН2С204)

�

Сн(Н2С204)
_

13,2-0,342
_

ЦКМп04) сн(КМп04) 0,154 ^9,3 мл

4. Моляльная концентрация растворенного вещества (моляль-
ность) � это отношение количества растворенного вещества к массе

растворителя, выраженной в килограммах:

^
_

л(вещества)
m т(растворителя)

Очевидно, что единицей измерения этой величины является моль/кг.
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Например, запись Cm = 2 для раствора HN03 означает, что в этом

растворе на каждый килограмм растворителя приходится 2 моль азот¬

ной кислоты (двумоляльный раствор).
5. Титр � это отношение массы растворенного вещества, выражен¬

ной в граммах, к объему раствора, выраженному в миллилитрах:

j
т(вещества)

V{раствора)

Единицей измерения титра является г/мл.

Например, запись Т = 0,05 для раствора NaCI означает, что в 1 мл

этого раствора содержится 0,05 г хлорида натрия.
Такой способ выражения концентрации растворов специфичен для

аналитической химии, где один из наиболее распространенных методов
химического анализа называют титриметрией.

1. Каковы массовые доли элементов в калийной селитре?

щ 2. Массовая доля белка в организме человека составляет 17%

от массы его тела. Массовая доля азота в белке равна 16%.

Найдите массу белкового азота в организме человека с массой

80 кг.

3. Сколько килограммов серной кислоты может быть получено
из 400 кг серы, если выход кислоты составляет 98% от теоре¬
тически возможного?

4. Сколько тонн серной кислоты может быть получено из 180 т

серного колчедана, содержащего 20% бессерных примесей, ес¬

ли выход кислоты составляет 96% от теоретически возмож¬

ного?

5. Определите формулу оксида серы, если известно, что содер¬
жание серы в нем составляет 40%.

6. В организме человека в среднем содержится 5 л крови,
плотность которой равна 1,050 г/мл. Сколько граммов железа

содержится в крови человека, если массовая доля гемоглоби¬

на составляет 12%, а массовая доля железа в нем составляет

0,5%?

7. В 360 мл воды растворили 40 г сульфата калия. Полученный

раствор имеет плотность 1,08 г/мл. Рассчитайте массовую до¬

лю соли в растворе, его молярную концентрацию, нормальную

концентрацию в обменной реакции, где сульфат калия превра¬

щается в сульфат бария, и титр.
8. В 700 мл воды растворили 50 г медного купороса. Получен¬
ный раствор имеет плотность 1,05 г/мл. Рассчитайте массовую

долю сульфата меди в растворе, его титр, молярную концент¬

рацию и нормальную концентрацию в обменной реакции с из¬

бытком NaOH.

9. Определите массу глауберовой соли Na2S04- ЮН20, которую

нужно растворить в 500 мл воды, чтобы получить 5%-ный рас¬

твор сульфата натрия.
10. В 100 мл воды растворили 6,72 л хлороводорода (н. у.).

Найдите массовую долю кислоты в полученном растворе.
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Глава 1

СТРОЕНИЕ АТОМА

§ 3. Строение атома

АТОМ - СЛОЖНАЯ ЧАСТИЦА

Как вы уже знаете, различие между живой и неживой природой на¬

блюдается лишь до молекулярного уровня организации материи. Сто¬
ит только разобрать органические и неорганические вещества на «со¬

ставные части», как различия между ними исчезнут, и мы получим
набор атомов химических элементов. Но ведь атомы разных элементов
также отличаются друг от друга, и эти отличия кроются в более глубо¬
ком уровне организации материи

� субатомном.
В течение 25 веков, со времен философов Древней Греции до кон¬

ца XIX в., в науке господствовало мнение, что материя состоит из мель¬

чайших неделимых частиц, называемых атомами (от греч. atomos � не¬

делимый). Считалось, что атомы данного элемента остаются

неизменными при любых процессах и явлениях и, следовательно, не

могут состоять из более мелких частиц.
Однако в конце XIX в. в физике был сделан ряд открытий, свиде¬

тельствовавших о сложном строении атома.

Накануне XX в. Г. Герц открыл новое физическое явление, которое
было названо фотоэффектом. Это явление было подробно изучено рус¬
ским ученым А. Г. Столетовым. Если облучать светом отрицательно за¬

ряженную пластинку, она разряжается: теряет электрический заряд.
Если рядом поместить положительно заряженную пластинку, в разомк¬

нутой цепи возникнет ток, называемый фотоэлектрическим. Следова¬
тельно, электромагнитное излучение выбивает из атомов металла

отрицательно заряженные частицы, попадающие в окружающее прост¬

ранство.
В 1896 г. французский физик А. Беккерель изучал природу «холод¬

ного свечения» � фосфоресценции. Объектами его исследования бы¬
ли урановая руда и соли урана. В ящике письменного стола такая соль

оказалась на фотопластинке, завернутой в черную бумагу. Каково же
было удивление ученого, когда на проявленной пластинке четко обна¬

ружился засвеченный контур образца урановой соли! Следовательно,
соль испускала невидимые лучи, способные проникать через препят¬
ствия. Так было открыто явление, названное радиоактивностью.

Оказалось, что уран не единственный источник невидимых лучей,
самопроизвольно испускаемых веществом. Двумя годами позже
М. Склодовская-Кюри совместно с супругом, французским физиком
П. Кюри, открыла в составе урановых руд два новых радиоактивных
элемента � полоний и радий.
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Рис. 3. Катодная трубка Томсона:

1 � катод; 2 � анод с отверсти¬

ем; 3 � отклоняющая пара элект¬

родов; 4 � пятно отклонившегося

пучка электронов; 5 � пятно неот-

клонившегося пучка электронов;

6 � люминесцентный экран

Однако прямое доказательство сложного строения атома появилось

с открытием первой элементарной частицы � электрона.
В 1897 г. английский физик Дж. Дж. Томсон проводил опыты с газо¬

разрядной трубкой, напоминавшей кинескоп телевизора (рис. 3). Внут¬
ри трубки при низком давлении находился газ. При создании между

электродами электрического поля высокого напряжения (более 1500 В)
через отверстие анода на люминесцентный экран попадал луч, вызы¬

вавший появление светящегося пятна. Томсон разместил в трубке еще

два электрода, способные создавать на пути катодных лучей дополни¬
тельное электрическое поле. При этом луч стал отклоняться в сторону

положительно заряженного электрода. Ученый пришел к выводу, что ка¬

тодные лучи представляют собой поток отрицательно заряженных час¬

тиц, названных впоследствии электронами. Наполняя трубку различны¬
ми газами, Томсон неизменно наблюдал поток электронов, что

позволило ему сделать вывод о том, что эти частицы содержатся в ато¬

мах всех элементов.

Давайте сопоставим факты. Атомы химических элементов электро-

нейтральны. При воздействии электрического поля они способны

терять отрицательно заряженные частицы �

электроны. Из этого

следует еще один вывод: кроме электронов, в атомах содержатся по¬

ложительно заряженные частицы. Их открытие связано с именем вы¬

дающегося английского физика Э. Резерфорда.
Совместно с супругами Кюри Резерфорд в

1899 г. установил, что радиоактивное излуче¬
ние неоднородно. Под действием магнитного
или электрического поля радиоактивный луч

разделялся на три пучка, которые были назва¬

ны а-, р- и у-лучами (рис. 4). Гамма-лучи не

изменяли своего направления в электрическом
и магнитном полях и представляли собой элек¬

тромагнитное излучение, подобное рентгенов¬

скому; а- и р-лучи отклонялись в противопо¬

ложные стороны. Последний факт свиде¬
тельствовал о том, что отклоняющиеся пучки

состоят из частиц, обладающих электрическим
зарядом: положительным и отрицательным.

Было установлено, что |3-лучи представляют
собой поток электронов, что еще раз доказы- Эрнест Резерфорд

2

I* 1500-я
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вапо их наличие в составе атомов. Аль¬

фа-луч состоял из движущихся с боль¬

шой скоростью положительно заряжен¬

ных частиц, превращавшихся после

нейтрализации электронами в атомы

инертного газа гелия. Таким образом,
оказалось, что атомы радиоактивного
радия в процессе распада могут пре¬
вращаться в атомы других элементов!

Продолжая опыты с потоком а-час-

тиц, Резерфорд установил на его пути

тонкую золотую фольгу (рис. 5). По¬
давляющее большинство а-частиц

проходило сквозь металл, не изменяя

своего направления.

Некоторые частицы отклонялись в

разных направлениях, что могло быть

связано с наличием в атомах металла

фольги одноименно, т. е. положитель¬

но, заряженных образований. Более

того, примерно одна а-частица из
20 ООО отталкивалась от золотой

фольги и летела в обратном направ¬
лении! Это было так же невероятно, как отскакивание пули от листа бу¬
маги, и могло свидетельствовать лишь о том, что положительно заря¬
женные частицы в атомах объединены друг с другом в сгусток значи¬

тельно большей массы, чем а-частица. На основании данного опыта

Рис. 4. Разложение радиоактивно¬
го луча в магнитном поле



Таблица 1

Сравнительная характеристика элементарных частиц

Частица Условное
обозначение

Масса Заряд

г а. е. м. Кл относи¬

тельный

Протон ]Р 1,67- 10�24 1,007277
О)ТоCD + 1

Нейтрон <Р 1,67 � 1(Г24 1,008665 0 0

Электрон е 9,10 * 10 28
0,0005486 � 1,6-10�19 -1

Резерфордом было предсказано существование положительно заря¬
женных частиц, входящих в состав атомов, � протонов (табл. 1).

Самой «скрытной» оказалась третья из важнейших субатомных час¬

тиц, хотя о ее существовании Э. Резерфорд высказывал предположе¬

ние еще в 1920 г. В 1932 г. Дж. Чедвик проводил опыты по бомбарди¬
ровке бериллия а-частицами. При этом был получен поток частиц
большой проникающей способности, не отклонявшийся в электричес¬

ком поле. Как вы понимаете, эти частицы не имели электрического за¬

ряда и поэтому были названы нейтронами (см. табл. 1).
Таким образом, мы выяснили, что атомы химических элементов со¬

стоят из трех типов частиц, которые принято называть элементарны¬
ми: протонов, нейтронов и электронов. Каким же образом все они

«уживаются» вместе в считавшемся неделимом атоме?

МОДЕЛИ СТРОЕНИЯ АТОМА

Первой гипотезой строения атома была предложенная Дж. Томсоном
в 1904 г. модель, получившая образное название «сливовый пудинг»

(рис. 6, а). Атом рассматривался как сферическая положительно

заряженная капля, в которую вкраплены отрицательно заряженные

электроны. Суммарный положительный и отрицательный заряды в

атоме равны по величине, поэтому в целом он электронейтрален.
Однако эта модель не получила экспериментального подтверждения.

На основании опытов по бомбардировке золотой фольги а-частица¬
ми Э. Резерфорд предположил, что в центре атома находится очень

маленькое по размеру положительно заряженное ядро, в котором, од¬
нако, сосредоточена большая часть массы атома. Вокруг ядра на зна¬
чительном удалении вращаются по замкнутым орбитам электроны. Эта

модель напоминала движение планет вокруг Солнца и была названа

планетарной (рис. 6, б).
Планетарная модель строения атома прочно вошла в научный оби¬

ход, вы и сейчас нередко встречаете стилизованное изображение ато¬

ма по Резерфорду. Однако такое строение противоречило законам

классической электродинамики: при движении вокруг ядра заряженная

частица (электрон) должна была излучать электромагнитные волны, те¬
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а б

Рис. 6. Модели строения атома Томсона (а) и Резерфорда (б)

ряя при этом энергию, и через 10�8 с упасть на ядро. Но ведь этого

не происходит! Возникшее противоречие не могло быть разрешено на

основе только классических представлений о движении частиц без при¬
влечения радикально новых идей. Именно такие идеи и были выдвину¬
ты в 1913 г. выдающимся датским физиком Н. Бором.

Бор постулировал, что электроны в атомах совершают движение по

замкнутым стационарным орбитам, не излучая и не поглощая при этом

энергию. Чем больше радиус орбиты, тем больше значение энергии на¬

ходящегося на ней электрона (Е, > Ег> Е3 и т. д.). Излучение энергии в

виде отдельной порции � кванта � происходит только при переходе
электрона с одной устойчивой орбиты на другую, расположенную бли¬
же к ядру. Энергия такого кванта электромагнитного излучения равна

произведению частоты колебаний (v) на посто¬

янную Планка (h) и в соответствии с законом

сохранения энергии равна разности начальной
и конечной энергии электрона:

Е=Е2-E,=vh

Электрон может также поглощать отдельную

порцию энергии, строго равную энергии пере¬

хода с одной стационарной орбиты на другую,

более удаленную от ядра. Таким образом, Бор
предложил соединить модель Резерфорда с

идеей квантов, впервые высказанной М. План-

ком в 1900 г. Эти представления привели к со¬

зданию совершенно нового подхода к описа¬
нию частиц микромира

� квантовой механи¬
ки. Это наука о строении и свойствах элемен¬

тарных частиц, ядер, атомов и молекул, об их

Нильс Бор превращениях и явлениях, сопровождающих
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эти превращения. Благодаря новым научным воззрениям удалось объ¬
яснить многие явления, понять которые с точки зрения классической

физики или механики было невозможно. Например, квантовая механи¬

ка характеризует частицы микромира как объекты с двойственной при¬
родой � корпускулярно-волновым дуализмом. Они одновременно про¬
являют свойства и частицы (имеют массу, некоторые � электрический
заряд), и волны (характеризуются частотой колебаний и длиной волны,
способны к дифракции � огибанию препятствия, интерференции � на¬

ложению волн друг на друга).
Благодаря квантовой механике удалось ответить на вопрос: как по¬

ложительно заряженные протоны «уживаются» в ядре атома, а не раз¬

летаются в разные стороны в результате взаимного отталкивания?
Именно о строении атомного ядра и пойдет речь в следующем пара¬
графе.

1. Какие открытия в области физики свидетельствовали о слож-

в ном строении атома?

2. Помимо электронов, протонов и нейтронов, физикам извест¬

но около 200 элементарных частиц. Назовите некоторые из них.

3. Приведите факты, которые свидетельствуют в пользу волно¬

вой и корпускулярной природы электрона.
4. Что представляют собой а- и р-частицы, а также '/-излуче¬

ние, образующиеся при радиоактивном распаде ядер?
5. Учитывая, что а-частицы представляют собой ядра атома ге¬

лия, укажите заряд и массовое число этих частиц.

6. В чем принципиальное различие представлений о строении

атома Н. Бора и Э. Резерфорда?

§ 4. Строение атомного ядра. Изотопы.

Ядерные реакции

СОСТАВ АТОМНОГО ЯДРА

В предыдущем параграфе мы выяснили, что в состав атомного яд¬

ра входят элементарные частицы двух типов: протоны и нейтроны. Их
называют общим термином нуклоны. Как и все объекты микромира,
нуклоны обладают корпускулярно-волновым дуализмом.

Как вы уже знаете, протон несет положительный заряд, равный по
величине и противоположный по знаку заряду электрона.

Массы протона и нейтрона в первом приближении одинаковы и рав¬
ны одной атомной единице массы. Поскольку электрон почти в 2000 раз

легче нуклона, практически вся масса атома сосредоточена в ядре.

Сумму чисел протонов и нейтронов в ядре атома называют массовым
числом и обозначают символом А.

Очевидно, что сколько протонов содержится в ядре атома, таков и

положительный заряд этого ядра. В 1913 г. английский физик Г. Мозли
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открыл еще одно очень важное свойство атомов. Он установил, что за¬

ряд атомного ядра увеличивается от элемента к элементу на единицу
и, самое главное, совпадает с номером элемента в периодической таб¬
лице Д. И. Менделеева, т. е. с его атомным номером Z. Открытие
Мозли имело очень большое значение для современной трактовки пе¬

риодического закона.
Различные виды атомов принято называть нуклидами. Важнейшие

характеристики нуклидов
� атомный номер и массовое число � обо¬

значают числами слева от символа элемента соответственно подстроч¬
ным и надстрочным индексами. Например, атом натрия с атомным но¬

мером 11 и массовым числом 23 обозначают так:

23№

Теперь подумайте, чему равна разность между массовым числом и

атомным номером элемента. Она совпадает с числом нейтронов в яд¬

ре N. Мы получили важное соотношение, которое связывает между со¬
бой три характеристики атомного ядра:

A=Z + N

Почему же большинство ядер химических элементов устойчиво, по¬

чему так мирно сосуществуют вместе положительно заряженные про¬

тоны? Для начала займемся математикой. Чему равна масса ядра ато¬

ма фтора 1|F? Нетрудно определить, что в его состав входят

9 протонов и 10, т. е. 19�9, нейтронов. Суммируя их массы, получаем

9 � 1,007277 +10-1,008665 = 19,152143 а.е.м.

А теперь посмотрим в периодическую систему. Относительная атом¬

ная масса фтора (даже с учетом массы электронов) 18,998403 а.е.м.,
т. е. на 0,15374 а.е.м. меньше. Разница между вычисленной и экспери¬
ментальной массами атома получила название дефекта массы. Умень¬
шению массы ядра соответствует энергия, которая обеспечивает пре¬
одоление сил отталкивания между нуклонами, связывает их в единое

ядро. Рассчитать эту энергию можно по уравнению Эйнштейна:

Е= Am � с2,

где Ат � дефект массы; с � скорость света.

Для ядер атомов энергия связи нуклонов огромна. Ее принято изме¬

рять в мегаэлектрон-вольтах на один нуклон, причем 1 МэВ = 1,602 х

х 10�13 Дж (или ~9,6-1010 Дж/моль). Для фтора, например, энергия свя¬

зи составляет:

Е=0,15374-1,66057-10�27 кг-(2,99792 � 108 м/с)2 = 2,30 � 10�11 Дж,

или 2,30-10�11 Дж/19 нуклонов = 1,21 � 10�12 Дж/нукпон,
или 1,21 � 10_12/1,602 � 10"13 = 7,55 МэВ/нуклон

Вот где таится поистине неисчерпаемый источник энергии, так не¬

обходимой для человечества! Но можно ли сделать ее доступной? Об
этом мы поговорим чуть позже.
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ИЗОБАРЫ И ИЗОТОПЫ

Для того чтобы однозначно определить, какому элементу соответст¬

вует данный нуклид, достаточно знать число протонов в ядре. Все ато¬

мы с шестью протонами
� это атомы углерода; если заряд ядра + 17,

это атомы хлора. Является ли таким же однозначным соответствие эле¬

мента его массовому числу? Оказывается, нет. С одной стороны, мас¬

совое число 40 могут иметь атомы различных элементов: ^Аг, ^К, ^Са.
Атомы (нуклиды) различных химических элементов, имеющие одинако¬
вые массовые числа, называют изобарами.

С другой стороны, атомы (нуклиды) одного и того же элемента мо¬

гут иметь разные массовые числа. Такие атомы называют изотопами.

Существуют, например, три различных изотопа водорода: ]Н, 2Н и ,Н.
Кстати, водород

� это единственный элемент, изотопы которого имеют

собственные названия и даже символы: соответственно протий (Н),
дейтерий (D) и тритий (Т). Нетрудно рассчитать, что в ядре атома про¬
тия нет ни одного нейтрона, в ядре атома дейтерия один нейтрон, а в

ядре трития два. Ядро трития неустойчиво: его можно получить только

искусственно, и оно самопроизвольно распадается, т. е. является ра¬
диоактивным.

Углерод представлен двумя стабильными изотопами: 1|С и 1|С. При¬
чем их содержание неодинаково: в среднем на каждые 99 атомов уг¬

лерода 12С приходится один атом тяжелого углерода. Где бы на нашей

планете мы ни взяли образец вещества, содержащего атомы углерода,
соотношение изотопов 12С и 13С в нем всегда будет равным соответст¬

венно 98,89% и 1,11%. В ничтожных количествах в атмосфере содер¬
жится радиоактивный изотоп углерода 14С.

Число стабильных изотопов элемента может быть довольно боль¬

шим, например у олова их 10. Однако существуют и моноизотопные

элементы, к ним относятся, к примеру, фтор и фосфор. В периодиче¬
ской системе элементов приведена относительная атомная масса эле¬

мента с учетом распространения в природе всех его изотопов. Рассчи¬

тывается она суммированием произведения массы каждого изотопа на

его массовую долю в природе (в долях единицы). Если пренебречь де¬
фектом массы, вместо экспериментальной массы изотопа можно вос¬

пользоваться его массовым числом:

А(Э) = 2А -

tv,,

где А, � массовое число данного изотопа; и/,
� массовая доля изото¬

па в природной смеси.

Например, для углерода относительная атомная масса составляет:

Д.(С) = 12 � 0,9889 + 13 � 0,0111 = 12,011

ЯДЕРНЫЕ РЕАКЦИИ

Вы уже знаете, что нуклоны в ядре атома связаны за счет ядерных
сил. Чем больше энергия связи на один нуклон, тем устойчивее ядро.
Зависимость устойчивости ядер от массового числа (рис. 7) проходит
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Рис. 7. Зависимость энергии связи нуклонов в ядре от массового числа эле¬

мента

через максимум, приходящийся на атом железа (так называемый «же¬

лезный пик»). Теоретически легкие элементы могут повысить устойчи¬
вость своих ядер за счет увеличения массового числа, а тяжелые � пу¬
тем его уменьшения. Как это происходит?

Один из возможных вариантов увеличения массового числа нуклида
�

объединение двух ядер в одно, более тяжелое. Но для этого надо пре¬

одолеть взаимное отталкивание электронов атома, отталкивание атом¬

ных ядер и сблизить нуклоны до расстояния, на котором начинают дей¬
ствовать ядерные силы притяжения. Но это возможно лишь при очень

высоких температурах
�

порядка ста миллионов градусов! Процесс
слияния атомных ядер с образованием нового нуклида сопровождает¬

ся выделением колоссального количества энергии и называется тер¬

моядерным синтезом. Если вам кажется, что такие фантастические
процессы на практике недостижимы, то вы глубоко ошибаетесь. Каж¬

дый день мы наблюдаем один из таких процессов и радуемся его ре¬

зультатам. Наше Солнце представляет собой ионизированный газ

(плазму), где непрерывно осуществляется реакция ядерного синтеза

В результате слияния ядер дейтерия и трития образуются ядро ато¬

ма гелия и нейтрон. Выделяющаяся энергия поддерживает температу¬
ру Солнца на уровне сотен миллионов градусов. Часть этой энергии по¬

падает на поверхность Земли, обеспечивая жизнь на нашей планете.

Обратите внимание, что ядерные реакции подчиняются законам со¬

хранения массы и энергии. Суммы атомных номеров Z (нижние индек¬

,Н + ®Н �� 2He + оЛ + энергия
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сы) и массовых чисел А (верхние индексы) всех частиц в левой и пра¬

вой частях схемы реакции равны между собой.

Ядерные реакции вполне возможны и в земных условиях. В 1919 г.

Э. Резерфорд впервые осуществил заветную мечту алхимиков: превра¬

тил атомы одного химического элемента в атомы другого, а именно

атомы азота в атомы кислорода, бомбардируя их а-частицами:

1*N + 42Не � 1£0 + \р

Нейтрон же был открыт Дж. Чедвиком в результате осуществления
ядерной реакции

эве + 42Ие � 1§С + In

Вы, наверное, обращали внимание на то, что в периодической сис¬

теме для многих элементов вместо атомной массы в квадратных скоб¬
ках приведено массовое число наиболее стабильного изотопа. Почему?
Дело в том, что атомы таких элементов неустойчивы, их ядра самопро¬
извольно распадаются на нуклиды с меньшим массовым числом или

выделяют элементарные частицы, что, как правило, также сопровожда¬
ется уменьшением массового числа. Явление самопроизвольного рас¬
пада атомных ядер, сопровождающееся испусканием элементарных ча¬

стиц или электромагнитного излучения, называют радиоактивностью
(от лат. radius � луч). Именно такое явление впервые наблюдал А. Бек-
керель в опытах с солью урана.

Все элементы, стоящие в периодической системе после висмута,

радиоактивны. В результате процессов, называемых ядерным делени¬

ем, атомы таких элементов превращаются в другие, более устойчивые
атомы.

Деление атомного ядра может быть вызвано действием на него эле¬

ментарных частиц, чаще всего нейтронов. Одно из возможных направ¬

лений распада ядер урана-235 при этом та¬

ково:

21|U + ол
" збКг + 1£бВа + 2дЛ

Деление каждого ядра урана сопровожда¬
ется выделением огромного количества

энергии, что и является основой современ¬
ной ядерной энергетики. При ядерном деле¬
нии 1 кг урана можно получить столько же

энергии, сколько при сжигании 2000 т бен¬

зина! Человек научился управлять ядерными

процессами и обращать их во благо.
Из уравнения деления урана видно, что

происходит выделение двух нейтронов, каж¬

дый из которых способен «разбить» следую¬
щий атом 235U (рис. 8). В малом количестве

ядерного горючего большая часть нейтронов
покидает сферу реакции, и реакция останав¬
ливается. Если же масса вещества превы-

Рис. 8. Цепная ядерная ре¬
акция деления урана
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шает некоторую величину, называемую критическои массой, выделяю¬

щиеся нейтроны вызывают цепную ядерную реакцию, которая протека¬

ет за миллионные доли секунды. Выделяющаяся энергия представляет
собой чудовищную разрушительную силу. Речь идет о самом ужасном

изобретении прошлого века � ядерном оружии. Так одно и то же яв¬

ление можно обратить как во благо, так и во вред человечеству.

Радиоактивные изотопы есть и у большинства вполне «мирных» эле¬

ментов. Например, в углекислом газе атмосферы в очень незначитель¬

ном количестве содержится радиоактивный изотоп углерода 1бС, обра¬
зующийся в результате природной ядерной реакции из азота:

1?N + Jn > 1gC + \р

Углерод 14С очень медленно распадается с выделением электрона, и

снова образуется атом азота:

1*C^14N + e

Если взять, к примеру, 1 г радиоактивного углерода, то половина

этого количества подвергнется радиоактивному разложению через
5700 лет (это время называют периодом полураспада). Растения в

результате фотосинтеза усваивают углекислый газ из воздуха, человек
или животное употребляют эти растения в пищу. В живом организме

содержание радиоактивного углерода практически постоянно. Если рас¬

тение или животное погибает, содержание радиоактивного изотопа в

его останках постепенно снижается, что позволяет определить возраст

археологических находок при помощи кривой распада изотопа 14С. Этот

метод, получивший название радиоуглеродной геохронологии, был раз¬
работан в середине прошлого века У. Либби, за что ученый был удос¬
тоен Нобелевской премии по химии.

Применение радиоактивных изотопов очень широкое. С их помощью

изучают метаболизм веществ в живых организмах, обнаруживают течи

и трещины в подземных нефтепроводах, исследуют механизмы хими¬

ческих реакций. Источники радиоактивного излучения являются состав¬

ной частью приборов для определения плотности почвы, обнаружения
дефектов в авиационных двигателях, измерения толщины металличес¬

ких листов. Всем известно, что большие дозы облучения пагубно вли¬

яют на живые клетки. Однако ткани раковых опухолей более чувстви¬
тельны к действию радиации, чем здоровые. На этом основан такой

метод лечения онкологических заболеваний, как радиотерапия.

И все-таки радиация таит в себе большие опас¬

ности для всего живого на Земле. Запомните этот

предупреждающий знак, обозначающий «Осторож¬
но! Радиоактивность!». Человечество должно про¬
явить максимум ответственности, чтобы по чьему-
то злому умыслу, неосторожности или в результате
технологической ошибки (вспомните хотя бы страш¬
ную чернобыльскую трагедию) наша цветущая пла¬

нета не превратилась в безжизненную пустыню, по¬

груженную в вечную ядерную ночь.
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1. Определите число нейтронов в ядрах следующих атомов:
59Г1г» 40дг 190о хо хо
27 � 18 � 76 �

2. Известны три стабильных изотопа магния с массовыми чис¬

лами 24, 25 и 26. Определите число протонов и нейтронов в

ядре каждого изотопа.

3. Рассчитайте среднюю относительную атомную массу меди,

если известно, что в природе существуют два стабильных изо¬

топа этого элемента: 63Си (массовая доля 71,87%) и 65Си (мас¬
совая доля 28,13%).
4. В природе литий представлен двумя стабильными изотопа¬

ми: 6Li и 7Li. Зная, что относительная атомная масса этого эле¬

мента 6,941, рассчитайте массовую долю каждого изотопа ли¬

тия.

5. Могут ли два изотопа иметь: а) одинаковое число нейтронов;
б) одинаковое число протонов; в) одинаковые массовые числа?

Могут ли два изобара быть атомами одного и того же элемен¬

та? Может ли у двух изобаров быть одинаковое число прото¬

нов в ядре? Все ответы обоснуйте.
6. Рассчитайте дефект массы ядра атома 73L\ (в атомных едини¬

цах массы и килограммах).
7. Назовите частицы х, которые образуются в результате ядер-
ных реакций.

a) 13N + In �* 1^В + х б) fgAI + оп 23Na + х

в) ^Ве + gHe �� 1|С + х г) 1*N + £He �� 1gO + х

8. Рассчитайте энергию связи на один нуклон в ядре атома 1gO,
если экспериментальное значение его относительной атомной

массы 15,9994.
9. Выделяется или поглощается энергия при протекании ядер-
ной реакции |Li + ]р �� \Не + 3Не? Дайте ответ, рассчитав де¬

фект массы с использованием экспериментальных значений:

Mr(|Li) - 6,01513, Мг(]р) = 1,00728, Мг$Не) = 4,00260, МДНе) =

= 3,01602.
10. Бомбардировка изотопа 1°В нейтронами сопровождается
выбросом а-частицы и образованием нового ядра. Запишите

уравнение ядерной реакции.
11. Атомное ядро состоит из Z протонов и N нейтронов. Мас¬
са свободного нейтрона тп, свободного протона тр. Какое из

условий выполняется для массы данного ядра тя и почему?
а) тя > Z �

тр + N �

mn, б) тя < Z �

тр + N �

тп, в) тя
= Z �

тр +

+ N �

тп
12. Вставьте пропущенные значения массовых чисел и атомных

номеров нуклидов.

a) 14N + 2Не �80 + \р б) 92U �>� 239и+_?ё
в) Li + 2Не �*� 1°В + дП r)|°Y^Zr + _?e

д) 210Ро � 82РЬ + £Не
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§ 5. Состояние электрона в атоме

КОРПУСКУЛЯРНО-ВОЛНОВОЙ ДУАЛИЗМ ЭЛЕКТРОНА

Диаметр атомного ядра значительно меньше размеров самого ато¬

ма. Если представить атом величиной со стадион «Лужники» в

Москве, то ядро атома будет иметь размеры горошины в центре фут¬
больного поля. В соответствии с теорией Бора вокруг ядра атома на

неких стационарных орбитах находятся электроны. Именно электрон яв¬

ляется третьей важнейшей элементарной частицей, составляющей ато¬

мы химических элементов.

Подобно нуклонам, электрон обладает свойствами частицы: несет

единичный отрицательный заряд (-1,6 � 10~19 Кл), имеет значительно

меньшую по сравнению с протоном или нейтроном массу, равную
0,0005486 а.е.м. (9,10 � 10~28 г) (см. табл. 1). Последний факт еще раз
свидетельствует о том, что практически вся масса атома сосредоточе¬

на в его ядре.

Однако представления об электроне как частице противоречили мно¬

гим представлениям физики, в частности не объясняли устойчивости
атомов.

В учебнике уже было упомянуто имя выдающегося немецкого физи¬
ка М. Планка. В 1900 г. ученый высказал смелое предположение, что

лучистая энергия, в том числе свет, испускается и поглощается не не¬

прерывно, а отдельными порциями (квантами), энергия Е которых про¬
порциональна частоте колебаний v электромагнитной волны:

E=h-v, где h � постоянная Планка.

Из курса физики вам известно, что частота электромагнитного излу¬

чения связана с длиной волны соотношением v = где с � скорость
л,

света в вакууме; X � длина волны излучения.
Сопоставив приведенные соотношения с уравнением Эйнштейна

Е=т-с2,

можно получить уравнение, связывающее кор¬

пускулярные (масса) и волновые (длина волны)
свойства кванта света:

Иными словами, квант света обладает свой¬
ствами как частицы, так и волны � корпуску¬

лярно-волновым дуализмом.
В 1924 г. французский физик Л. де Бройль

предложил распространить корпускулярно-вол¬

новую теорию на все материальные объекты, в

том числе на электрон. В том случае, если

размеры тела оказываются несравнимо боль¬

ше расчетной длины волны при его движении,Макс Планк
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Рис. 9. Схема дифракции электронов на кристалле:
1 � источник электронов; 2 � кристалл; 3 � экран; 4 � электронограмма

волновые свойства обнаружить практически невозможно. Поэтому
свойства объектов макромира прекрасно описывает классическая

механика. Иное дело
� частицы микромира. Для электрона массой

9,10 � 10�31 кг, движущегося со скоростью 106 м/с, длина волны

де Бройля составляет:

^ = ^_=
6,63 � 1СГ34 Дж/с

=

т
�
v 9,ю- 10�31 кг- 106 м/с

В данном случае длина волны имеет тот же порядок, что и размеры

электрона, поэтому его волновые свойства можно зафиксировать.
О том, как физики восприняли гипотезу де Бройля, достаточно крас¬

норечиво свидетельствует письмо Эйнштейна к Максу Борну, в кото¬

ром, в частности, говорится о диссертации де Бройля: «Прочтите ее!
Хотя и кажется, что ее писал сумасшедший, написана она солидно».

Однако критерий истины в науке
� эксперимент � уже в 1927 г. под¬

твердил обоснованность идеи о корпускулярно-волновой природе элек¬

тронов. Американские физики К. Дэвиссон и Л. Джермер и независи¬

мо от них английский физик Дж. Томсон открыли дифракцию (огибание
препятствий) электронов на кристаллах (рис. 9).

ПОНЯТИЕ ЭЛЕКТРОННОЙ ОРБИТАЛИ

Одним из проявлений волновых свойств элементарных частиц явля¬

ется ограниченная применимость к ним некоторых понятий классичес¬
кой механики, например: координата (положение в пространстве), ско¬

рость и импульс (произведение массы частицы на ее скорость). Если
в макромире, зная начальные координаты и импульс тела, можно од¬
нозначно определить его положение в любой момент времени, то в ми¬

кромире можно вычислить лишь вероятность нахождения частицы в оп¬

ределенном объеме пространства. Это связано с тем, что волновое

движение (распространение) есть движение по всему объему простран¬
ства, занимаемому волной.

Проанализировав особенности движения элементарных частиц, не¬

мецкий физик В. Гейзенберг в 1927 г. пришел к выводу, что одновре-
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менно точно определить координаты электрона и его импульс принци¬

пиально невозможно. Чем точнее мы знаем положение электрона (до¬
пустим, координату х с разбросом Ах), тем с меньшей определеннос¬

тью можно определить проекцию его импульса на ту же ось (Арх).
Гейзенбергу удалось найти математическое выражение для своего вы¬

вода, названного принципом неопределенности Гейзенберга:

А*-Арх>£
Для иллюстрации явлений микромира трудно найти подходящие ана¬

логии в привычном для нас мире. Принцип неопределенности Гейзен¬
берга весьма приблизительно можно сопоставить со следующей ситу¬
ацией. Автомашина движется из точки А в точку Б, расположенные в

разных районах большого города. Чтобы рассчитать время пути, необ¬

ходимо расстояние между точками разделить на скорость автомобиля.

Однако чем точнее мы будем знать скорость в данный момент време¬

ни, тем с большей погрешностью рассчитаем время: ведь в это мгно¬

вение автомобиль может притормозить на перекрестке или вообще сто¬

ять перед светофором. Чем больше будет промежуток времени, за

который мы определяем среднюю скорость автомобиля, тем с большей
точностью сможем спрогнозировать время прибытия в точку Б.

Теория строения атома Бора не могла описать движение электрона
какой-либо орбитой, траекторией, она лишь оценивала большую или

меньшую вероятность пребывания электрона в данной области прост¬
ранства. Электрон в атоме можно представить в виде объемного обла¬
ка с различной плотностью отрицательного заряда. Если мы ограничим

воображаемой поверхностью ту область пространства вокруг ядра, ко¬

торая заключает в себе 95% электронной плотности, то получим неко¬

торую объемную геометрическую фигуру, внутри которой вероятность
встретить электрон составляет 95%.

� Пространство вокруг атомного ядра, в котором наиболее

£ вероятно нахождение электрона, называют орбиталью.
Часто на концертах поп-групп лазерный луч рисует на сцене причуд¬

ливый узор. Человеческий глаз не может проследить движение светя¬

щейся точки: она перемещается с большой скоростью. Совокупность
этих перемещений мы воспринимаем как единую картинку

� область

пространства, где в данный момент может находиться лазерный зай¬
чик. Если выключить лазер, картинка исчезнет.

Существует четыре типа электронных орбиталей, отличающиеся друг
от друга по форме и энергии. Их обозначают буквами английского ал¬

фавита: s, р, d и f.

Форма s-орбитали сферическая; электронная плотность увеличива¬

ется по мере приближения к ядру. Однако в центре сферы вероятность
встретить электрон равна нулю: там находится ядро атома. Данную точ¬

ку называют узлом орбитали.
Форма р-орбитали напоминает объемную восьмерку или гантель.

Нетрудно догадаться, что узел р-орбитали находится в точке соприкос¬
новения полусфер восьмерки.
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кис. 1U. Форма и ориентация в пространстве S-, р- и о-ороиталей

Более сложную форму имеют орбитали, относящиеся к d-типу. Боль¬
шинство из них представляет собой две объемные восьмерки со вза¬

имно перпендикулярными осями, в точке их пересечения находится

узел орбитали (ядро атома) (рис. 10).
Форма орбиталей f-типа еще более сложна, и мы не будем приво¬

дить ее изображение.

СОСТОЯНИЕ ЭЛЕКТРОНА В АТОМЕ. КВАНТОВЫЕ ЧИСЛА

Вы знаете, что заряд атомного ядра определяется числом содержа¬
щихся в нем протонов и соответствует порядковому номеру элемента

в периодической системе. Поскольку атом является электронейтраль-
ной частицей, число электронов в электронной оболочке равно числу
протонов. Как же устроена электронная оболочка атома?

Близкие по энергии электроны составляют единый электронный слой
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вокруг ядра атома. Принято говорить, что электроны располагаются на

энергетических уровнях. Число таких уровней у атомов разных эле¬
ментов может быть от одного до семи. Их обозначают, начиная от яд¬

ра атома, буквами английского алфавита (начиная с К) или цифрами:
К � 1-й уровень, L � 2-й уровень, М � 3-й уровень и т. д. Число энер¬
гетических уровней в атоме элемента соответствует номеру периода, в

котором находится элемент. В атоме натрия, к примеру, электроны рас¬
полагаются на трех энергетических уровнях, в атоме железа � на че¬

тырех, в атоме свинца
� на шести.

По мере удаления энергетического уровня от ядра атома находящи¬

еся на нем электроны обладают все большим запасом энергии, слабее

притягиваются к ядру и, следовательно, легче отрываются от атома.

Этому способствуют также внутренние электронные слои, экранирую¬

щие внешние электроны от связи с ядром.

Каждый энергетический уровень содержит определенный набор ор¬
биталей. Чем дальше уровень от ядра, тем большее число орбиталей
на нем «умещается». Первый электронный слой состоит из одной-един-
ственной s-орбитали. На втором уровне к одной s-орбитали добавля¬
ются три орбитали p-типа. Еще более «богат» орбиталями третий уро¬
вень: его составляют одна s-орбиталь, три р-орбитали и пять

d-орбиталей. На четвертом уровне к предыдущему набору добавляется
еще семь f-орбиталей.

Орбитали одного типа в пределах энергетического уровня образуют
подуровень. Все они одинаковы по значению энергии находящегося на
них электрона; их называют вырожденными. Посмотрите внимательно,
сколько подуровней имеет каждый электронный слой. Совершенно вер¬
но, номер уровня равен числу составляющих его подуровней.

Электронная орбиталь может не содержать ни одного электрона,

т. е. быть вакантной, а может размещать один или два электрона, но не

более. Два электрона, находящиеся на одной орбитали, различаются
спином. В классической механике аналогии такому свойству электрона
нет. В науке спином называют собственный момент количества движе¬

ния электрона. Со спином электрона связан его магнитный момент, рас¬

щепление спектральных линий атома в магнитном поле, порядок запол¬

нения орбиталей одного подуровня и явление ферромагнетизма.
Если представить себе изолированный от атома поток электронов,

то каждый из них, как близнец, похож на все остальные, они совершен¬

но ничем не различаются. Но стоит только электронам занять свои мес¬

та в электронной оболочке атома, каждый из них получает свой «ад¬

рес», свою «прописку». Точно так же все черные пешки вне шахматной

доски совершенно одинаковы. Но как только их размещают на шахмат¬

ной доске, каждая из них становится индивидуальностью: е2, дЗ или

с5. Только «адрес» (точнее, состояние) электрона в атоме больше по¬

хож на почтовый. Он состоит из четырех чисел, каждое из которых все

более уточняет положение электрона в электронной оболочке. Эти че¬

тыре параметра называют квантовыми числами.

Первое квантовое число п является главным. Оно обозначает номер
энергетического уровня, на котором расположен электрон. Главное
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Таблица 2

Строение энергетических уровней атома

Энерге¬
тический

уровень (л)

Число
подуров¬

ней
(равно л)

Тип
орбитали

Число орбиталей Максимальное
число электронов

на под¬

уровне

на уровне

(равно п2)
на под¬

уровне

на уровне

(равно 2л2)

К(п= 1) 1 1s 1 1 2 2

L(n = 2) 2
2s
2Р

1
3 4

2
6 8

М (п = 3) 3
3s

Зр
3d

1
3
5

9
2
6
10

18

N (п~4) 4

4s

4р
4d
4f

1
3
5
7

16

2
6
10
14
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квантовое число может принимать целочисленные значения 1, 2, 3, 4,
5 и т. д. С числом л связаны многие характеристики энергетического
уровня. Например, число подуровней на электронном слое также рав¬
но л. В таблице 2 приведено общее число орбиталей на каждом энер¬

гетическом уровне: на первом
� 1, на втором

� 4, на третьем
� 9,

на четвертом
� 16. Есть ли закономерность в этих парах чисел? Да,

число орбиталей равно квадрату номера уровня. Следовательно, число

орбиталей на энергетическом уровне л равно л2. Нетрудно подсчитать
и максимальное число электронов, которые могут располагаться на л-м

уровне (емкость): по два на каждой орбитали, итого 2л2.

Второе квантовое число I называют побочным или орбитальным.
Оно обозначает тип орбитали, на которой расположен электрон. Для
энергетического уровня л оно может принимать неотрицательные це¬

лые значения от 0 до л
- 1 и связано с главным квантовым числом.

Число 1 = 0 соответствует s-орбитали, 1 = 1 � р-орбитали, 1 = 2 � d-ор¬
битали, 1 = 3 � орбитали f-типа. Например, для третьего энергетичес¬
кого уровня (л = 3) I принимает значения от 0 до л

- 1, т. е. 1 = 0, 1= 1,
I = 2. Следовательно, третий уровень составляют орбитали s-, р- и

d-типа.

Информацию о том, на какой именно орбитали подуровня располо¬
жен электрон, несет магнитное квантовое число т. Для каждого типа

орбиталей оно принимает значения от -1 до +1. Например, число 1 = 3

соответствует /"-орбитали. Магнитное квантовое число может принимать
значения -3, -2, -1, 0, +1, +2, + 3, т. е. семь различных значений.
Вы знаете, что f-орбиталей на подуровне именно семь.

Предположим, для двух электронов в атоме главные квантовые чис¬

ла л одинаковы и равны 3. Это означает, что оба электрона находятся
на третьем энергетическом уровне. Совпадают и орбитальные кванто¬
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вые числа: они равны 1. Вывод: оба электрона находятся на орбиталях
p-типа. Оба этих электрона характеризуются одинаковым значением
магнитного квантового числа т = - 1, т. е. расположены они на одной
и той же р-орбитали. Но ведь это разные электроны. Чем же они от¬
личаются друг от друга? Тем самым таинственным спином, который ха¬

рактеризуется четвертым, последним квантовым числом � спиновым.

Спиновое квантовое число обозначают символом ms; оно может прини¬

мать только два значения:
- ^ и + -^ Поскольку рассматриваемые

электроны расположены на одной и той же орбитали, спин у них обя¬
зательно разный, следовательно, различаются они значением спиново¬

го квантового числа.

Последний пример проиллюстрировал один из важнейших принци¬
пов, в соответствии с которым происходит заполнение атомных орби¬
талей электронами. Но об этом мы поговорим в следующем пара¬

графе.

1. Рассчитайте длину волны, которая соответствует а-частице

а массой 6,64
� 10-27 кг, движущейся со скоростью 7 � 104 м/с.

2. Какие орбитали и в каком количестве составляют третий
энергетический уровень атома? Сколько электронов может рас¬

полагаться на каждом из подуровней данного уровня?
3. Охарактеризуйте состояние в атоме электрона с набором

квантовых чисел п = 4, I = 1, т = О, ms
= +

у.
4. Может ли электрон характеризоваться следующими набора¬
ми квантовых чисел:

а) п = 1, 1 = 2, т = - 1, ms
= -

б) п = 2, 1 = 0, т = 0, ms
= -

в) п = 3, 1 = 0, т= 1, ms
= + у;

г) п = 4, 1 = 3, т = - 3, ms
= + -^?

5. Назовите два энергетических уровня, максимальное число

электронов на которых различается в 2,25 раза.
6. Охарактеризуйте каждый из пяти электронов 2р-подуровня

набором из четырех квантовых чисел.

н и t
2р
7. Назовите общее число электронов, содержащихся в каждой
из частиц: а) Си; б) А13+; в) F~; г) С02; д) SO|~; е) NH4.
8. Какова форма электронного облака, занимающего орбиталь:

а) с главным квантовым числом, равным 1;

б) с орбитальным квантовым числом, равным 0;

в) с орбитальным квантовым числом, равным 2?
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§ 6. Строение электронных оболочек атомов

ПРАВИЛА ЗАПОЛНЕНИЯ ОРБИТАЛЕЙ ЭЛЕКТРОНАМИ

Представьте себе ядро атома некоторого элемента, допустим

натрия. Число протонов в нем равно 11, следовательно, положитель¬

ный заряд ядра равен +11. Для того чтобы превратить ядро атома на¬

трия в атом, необходимо добавить 11 электронов. Предположим, эти

электроны поступают в электронную оболочку по очереди по одному.

Как она будет заполняться? Электроны будут занимать орбитали трех
имеющихся у атома натрия энергетических уровней. Последователь¬
ность заполнения орбиталей электронами определяется несколькими

правилами, или принципами.
Принцип минимума энергии заключается в том, что электроны за¬

нимают наиболее энергетически выгодную орбиталь, на которой име¬

ется хотя бы одно свободное место. Вы знаете, что по мере удаления

энергетического уровня от ядра его орбитали становятся менее при¬

влекательными для электрона. В

пределах одного электронного слоя

наименьшим значением энергии эле-
>

ктрон обладает, находясь на s-орби¬
тали, далее следуют орбитали р-, d-

и, наконец, f-типа (рис. 11).

Второе правило называют прин¬
ципом (запретом) Паули. Формули¬
руется оно предельно лаконично: в

атоме не может быть двух электро¬
нов, обладающих одинаковым набо-

то

ром всех четырех квантовых чисел. А

это значит, что на одной орбитали не

может располагаться более двух §
электронов, да и те должны обяза¬
тельно различаться спиновым кван¬

товым числом.

Как уже было сказано, орбитали
одного подуровня обладают одина- m

ковым значением энергии. В какой g
последовательности происходит их

заполнение электронами?
На этот вопрос дает ответ прави¬

ло Хунда: при заполнении орбита-
лей одного подуровня суммарный
спин находящихся на них электронов

должен быть максимален. Это озна¬

чает, что сначала на вырожденные по

энергии орбитали попадает по одно¬

му электрону с одинаковыми спи- Рис. 11. Энергетическая диаграмма

нами, и только после этого происхо- электронных уровней и подуровней

5с/

4f

6s

5р
4d
5s

4р
3d
4s
Зр
3s

2Р

2s

1 1s

Энергети- Подуровни
ческие

уровни
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дит окончательное заполнение орбиталей электронами с противополож¬
ными спинами.

Прежде чем сформулировать последнее правило, попробуем распо¬
ложить орбитали в порядке увеличения энергии, т. е. в порядке их за¬

полнения электронами. Цифрой перед символом орбитали обозначим
номер энергетического уровня, на котором эта орбиталь расположена.

Получится следующий ряд: 1s, 2s, 2р, 3s, Зр По логике следующи¬
ми в этом ряду должны располагаться Зс/-орбитали, но... На этом

стройный порядок нарушается. Оказывается, что 4в-орбитали энергети¬
чески более выгодны для электрона, чем 3d! Посмотрите на диаграм¬

му, представленную на рисунке 12. Происходит как бы внедрение ор¬
битали четвертого уровня между Зр- и Зс/-подуровнями. Дальше
больше. Между орбиталями четвертого уровня появляются орбитали
пятого и даже шестого уровня. Общая последовательность такова:

1s, 2s, 2р, 3s, Зр, 4s, 3d, 4р, 5s, 4d, 5р, 6s, 4f,...

Как же ее можно запомнить? В этом случае нам поможет последнее

правило, называемое правилом Клечковского: электроны заполняют

орбитали в порядке увеличения суммы главного и орбитального кван¬

товых чисел (n +1), при равенстве этой суммы в первую очередь за¬

полняется орбиталь с меньшим значением главного квантового числа

п. Повторим приведенный ряд, подписав снизу расчет суммы п +1:

1s, 2s, 2р, 3s, Зр, 4s, 3d, 4р, 5s, 4d, 5р, 6s, 4f

n + l 1 +0 2 + 02 + 1 3 + 03+1 4 + 03 + 24+1 5 + 04 + 25 + 1 6 + 04 + 3

123344555 666 7

Какие орбитали будут заполняться после 4/-подуровня? Из возмож¬

ных вариантов с суммой главного и орбитального квантовых чисел, рав¬

ной 7 (6 р [6+ 1], 7s [7+ 1], 5d [5 + 2]), предпочтение имеют 5с(-орби-
тали, поскольку их главное квантовое число наименьшее.

Теперь приведем последовательность заполнения орбиталей элек¬

тронами к окончательному виду. Для этого в виде надстрочного индек¬

са после символа орбитали укажем максимальное число электронов,

которые могут располагаться на данном подуровне, и для краткости

уберем запятые:

1 s22s22p63s23p64s23d1°4p65s2Ad1°5p66s 24f145d10...

Знание данного ряда необходимо для того, чтобы верно изображать

электронные конфигурации атома или иона любого элемента, о чем

пойдет речь далее. Запомнить этот ряд сложно. Правило Клечковского
позволяет его вывести. Однако данную последовательность можно уви¬

деть! Как? Этот секрет мы раскроем в самом конце параграфа.

ЭЛЕКТРОННЫЕ КОНФИГУРАЦИИ АТОМОВ И ИОНОВ

На уроках химии вы привыкли отображать состав веществ с помо¬

щью формул. Оказывается, формулами можно изображать и строение
электронных оболочек атомов химических элементов. Более точно их
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называют электронными формулами (конфигурациями) атомов. Напи¬

сать электронную формулу атома очень просто, если перед вами есть

ряд заполнения орбиталей электронами. Прежде всего необходимо оп¬

ределить, сколько электронов содержит атом. (Как вы помните, число

электронов соответствует порядковому номеру элемента в периодиче¬
ской системе.) Затем взять воображаемые ножницы и отрезать от ука¬
занного ряда участок, содержащий нужное число электронов. Правый
отрезок отбрасывают, а левый как раз и представляет собой электрон¬
ную конфигурацию атома.

У элементов первого периода
�

водорода и гелия � заполняется

единственная Is-орбиталь, которая вмещает максимум два электрона.
Именно поэтому в первом периоде всего два элемента. Поскольку у во¬

дорода и гелия заполняется орбиталь s-типа, эти элементы относят к

s-семейству (или к семейству s-элементов). Второй период также на¬

чинается с s-элементов: лития и бериллия. Но атомы элементов этого

периода имеют также второй энергетический уровень с тремя р-орби-
талями, которые в общей сложности вмещают шесть электронов. По¬

следовательное заполнение этих орбиталей происходит у атомов шес¬
ти p-элементов второго периода: бора, углерода, азота, кислорода,
фтора, неона. Третий период с точки зрения строения атомов элемен¬
тов в точности повторяет второй с той лишь разницей, что электрона¬

ми заполняются орбитали третьего энергетического уровня. Здесь так¬
же всего восемь элементов, из них два (натрий и магний) относят к

s-семейству, остальные шесть � это p-элементы. Следует подчеркнуть,
что атомы элементов этого периода на третьем энергетическом уровне
имеют также пять свободных cf-орбиталей.

В некоторых случаях электронные конфигурации атомов изображают
сокращенными формулами, указывая только число электронов на каж¬

дом энергетическом уровне, например: 2Не 2; 7N 2, 5; 13А1 2, 8, 3.
Взгляните внимательно на ряд заполнения орбиталей электронами.

После Зр-подуровня начинает заполняться 45-орбиталь. Следовательно,
соответствующие элементы расположены уже в четвертом периоде. Их

два: калий и кальций. А вот последующие десять электронов «достра¬

ивают» Зс/-подуровень предвнешнего, третьего энергетического уровня.
Как вы думаете, к какому семейству принадлежат элементы от скандия
до цинка? Это d-элементы. В некоторых периодических таблицах эле¬
менты различных семейств выделяют разными цветами. Но в любом

случае все cf-элементы расположены в Б-группах (побочных подгруппах)
именно потому, что у них происходит заполнение электронами не внеш¬

него, а предвнешнего энергетического уровня. Почему же эти элемен¬

ты относят к четвертому, а не к третьему периоду? Потому что у них

не три, а четыре энергетических уровня. И после полного заполнения

пяти Зс/-орбиталей электроны попадают на 4р-подуровень, и последние

шесть p-элементов (от галлия до криптона) завершают четвертый
период.

Обратите внимание на «аномальное» распределение электронов у

атомов хрома и меди. Почему на 45-орбитали становится на один

электрон меньше, а на Зс/-орбитали � соответственно больше? Такой
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«перескок» электрона объясняется большей энергетической устойчиво¬
стью образующихся при этом электронных конфигураций 3d5 и 3d10:

24Сг ^s22s22pвЗs2Зp6ЗdЧs2 � 24Cr ^s22s22p63s23p63cl54s'

гэСи ^s22s22peЗs2ЗpeЗdЧs2 � 29Си 1s22s22p63s23p63d104s1

Для элементов больших периодов также можно записывать сокра¬

щенные электронные формулы, например: 23V 2, 8, 11, 2; 34Se 2, 8, 18,
6. Иногда их представляют в графическом виде:

К L М N

2 8 15 2

Очевидно, что сумма числа электронов в атоме равна его атомному

номеру. Значит, мы без труда сможем решить обратную задачу � оп¬

ределить элемент по его электронной конфигурации, например, эле¬

мент пятого периода:

ХЭ 1 s22s22p63s23p63d104s24p64d35s2

Сумма числа электронов (верхние индексы) атома этого элемента

равна 41 � это ниобий 41Nb.
По сокращенной конфигурации определить элемент еще проще:

ХЭ 2, 8, 18, 18, 3 � это индий 491п. Попробуйте сами определить, к ка¬

ким семействам принадлежат ниобий и индий.
Потренируйтесь в составлении электронных конфигураций элементов

пятого периода: они аналогичны формулам элементов четвертого пе¬

риода. Обратите внимание на три момента.
1. Подобно хрому, у его аналога в пятом периоде (молибдена) на¬

блюдается «провал» электрона: 42Мо 1 s22s22p63s23p63cf104s24p64d55s1.
2. У атома палладия на 4с/-орбиталь перескакивают сразу два

бэ-электрона. Поразительная ситуация: на внешнем энергетическом

уровне атома палладия нет ни одного электрона!
3. У серебра, подобно меди, 4с/-подуровень заполнен полностью в

результате перехода на него одного электрона с 5в-орбитали.
Чем больше атомный номер элемента, тем длиннее его электронная

конфигурация. Но строение внутренних энергетических уровней от эле¬
мента к элементу не изменяется, оно полностью повторяет конфигура¬
цию атома ближайшего инертного газа. Поэтому запись формул упомя¬
нутых выше молибдена, палладия и серебра можно сократить, указывая

только заполняющиеся подуровни внешнего и предвнешнего (для cl-
элементов) уровней:

42Мо (Kr)4d55s\ 46Pd (Kr)4cf105s°, 47Ag (Kr)4d105s1

Для p-элементов полностью заполненный с/-подуровень обычно не

указывают: 51Sb (Kr)5s25p3.
С помощью формулы изображают электронную конфигурацию не

только электронейтральных атомов, но и простых ионов. Для того что¬
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бы превратиться в ион, атом должен либо отдать один или несколько

своих электронов (наименее прочно связанных с ядром), либо присо¬
единить электроны других атомов. В том и другом случае общее чис¬
ло электронов в ионе отличается от числа электронов в атоме, но все

они располагаются по орбиталям в полном соответствии с уже изучен¬
ными принципами. Например, ион Са2+ содержит на два электрона

меньше, чем атом кальция, т. е. 20-2=18. Расположив их по орбита¬
лям в соответствии с принципом минимума энергии, получим электрон¬
ную формулу иона 20Са2+ 1s22s22p63s23p6, совершенно аналогичную кон¬

фигурации благородного газа аргона: ведь его атомы также содержат
по 18 электронов.

Ион F- содержит на один электрон больше по сравнению с атомом

фтора, т. е. 9+1 = 10. Ровно столько же электронов в атоме благород¬
ного газа неона, следовательно, их электронные конфигурации также

будут одинаковы: 9F 1s22s22p6.
Изображение электронной конфигурации атома в виде формулы

имеет один недостаток: по ней трудно определить число неспаренных

электронов на орбиталях с одинаковым значением энергии. Поэтому
для большей наглядности строение электронной оболочки можно изо¬

бражать графически с помощью так называемых квантовых ячеек. Каж¬

дую орбиталь изображают в виде квадратика (он-то и называется кван¬

товой ячейкой), а электрон обозначают стрелкой. Для электронов,
имеющих противоположные спины, стрелки направлены в разные сто¬

роны. Электронные конфигурации атомов водорода и гелия в графиче¬
ском изображении выглядят следующим образом:

iH It ,Не и
1 s 1s

Если атом содержит больше одного энергетического уровня, кванто¬

вые ячейки размещают по диагонали, что символизирует увеличение
энергии находящихся на них электронов. Поэтому орбитали одного

подуровня располагают горизонтально. Ниже изображены электронные
конфигурации атомов лития, бериллия, бора, азота и кислорода. Обра¬
тите внимание на то, что в соответствии с правилом Хунда орбитали
одного подуровня заполняются сначала по одной электронами с парал¬
лельными спинами (азот), затем происходит спаривание электронов

(кислород):

t -

и 2s
1s

2р tl 2s 2p tl
tl

1 1 1 1

2s tl

tl-

2s
1s 1s 1s

ппг
2р

tl
tl 2s
1s
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,Li .Be 7n

Конечно, для того чтобы верно изобразить квантовые ячейки, нужно
знать ряд заполнения орбиталей электронами. И теперь обещанный се¬

крет: как можно без труда увидеть этот ряд. Для этого вам понадобит-
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ся периодическая таблица, желательно с цветным обозначением сим¬

волов элементов различных электронных семейств.

В первом периоде два элемента � водород и гелий. Заполняется

s-орбиталь первого энергетического уровня. Начало ряда положено:

1s2. Второй период также начинается с двух s-элементов. Продолжаем

ряд: 1s22s2. Далее следует группа из шести p-элементов: 1s22s22p6. Вто¬

рой период закончен. Переходим к третьему. В его начале снова

два s-элемента: 1s22s22p63s2, за которыми следуют шесть элементов

р-семейства� 1s22s22p63s23p6. В четвертом периоде после s-элементов

калия и кальция (1s22s22p63s23p64s2) следует блок из десяти элементов
побочных подгрупп: это с/-элементы. Как вы знаете, у них запол¬

няется предвнешний (т. е. третий) с/-электронный подуровень:
1s22s22p63s23p63c/104s2. После полного его заполнения (у цинка) вновь

следует шесть p-элементов: 1s22s22p63s23p63c/104s24p6. Таким образом,
продвигаясь по периодической таблице, можно восстановить всю по¬

следовательность заполнения орбиталей.
Вы еще раз убедились в том, как тесно связаны между собой стро¬

ение атомов и периодическая система химических элементов. Подроб¬
нее эта связь будет рассмотрена в следующем параграфе.

1. Почему в больших периодах периодической системы число

� с/-элементов равно именно десяти?
2. Расположите орбитали в порядке заполнения их электрона¬

ми: 4р, 4с/, 4f, 5s, 5р, 6s.
3. Запишите полные электронные конфигурации атомов бора,
кремния, селена, ванадия, иттрия, висмута.
4. Укажите атомные номера элементов, валентные электроны

которых (т. е. электроны, принимающие участие в образовании
химической связи) имеют конфигурации: a) 2s22p4; б) 3c/74s2;
в) 4cf105s1; г) 5s1; д) 4cf45s1; е) 4f75d16s2.
5. Запишите электронные конфигурации атомов углерода, хло¬

ра, фосфора и серы в основном состоянии. Чему равно число

неспаренных электронов у атомов данных элементов?

6. Назовите элементы, имеющие следующие электронные кон¬

фигурации валентных электронов: a) 2s22p1; б) 5s25p1; в) 4cf55s2;
г) 3c/84s2; д) 6s1; е) 4c/105s2.
7. Составьте электронные конфигурации следующих ионов:

а) Al3+; б) Г; в) Мп2+; г) S2'; д) Sr2+.
8. Укажите не менее четырех ионов, электронные конфигурации

которых совпадают с конфигурацией атома аргона.
9. Как определяют принадлежность химического элемента к то¬

му или иному электронному семейству? Определите, к каким

семействам относят элементы Не, Са, TI, W, U, Fr, Rn, Pu.

10. Изобразите графически электронные конфигурации атомов

натрия, азота, кремния, галлия.

11. Расположите орбитали в порядке увеличения энергии нахо¬

дящегося на них электрона: 5с/, 2s, Зр, 1s, 4s.
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§ 7. Периодический закон и строение атома.

Современные представления о периодичности
свойств элементов

ПОЛОЖЕНИЕ ЭЛЕМЕНТА В ПЕРИОДИЧЕСКОЙ СИСТЕМЕ

И СТРОЕНИЕ АТОМА

Периодический закон и строение атома... Вам не кажется странным,
что два великих открытия поставлены рядом, хотя их разделяет без ма¬

лого 50 лет? Периодический закон был сформулирован Д. И. Менделее¬
вым в 1869 г., когда об истинном строении атома химики не имели ни

малейшего представления. Но в этом и заключается еще одно свидетель¬
ство гениальности великого русского ученого, его дара научного предви¬
дения. Выдающиеся личностные качества позволили Дмитрию Ивановичу
Менделееву сформулировать закономерности изменения свойств химиче¬

ских элементов, однозначно связанные со строением электронных оболо¬

чек атомов, задолго до открытия сложного строения самого атома!

Уязвимым моментом найденной Д. И. Менделеевым закономерности
сразу после ее открытия было объяснение причины циклического по¬

вторения свойств элементов с увеличением относительной атомной

массы их атомов. Более того, несколько пар элементов расположено в

периодической системе с нарушением увеличения атомной массы. На¬

пример, аргон с относительной атомной массой 39,948 занимает

18-е место, а калий (Д. = 39,102) имеет порядковый номер 19. Однако
поместить аргон в подгруппу щелочных металлов, а калий к благород¬
ным газам � значит разрушить идею периодичности.

Только с открытием строения атомного ядра и установлением физи¬
ческого смысла порядкового (атомного) номера элемента стало понят¬

но, что элементы в периодической системе расположены в порядке

увеличения положительного заряда их атомных ядер. С этой точки зре¬

ния никакого нарушения в последовательности элементов 18Аг � 19К,
27Со � 28Ni, 52Те � 53l, 90Th � 91Ра не существует. Следовательно, совре¬
менная трактовка периодического закона звучит следующим образом:

Свойства химических элементов и образуемых ими со-

� единений находятся в периодической зависимости от ве¬

личины заряда их атомных ядер.

Однако остается открытым главный вопрос. От элемента к элементу

наблюдается монотонное возрастание заряда ядер атомов на единицу.

Почему же свойства элементов изменяются скачкообразно: в периоде
наблюдается постепенное ослабление металлических и усиление неме¬
таллических свойств, каждый период (кроме первого) начинается

щелочным металлом, завершается благородным газом, затем снова

следует резкий переход к типичному металлу?
Для ответа на этот вопрос вспомним, что свойства элемента и его

соединений определяются прежде всего строением внешнего энерге¬

тического уровня. Электроны расположенных глубже слоев не участву¬

ют в образовании химических связей, их «оберегают» от этого внешние
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электроны, называемые валентными. У элементов Б-групп к валент¬

ным, помимо внешних электронов, относятся также электроны заполня¬

ющихся d-орбиталей. Ведь этот подуровень только формально можно

считать предвнешним. Энергетически менее выгодные для электрона

Зс/-орбитали начинают заполняться только после 4з-подуровня, что на¬

глядно демонстрирует электронная конфигурация, например, атома ти¬

тана:

Таким образом, истинная причина сходства свойств химических эле¬

ментов заключается в периодическом повторении электронной кон¬

фигурации валентных электронов, проще говоря, строения внешне¬

го энергетического уровня.

Например, все элементы главной подгруппы VII группы имеют по

семь валентных электронов, их электронная конфигурация ns2np5, где
п � номер периода, в котором расположен элемент, и, следовательно,

номер внешнего энергетического уровня. Обратите внимание, что чис¬

ло валентных электронов соответствует номеру группы, в которой
расположены элементы, а также высшей степени окисления атомов

(в данном случае + 7, за исключением самого электроотрицательного

элемента фтора, который не проявляет положительных степеней окис¬

ления).
Так ли это для элементов главной подгруппы второй группы? Оказы¬

вается, да. Два валентных электрона атомов бериллия, магния, каль¬

ция, стронция, бария, радия имеют конфигурацию ns2, именно поэтому

их свойства похожи. Наличие двух валентных электронов определяет их

расположение в периодической системе: вторая группа.

Как же быть с элементами Б-групп? Есть ли сходство в строении
атомов, скажем, кремния и титана? Для элементов IVA группы (так со¬

кращенно обозначают главную подгруппу четвертой группы) электрон¬
ная конфигурация валентных электронов ns2np2. Электронная формула
титана (Ar^ 3d24s2, циркония (Кг) 4d25s2. Сходство элементов IVB груп¬

пы (вы уже поняли, что так обозначают элементы побочных подгрупп)
с элементами IVA группы состоит в том, что число валентных электро¬

нов равно четырем и совпадает с номером группы. Но размещение

этих четырех электронов на орбиталях различно, что, естественно, от¬

ражается на свойствах.

Осталось разобраться с элементами VIIIB и 1Б групп. Число валент¬

ных электронов у них превышает 7, однако высшие степени окисления

4s

и

tj-UltMl3*
J±J 2р

валентные электроны

1S
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чаще всего не соответствуют числу валентных электронов. Например,
для родия, иридия и платины высшая степень окисления + 6, для ни¬

келя и палладия + 4, для кобальта, меди, серебра и золота + 3 и лишь

для рутения и осмия +81. Каждый из этих элементов своеобразен, и в

VIIIB группе наблюдается больше сходства между триадами (железо�
кобальт�никель, рутений�родий�палладий), чем между элементами,
расположенными друг под другом.

Все рассмотренные выше закономерности характерны для элемен¬
тов ИБ группы. Они обладают полностью заполненным устойчивым
d-подуровнем, вырвать электрон с которого не представляется воз¬
можным. Высшая степень окисления атомов цинка, кадмия, ртути рав¬
на + 2.

Таким образом, положение элемента в периодической системе на¬

прямую связано с его электронной конфигурацией.
Справедливо и обратное. Определить положение элемента в табли¬

це Менделеева по полной электронной формуле очень просто: доста¬

точно подсчитать число электронов в атоме (верхние индексы форму¬
лы) и получить порядковый номер элемента. Например, элемент с

электронной конфигурацией 1s22s22p63s23p63d104s24p2 � это германий
(2 + 2 + 6 + 2 + 6+10 + 2 + 2 = 32).

Однако можно подойти к решению этого вопроса более вдумчиво,
понимая физический смысл взаимосвязи электронной конфигурации и

положения элемента в периодической системе. Особенно это полезно

в том случае, если дана сокращенная электронная конфигурация ато¬

ма. Например, конфигурация валентных электронов атома 4s24p3. Дан¬
ный элемент находится в четвертом периоде, в VA группе. В четвертом
периоде, поскольку атом обладает четырьмя энергетическими уровня¬
ми. Почему в пятой группе? Число валентных электронов равно пяти

(не ошибитесь: валентными являются и s-, и р-электроны внешнего

энергетического уровня!). Почему в главной подгруппе? Потому что

данный элемент относится к р-семейству (у него заполняется р-под-

уровень, при этом 30-орбитали полностью заполнены). Координаты
элемента точно определены: это мышьяк.

Еще потренируемся? Элемент с электронной конфигурацией 4d55s1
расположен в пятом периоде, в VIB группе. Это d-элемент молибден.
Посложнее отличить по электронной конфигурации барий (6s2) от рту¬

ти (5d106s2).
Лантаноиды и актиноиды относят к f-элементам. Например, элек¬

тронная конфигурация 5fi6d:7s2 принадлежит элементу седьмого пери¬
ода, третьему по порядку f-элементу. Следовательно, это уран.

Итак, мы пришли к нескольким важным выводам.

1. Свойства химических элементов находятся в периодической зави¬

симости от величины положительного заряда их атомных ядер.

2. Причина сходства свойств групп элементов кроется в периодиче¬
ском повторении конфигурации валентных электронов.

1
Предполагается, что существуют соединения железа в высшей степени окисления

+8 (например, Fe04).
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3. Номер внешнего энергетического уровня атома соответствует но¬

меру периода, в котором расположен элемент.

4. Как правило, число валентных электронов соответствует номеру
группы элемента в периодической системе и его высшей степени окис¬

ления в соединениях.

ПОЛОЖЕНИЕ ЭЛЕМЕНТА В ПЕРИОДИЧЕСКОЙ СИСТЕМЕ

И ЕГО СВОЙСТВА

Вспомните формулировку периодического закона. В ней есть фраза
«свойства химических элементов и их соединений». О каких же свойст¬

вах идет речь?
Вы знаете, что химический элемент может существовать в трех ос¬

новных формах: в виде атомов, а также в виде простых и сложных ве¬

ществ. Каждую из них характеризует свой набор свойств.
К важнейшим характеристикам атомов относят параметры их строе¬

ния (заряд ядра, число энергетических уровней, число валентных

электронов), радиус, степени окисления, а также энергетические харак¬
теристики: потенциал ионизации и сродство к электрону. На двух по¬

следних параметрах остановимся немного подробнее.
Наиболее энергетически выгодной для атома является полностью за¬

полненная электронная оболочка, такая, какой обладают атомы благо¬

родных газов. Поэтому атомы любого другого элемента стремятся за¬

вершить свою электронную конфигурацию до оболочки благородного
газа. Для этого атому необходимо либо отдать электроны своего внеш¬

него энергетического уровня (при этом обнажится заполненный преды¬
дущий слой), либо принять недостающие электроны до полного запол¬

нения орбиталей внешнего уровня. Вы знаете, что первый процесс
называют окислением (он требует затраты энергии), а второй � вос¬

становлением (протекает с выделением энергии). Количественно вос¬

становительные свойства атома, т. е. способность отдавать электроны,

характеризует физическая величина, называемая энергией (потенциа¬
лом) ионизации.

Энергией (потенциалом) ионизации называют мини-

� мальное количество энергии, которое необходимо затра¬
тить для отрыва от атома наименее прочно связанного с
ним электрона.

Единица измерения энергии ионизации � кДж/моль (в расчете на

1 моль) или эВ (электронвольт) (применительно к одному атому). Чем
меньше потенциал ионизации элемента, тем легче он отдает свой

электрон, тем сильнее выражены его восстановительные свойства.

С помощью энергии ионизации чаще всего характеризуют элемен¬

ты-металлы, поскольку их восстановительные свойства выражены в

большей степени.

Свойства элементов-неметаллов чаще характеризуют при помощи
другой физической величины � сродства к электрону.



Сродством к электрону называют количество энергии,
� которое выделяется при присоединении электрона к ато¬

му (в расчете на 1 моль).

Единицы измерения энергии сродства к электрону те же, что и для

энергии ионизации. Чем выше сродство к электрону, тем прочнее атом

удерживает чужой электрон, тем сильнее его окислительные свойства.

В периодах с увеличением атомного номера элемента число элек¬

тронов на внешнем энергетическом уровне возрастает. Атому все труд¬

нее завершить свою электронную оболочку до оболочки благородного
газа путем отдачи валентных электронов, все более предпочтительным
становится полное заполнение орбиталей путем присоединения элек¬

тронов.
Следовательно, в периоде слева направо восстановительные свой¬

ства атомов ослабевают, а окислительные усиливаются. Чем правее
элемент расположен в периоде, тем больше электронов он может от¬

дать с внешнего энергетического уровня, тем выше его максимальная
степень окисления. Вместе с тем для полного завершения наружного

электронного слоя требуется принять все меньше электронов, следова¬
тельно, минимальная степень окисления элементов-неметаллов также

увеличивается (например, от -4 для углерода до -1 для фтора).
Давайте подумаем, как изменяется в периоде с увеличением

атомного номера элемента радиус его атома. Казалось бы, добавление
каждого электрона будет увеличивать размер атома. Но нет, с увеличе¬
нием числа электронов на внешнем уровне увеличивается его суммар¬
ный заряд. Электроны сильнее притягиваются к ядру, и атом как бы

сжимается, т. е. его радиус уменьшается. Так, радиус атома лития, на¬

пример, 0,155 нм, углерода 0,077 нм, кислорода 0,060 нм. При пере¬
ходе от неона к следующему элементу

�

натрию
� радиус атома скач¬

кообразно увеличивается: 0,189 нм. Почему? У натрия добавляется
новый, третий электронный слой, его радиус, естественно, больше, чем

у второго.
Следовательно, в A-группах с увеличением атомного номера элемен¬

та радиус его атома возрастает. Это, в свою очередь, приводит к то¬

му, что валентные электроны располагаются дальше от ядра, слабее с
ним связаны, т. е. восстановительные свойства атомов усиливаются.
Восстановительные (окислительные) свойства атомов и металлические

(неметаллические) свойства простых веществ, им соответствующих,
тесно взаимосвязаны. Чем выше восстановительные свойства, тем ак¬
тивнее металл.

Сложные вещества � это еще одна форма существования химичес¬

ких элементов. Свойства оксидов, кислот, оснований также во многом

определяются природой образующего их элемента, его положением в

периодической системе. Например, характер высших оксидов эле¬

ментов в пределах одного периода изменяется от основного через ам-

фотерный до кислотного. Это связано с возрастанием степени окисле¬

ния атома, ослаблением металличности соответствующего элемента.

Аналогично для элементов одного периода гидроксиды-основания че¬
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рез амфотерный гидроксид сменяются все более сильными гидрок¬

сидами-кислотами:

Na20 �» MgO �* Al203^ Si02^ Р205^ SQ3^ Cl207
основные оксиды амфотерный кислотные оксиды

оксид

NaOH�* Mg(OH)2�* AI(OH)3�� H2Si03� H3P04� H2S04^ НСЮ4
щелочь основание амфотерный слабая кислота сильная очень

гидроксид кислота средней кислота сильная

силы кислота

Мы уже упоминали о том, что изолированные атомы встречаются ис¬

ключительно редко. Что заставляет их объединяться в химические со¬

единения? Что является движущей силой этого процесса? Об этом пой¬

дет речь в следующем разделе нашего курса.

1. В отличие от всех других элементов водород в периодичес¬

кой таблице Д. И. Менделеева занимает двойственное положе¬

ние. Объясните причину такого «привилегированного» положе¬

ния водорода, сравнив строение и свойства его атома,

простого вещества и соединений с соответствующими форма¬
ми существования других элементов � щелочных металлов и

галогенов.

2. Укажите атомные номера элементов, валентные электроны

которых имеют конфигурации: a) 2s22p4; б) 3c/74s2; в) 4c/105s1;
г) 5s1; д) 4cf45s1; е) 4f75cf16s2.
3. Даны электронные конфигурации валентных электронов ато¬

мов четырех металлов: a) 6s1; б) 4s2; в) 3s22p1; г) 5c/106s1. Рас¬
положите эти элементы в порядке усиления восстановительных

свойств.

4. Как изменяются радиус, окислительные свойства атомов, ме¬

таллические свойства простых веществ в следующих рядах эле¬

ментов: a) Al�Si�Р�S; б) Ва�Sr�Са�Mg; в) Те�Se�Br�CI;
г) Ge�Ga�AI�В; д) In�As�S�F?
5. Напишите формулы высшего оксида и соответствующего ему

гидроксида, а также летучего водородного соединения элемен¬

та с электронной конфигурацией ^s22s22p6Зs3Зp6Зdю4s24p3. Ка¬
кие свойства проявляют данные оксид и гидроксид? Составьте

уравнения реакций, иллюстрирующих эти свойства.

6. Назовите элемент, не являющийся металлом, атом которого

содержит на внешнем энергетическом уровне два электрона.

Опишите свойства этого элемента. Почему число валентных

электронов его атома не соответствует номеру группы, в кото¬

рой он расположен?
7. Почему семейства лантаноидов и актиноидов состоят из

14 элементов? Назовите причину сходства их свойств.

8. Опишите предполагаемые свойства элемента с порядковым

номером 119.
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Глава 2

СТРОЕНИЕ ВЕЩЕСТВА

§ 8. Понятие химической связи.

Металлическая и ионная связь

ПОНЯТИЕ ХИМИЧЕСКОЙ СВЯЗИ.

ВАЛЕНТНЫЕ ВОЗМОЖНОСТИ АТОМОВ

Невозможно представить себе наш мир состоящим из отдельных
атомов. Все многообразие веществ, предметов, красок, запахов обра¬
зовано бесчисленными вариантами соединений элементов. Что же за¬

ставляет атомы объединяться друг с другом?
Миром неодушевленных вещей правит закон минимума энергии.

Только живое существо может пожертвовать чем-то ради достижения

высокой, благородной цели, поступить так, как надо, а не как хочется.

А вот бесстрастные атомы будут объединяться в молекулы только в том

случае, если такое объединение является более выгодным с энергети¬
ческой точки зрения, чем существование порознь.

Под химической связью понимают такое взаимодейст-

в вие атомов, которое связывает их в молекулы, ионы, ра¬
дикалы, кристаллы.

Образование между атомами химических связей приводит к умень¬

шению общего запаса энергии системы по сравнению с суммой энер¬
гий несвязанных атомов.

В образовании химической связи могут принимать участие:
1) неспаренные электроны атома;

2) пара валентных электронов, находящихся на одной орбитали;
3) вакантная орбиталь.
Прежде всего атомы образуют химические связи за счет неспарен¬

ных электронов. Для вас уже не составляет труда изобразить электрон¬
ную конфигурацию любого атома как в виде электронной формулы, так

и с помощью квантовых ячеек. По ним легко определить, сколько не¬

спаренных электронов включает валентный энергетический уровень.
Все рассмотренные ранее закономерности заполнения электронами

уровней и подуровней относились к невозбужденному (основному, ста¬

ционарному) состоянию атома. Но при образовании химических связей

атомы, поглощая некоторое количество энергии, переходят в возбуж¬
денное состояние. Откуда же берется эта энергия? Для реакций, про¬
текающих самопроизвольно при обычных условиях, это энергия, выде¬

ляющаяся при образовании химических связей. Для протекания
некоторых реакций требуется нагревание, облучение светом или более

коротковолновым электромагнитным излучением. В этом случае на воз¬
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буждение атомов расходуется соответственно тепловая или световая

энергия.

Что происходит с атомом при переходе в возбужденное состояние?
(Такой атом отмечают звездочкой у символа элемента.) В результате
поглощения некоторого количества энергии происходит распаривание
валентных электронов, находящихся на одной орбитали. При этом один

из электронов пары переходит на свободную орбиталь внешнего энер¬

гетического уровня. Например, электронные конфигурации фосфора в

основном и возбужденном состояниях имеют следующий вид:

г,. 2л2л 6 '2
� 3^,0 энергия 2 _ 2 _ 6

Л
1 3 1

15Р 1s 2s 2р 3s 3р 3d � 15Р 1s 2s 2р 3s 3р 3d

t t t
tl

1 1 1

3d

t
t LLL

3d

В невозбужденном состоянии атом фосфора обладает тремя неспа¬

ренными электронами на р-подуровне и может образовывать три кова¬

лентные связи. При переходе атома в возбужденное состояние один из

электронов Зв-орбитали переходит на вакантную Зс/-орбиталь, в резуль¬

тате чего число неспаренных электронов атома возрастает до пяти. Так¬

же пяти равно число химических связей, которые может образовывать
атом фосфора.

Аналогично атом углерода в основном состоянии на внешнем энер¬

гетическом уровне имеет четыре электрона: два спаренных и два не¬

спаренных. В большинстве соединений углерод образует четыре связи

с соседними атомами, что указывает на его переход в возбужденное
состояние:

2 2

6С 1s 2s 2р
энергия 2 1 з
�� 6С* 1s 2s 2р

U
tit

2s 2р
ППЕ

2s 2р

Затраты энергии на возбуждение атомов углерода с избытком ком¬

пенсируются энергией, выделяющейся при образовании химических
связей. Так, для перевода атомов углерода из стационарного состоя¬
ния в возбужденное требуется затратить около 400 кДж/моль энергии.
Но при образовании за счет появившихся неспаренных электронов двух

дополнительных связей, например С�Н в предельных углеводородах,
выделяется 360 � 2 = 720 кДж/моль, что значительно превышает затра¬

ченную на возбуждение энергию.
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Рассмотрим более сложный пример. Атом азота является электрон¬
ным аналогом фосфора. Внешний энергетический уровень у него так¬

же содержит пять электронов, три из которых не спарены:

9 9 Я

7N 1s 2s 2р U
т t

9п

t

Однако в отличие от атома фосфора у азота на внешнем уровне нет

вакантных с/-орбиталей, следовательно, распаривание 2з-электронов
невозможно. Сколько же химических связей может образовывать атом

азота? Три за счет неспаренных 2р-электронов и еще одну за счет не-

поделенной электронной пары на s-орбитали � всего четыре.

Помимо неподеленных электронных пар и неспаренных электронов,

в образовании химических связей могут участвовать и вакантные орби¬
тали атома. Например, атом бора в возбужденном состоянии имеет три

неспаренных электрона. Чаще всего бор образует три химические свя¬

зи, например в трифториде бора BF3. Однако в водном растворе ус¬
тойчива сильная тетрафторборная кислота, диссоциирующая с образо¬
ванием тетрафторборат-аниона:

H[BF4] = Н+ + bf4-

Каким образом атому бора удалось образовать четыре химические
связи с атомами фтора? Три из них образованы за счет неспаренных

электронов, а четвертая
� за счет вакантной орбитали внешнего энер¬

гетического уровня.

Более подробно механизм образования химических связей такого

вида мы будем рассматривать в следующем параграфе.

Природа химических связей в веществе определяет возможность его

существования в различных агрегатных состояниях. Как вы знаете, раз¬

личают три агрегатных состояния вещества: газообразное, жидкое и

твердое. Для четвертого агрегатного состояния � плазмы � понятие

«химическая связь» неприменимо.

Газообразное состояние вещества характеризуется слабыми силами

межмолекулярного взаимодействия, так как молекулы газов располага¬

ются на больших расстояниях друг от друга и находятся в постоянном

хаотическом движении. Этим и объясняется способность газов равно¬
мерно заполнять весь предоставленный объем.

Жидкости по своим свойствам занимают промежуточное положение

между газами и твердыми веществами. Чем выше температура, тем

больше свойства жидкостей приближаются к свойствам газов, и, наобо¬

рот, чем ниже температура, тем больше свойства жидкостей похожи на

свойства твердых веществ. Как правило, жидкости не имеют собствен¬
ной формы � они приобретают форму сосудов, в которых находят¬
ся. Только небольшие количества жидкостей способны иметь форму
капли.

Твердые вещества делят на аморфные и кристаллические.
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Аморфные вещества не имеют определенной температуры плавле¬

ния � при нагревании они постепенно размягчаются и переходят в те¬

кучее состояние. К ним относят, например, многие пластмассы, стекла,
все смолы и воски и др. Частицы, из которых состоят аморфные ве¬

щества, расположены беспорядочно.
Кристаллические вещества характеризуются упорядоченным распо¬

ложением тех частиц, из которых они состоят: ионов, атомов и моле¬

кул,
� в строго определенных точках пространства. При соединении

этих точек прямыми линиями образуется пространственный каркас, ко¬

торый называют кристаллической решеткой. Точки, в которых разме¬

щены частицы кристалла, называют узлами решетки. Различают ион¬

ные, атомные, молекулярные и металлические кристаллические
решетки. Тип кристаллической решетки во многом определяется видом
химических связей в веществе.

МЕТАЛЛИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ

Рассмотрение различных видов химических связей начнем с простых

веществ, а именно с металлов. Несмотря на многообразие металлов и

сплавов, все они обладают одинаковым и специфическим видом хими¬

ческой связи, которую так и называют � металлическая.

С точки зрения строения атома все металлы характеризуются не¬

большим числом электронов (от 1 до 3) на внешнем энергетическом

уровне либо при большем числе электронов значительным радиусом

атома (у атомов олова и свинца по 4 валентных электрона, у сурьмы и

висмута по 5, у полония 6). Иными словами, у атомов металлов число
вакантных орбиталей значительно больше числа валентных электронов.

Как вы знаете, все металлы в твердом состоянии имеют металличе¬

скую кристаллическую решетку. При ее образовании атомы металлов

сближаются до такой степени, что их вакантные орбитали начинают пе¬

рекрываться. Валентный электрон при этом может относительно сво¬

бодно перемещаться с орбитали своего атома на свободные и близкие
по энергии орбитали соседних атомов. При этом исходный атом теря¬

ет свою электронейтрапьность и превращается в катион:

М° - пё з=ь Мп+
атом катион

Естественно, что с такой же вероятностью возможен и обратный
процесс: катион металла, поймав пробегающий электрон, превращает¬
ся в атом. Таким образом, в узлах кристаллической решетки металла

наряду с нейтральными атомами присутствуют катионы. Электроны же,

потеряв связь со своими атомами, могут относительно свободно пере¬
мещаться по всему объему металла, связывая ионы и нейтральные ато¬

мы в единое целое.

Связь в металлах и сплавах, обусловленную взаимодей-
в ствием относительно свободных электронов с катионами

в узлах кристаллической решетки, называют металличе¬

ской.
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Почему электроны в металле относительно свободны? В любом
случае они находятся на орбитали какого-либо атома, только за счет

быстрого перемещения постоянно меняют своего «хозяина». При нало¬
жении электрического поля движение электронов из хаотического ста¬
новится направленным, что и обусловливает электропроводность ме¬
таллов.

Металлическая связь характеризуется ненаправленностью. Это озна¬

чает, что в кристалле невозможно выделить пару атомов, связанных
только друг с другом. Каждый атом в равной мере связан со всеми

своими соседями По узлам кристаллической решетки. Другая характе¬
ристика металлической связи � ненасыщаемость. Понятие валентнос¬

ти по отношению к металлам как простым веществам неприменимо.
Разве можно сказать, что атом натрия в металле одновалентен? Он в

равной мере связан со всеми окружающими его атомами.

Особый вид связи в металлах и сплавах определяет все их общие
физические свойства: электропроводность, теплопроводность, пластич¬

ность, металлический блеск.
Все металлы являются электрическими проводниками I рода, т. е.

обладают электронной проводимостью. Их электропроводность с повы¬

шением температуры уменьшается, так как в результате тепловых ко¬

лебаний атомов в узлах кристаллической решетки сопротивление на¬

правленному движению электронов возрастает.

Высокая теплопроводность металлов также связана с подвижностью

электронов, обеспечивающих быстрое выравнивание температуры по

всему объему вещества.
Металлы обладают пластичностью, т. е. способны без разрушения

изменять свою форму под действием силы. Это происходит потому, что

плотно уложенные слои могут скользить друг относительно друга, не

разрушая объединяющих их связей (рис. 12).
Примеси, добавленные в металл, нарушают решетку и делают ме¬

талл менее пластичным. Поэтому сплавы, как правило, бывают тверже
чистых металлов, из которых они изготовлены.

Для характеристики прочности металлической связи используют по¬

нятие энергия кристаллической решетки.
Энергией металлической кристалли-

ческой решетки называют количество ^ Q ^ Q
энергии, которое необходимо затратить /ч /% /% л л

на разрушение решетки, содержащей S0 I# I# 40
1 моль атомов данного металла:
М (кристаллический)�*М (газооб¬

разный).
Энергия металлической решетки за-

висит от радиуса катиона, его заряда и ^ ^ ^ Q
типа упаковки. л л л л ^

Наибольшей энергией обладают ре-
шетки, состоящие из небольших ионов

с большим зарядом. Сверху вниз в Рис. 12. Пластические свойства

подгруппе энергия уменьшается, так металлов

1
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как увеличивается размер иона. В периоде же слева направо кристал¬
лическая решетка становится более прочной из-за увеличения заряда
катиона металла.

ИОННАЯ СВЯЗЬ

Характерной особенностью атомов металлов является сравнительно
легкая отдача электронов внешнего энергетического уровня. В простых
веществах-металлах нет атомов, нуждающихся в чужих электронах для

завершения оболочки до конфигурации инертного газа. Поэтому элек¬

троны блуждают между узлами кристаллической решетки, обеспечивая

металлическую связь между атомами.
В соединениях же металлов с неметаллами атомы металлов избав¬

ляются от валентных электронов, обнажая внутренний заполненный

электронный слой, и при этом превращаются в катионы:

М° - пё � Мп+

Атомы неметаллов присоединяют электроны металлов, достраивая
свою электронную оболочку до устойчивого октета:

Э° + те �*� Эт~

При этом атомы неметаллов превращаются в анионы. Между иона¬

ми возникает электростатическое притяжение, которое и обусловлива¬
ет химическую связь в веществе. Учитывая электронейтральность ве¬

щества в целом, его состав будет выражаться формулой МтЭ�.

Химическую связь между катионами и анионами, обус-
� ловленную их взаимным притяжением, называют ион¬

ной.

Ионная связь характерна для соединений типичных металлов (ще¬
лочные, щелочноземельные металлы) с типичными неметаллами (гало¬
гены, кислород). Например, схему образования ионной связи в хлори¬

де натрия можно условно изобразить так:

..

Na � + .Cl: �� Na+[:Ci:]~
� � � �

Обратите внимание, что это не уравнение химической реакции, а

принцип образования ионной связи в конкретном веществе � хлориде
натрия.

Ионные связи имеются также в веществах, содержащих ионы сложно¬
го состава: катионы аммония и апкиламмония (NHJ, CH3NH^), гидроксид-
анионы (ОН"), анионы кислородсодержащих кислот (SC^�, N03 и др.).

В узлах кристаллической решетки веществ с ионным видом связи

находятся катионы и анионы, т. е. такая решетка является ионной.

Вещества с ионной кристаллической решеткой обычно нелетучи, туго¬
плавки, хрупки, многие растворимы в полярных растворителях (вода,
спирты).
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О - ионы Na+ О - ионы CI
~

Рис. 13. Модель кристаллической решетки хлорида натрия

На рисунке 13 изображена модель кристаллической решетки хлори¬
да натрия. В узлах кристаллической решетки чередуются катионы и

анионы. Каждый ион окружен шестью ионами противоположного знака.

Число ионов противоположного знака, окружающих данный ион, на¬

зывают координационным числом. В хлориде натрия координацион¬

ные числа катиона и аниона равны 6. Электростатическое поле иона

распространяется во всех направлениях, поэтому ионная связь, как и

металлическая, характеризуется ненаправленностью. У ионной связи

также отсутствует насыщаемость: каждый ион электростатически свя¬

зан со всеми окружающими его ионами противоположного заряда и си¬

ла такого взаимодействия зависит от расстояния между ними и их за¬

ряда.

К веществам с ионной кристаллической решеткой понятие молекулы

неприменимо. Весь кристалл представляет собой одну гигантскую кон¬

струкцию, состоящую из огромного числа ионов. Поэтому для веществ
такого типа химическая формула, например NaCI, не обозначает моле¬

кулу, а отражает состав вещества и называется формульной еди¬

ницей.

Соединения с ионным видом связи являются сильными электроли¬
тами. При растворении или плавлении кристаллическая решетка разру¬
шается, происходит процесс, называемый электролитической диссоци¬
ацией. Ионы в расплавах или растворах электролитов обладают
значительной подвижностью, поэтому расплавы или растворы электро¬
литов проводят электрический ток.

Только при высоких температурах и очень низком давлении в газо¬

образном состоянии у ионных веществ удается зафиксировать отдель¬
ные молекулы.

Ионная связь является достаточно прочной. Энергия ионной крис¬
таллической решетки для большинства соединений составляет 600�

750 кДж/моль.
В заключение отметим, что соединений с ионным видом связи не¬

много. Это оксиды и гидроксиды щелочных и щелочноземельных

металлов и соли.
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Одной из важнейших характеристик химической связи является ее

полярность, отражающая степень перехода электрона от одного атома

к другому. Количественно полярность связи выражают величиной ди-

польного момента.

Дипольным моментом связи (|я) называют произведе-

� ние ее длины на величину эффективного заряда на

атоме:

v
= i' kl-

Экспериментально определено, что длина связи Na�Cl составляет

около 0,25 нм. При полном переходе электрона от атома натрия к ато¬

му хлора заряды ионов по абсолютной величине были бы равны заря¬

ду электрона 1,6-10-19 Кл. Расчетная величина дипольного момента в

этом случае должна составлять:

\i
= 1,6 � 10"19 � 0,25 � 10"9 = 4,0 � 10~29 Кл � м.

Однако экспериментальная величина [я около 3,33 � 10~29 Кл-м. Вы¬

ходит, что электрон не полностью переходит к атому хлора, «степень

ионности» связи составляет 83%! Оставшиеся 17% приходятся на иной

вид связи, которую называют ковалентной; о ней пойдет речь в следу¬
ющем параграфе.

1. Каково максимальное число химических связей, которые мо-

� гут образовывать атомы элементов второго периода? Почему
атом кислорода, имеющий шесть электронов на внешнем энер¬

гетическом уровне, не способен образовывать шесть химичес¬

ких связей?

2. Запишите электронные формулы атомов кремния, брома и

серы в основном и возбужденном состояниях. Укажите число

неспаренных электронов в каждом случае.

3. Атомы какого элемента � кальция, алюминия, рубидия или

мышьяка � имеют одинаковое число неспаренных электронов

в основном и возбужденном состояниях?
4. При некоторых условиях неметаллы также могут иметь ме¬

таллическую кристаллическую решетку, например водород при

температуре, близкой к абсолютному нулю. Каким характерным
свойством металлов будет обладать водород в этих условиях?
5. Какие известные вам металлы обладают самой высокой

электропроводностью, теплопроводностью, пластичностью,
металлическим блеском?

6. Составьте схемы образования ионной связи для оксида ка¬

лия, бромида лития, фторида кальция и нитрида натрия. Элек¬

тронные оболочки каких благородных газов имеют катионы и

анионы в данных соединениях?
7. Что называют энергией кристаллической решетки? Постарай¬
тесь спрогнозировать, как изменяется энергия кристаллической
решетки в ряду иодидов Nal, Kl, Rbl, Csl, если определяющим

фактором является радиус катиона металла.
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§ 9. Ковалентная связь. Метод валентных связей

ПОНЯТИЕ КОВАЛЕНТНОЙ СВЯЗИ

Из предыдущего параграфа вы поняли, что при образовании хими¬

ческой связи в металлах атомы избавляются от своих валентных элек¬

тронов, которые «цементируют» кристаллическую решетку, состоящую
из положительно заряженных ионов. При образовании связи между ак¬

тивным металлом и неметаллом лишние для атома металла электроны
оказываются востребованными атомом неметалла: с их участием внеш¬

ний энергетический уровень атома неметалла достраивается до устой¬
чивого октета. Какова же природа химической связи между атомами не¬

металлов, например, в простых веществах? Откуда берутся недостаю¬

щие для завершения внешнего энергетического уровня электроны?
Альтернативным путем построения устойчивой конфигурации из

восьми (для водорода � из двух) электронов является их обобществ¬
ление, т. е. предоставление в совместное пользование. В результате
такого процесса химическую связь образуют общие электронные пары
между атомами.

Химическую связь между атомами, возникающую путем
обобществления электронов с образованием общих

электронных пар, называют ковалентной связью.

Существует несколько подходов, объясняющих природу химической

связи, в том числе ковалентной. Все эти теории призваны подвести

единую базу под объективно и независимо существующее явление. Чем

меньше экспериментальных фактов противоречит выдвинутой гипотезе,
чем выше ее предсказательная сила, чем больше степень обобщения,
тем больше шансов у гипотезы превратиться в общепризнанную тео¬

рию.

Наиболее широкое распространение среди квантово-химических ме¬

тодов расчета, удовлетворительно описывающих свойства химических

связей между атомами, получили метод валентных связей (ВС) и ме¬

тод молекулярных орбиталей (МО). В разработке первой теории осо¬
бая заслуга принадлежит В. Гайтлеру и Ф. Лондону.

МЕТОД ВАЛЕНТНЫХ СВЯЗЕЙ

В основе метода валентных связей лежит уже знакомое вам прави¬

ло октета, предложенное Г. Льюисом в 1916 г. Согласно этому прави¬

лу вокруг каждого атома в молекуле должно находиться восемь элек¬

тронов (четыре пары), часть из которых может принадлежать только

одному атому (неподеленные пары электронов), а другие � быть об¬

щими для двух атомов, т. е. участвовать в образовании химических свя¬

зей. Исключение составляет атом водорода, для которого заполненная

электронная оболочка состоит из двух электронов.

Образование общей электронной пары может осуществляться двумя
способами.
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При сближении двух атомов, имеющих неспаренные электроны, про¬

исходит взаимное проникновение соответствующих электронных орби¬
талей � их перекрывание. В месте перекрывания образуется повышен¬

ная электронная плотность � область пространства, где вероятность
нахождения электрона значительно увеличивается. Область перекрыва¬
ния условно считают общей электронной парой двух атомов. Такой ме¬

ханизм образования ковалентной связи называют обменным.

Обменный механизм, например, реализуется при образовании хими¬

ческой связи в молекуле водорода Н2. Электронная плотность возника¬

ет за счет перекрывания s-орбиталей каждого атома, содержащих по

одному неспаренному электрону. Образующаяся электронная пара в

равной мере принадлежит обоим атомам, каждый из которых таким об¬

разом завершает свой энергетический уровень до соответствующей
оболочки инертного газа гелия:

Н- + -Н � Н : Н, или Н-Н

Общую пару электронов принято изображать черточкой, называемой
валентным штрихом. Изображение всех химических связей в молекуле

с помощью валентных штрихов называют графической формулой ве¬

щества.

Атомы хлора в основном состоянии содержат неспаренный электрон
не на s-, а на р-орбитали. За счет перекрывания р-орбиталей и проис¬

ходит образование химической связи, т. е. общей электронной пары, в

молекуле хлора С12:

оооо�схзоо
р р р � р

:С1* + 'СК > :ci : CIили Cl �CI
� � �� ����

В обоих приведенных примерах ковалентная связь объединяет ато¬
мы одного и того же элемента, т. е. атомы с одинаковой электроотри¬
цательностью, и поэтому электронная плотность связи в равной мере

принадлежит обоим атомам.

Электроотрицательностью называют свойство атомов

химических элементов оттягивать к себе общие элек¬

тронные пары.
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Другими словами, это способность атома к поляризации ковалент¬

ной связи.

Ковалентную связь, образующуюся между атомами с

одинаковой электроотрицательностью, называют непо¬

лярной.

Обобществлять электроны с образованием ковалентной связи могут
и атомы с различной электроотрицательностью. Химические связи в

молекуле аммиака образуются за счет перекрывания s-орбитали ато¬

мов водорода и р-орбиталей атома азота, содержащих неспаренные

электроны. В соответствии с правилом октета один атом азота образу¬
ет химические связи с тремя атомами водорода

� ведь ему до завер¬
шения внешнего энергетического уровня не хватает трех электронов:

�N- + 3H* > Н *N: Н, или H-N-H
I

н н

Атом азота значительно более электроотрицателен, чем атомы водо¬

рода, поэтому в большей степени притягивает к себе общие электрон¬
ные пары. В результате такого смещения атом азота приобретает час¬
тичный отрицательный заряд 6- («дельта-минус»), атомы водорода �

частичный положительный заряд 6+ («дельта-плюс»).

Ковалентную химическую связь между атомами с раз¬
личной электроотрицательностью называют полярной.

Во всех приведенных выше примерах химическая связь осуществля¬
лась за счет одной общей пары электронов. Однако атомы способны

образовывать также две или три общие электронные пары, например в

молекулах оксида углерода(1\/) или азота:

�0- + -С- + -0-�0"С"0, или 0=С=0

�N- + -N- �:N!:N:, или N=N

Число общих электронных пар называют кратностью связи. Крат¬
ность связи в молекуле хлороводорода равна одному, связи углерод

�

кислород в оксиде углерода(1\/) � двум, связи между атомами азота в

молекуле
�

трем. Таким образом, по кратности ковалентные связи де¬

лят на одинарные (или простые), двойные и тройные. При взаимном

перекрывании р-орбиталей не двух, а более атомов метод ВС допуска¬
ет образование связей с дробной кратностью, например в бензоле.

В зависимости от способа перекрывания электронных орбиталей
различают о- («сигма») и ж («пи»)-ковалентные связи.

Химическая связь между атомами азота в молекуле N2 тройная,
т. е. образована тремя парами общих электронов. Следовательно, пе¬

рекрываются по три электронные орбитали каждого атома.

Одна химическая связь образуется за счет перекрывания р-орбита¬
лей, оси которых совпадают. При этом электронная плотность распола¬
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гается на линии, соединяющей центры ядер двух атомов (линии связи).
Связь такого вида называют о-связью:

Две другие ковалентные связи осуществляются за счет перекрыва¬

ния р-орбиталей, оси которых взаимно параллельны. В результате та¬

кого взаимодействия образуются две области повышенной электронной
плотности, ни одна из которых не лежит на линии связи. Такие кова¬

лентные связи относят к я-связям:

Таким образом, атомы азота в молекуле связаны одной о- и двумя
я-связями.

При обменном механизме образования ковалентной связи каждый
атом предоставляет в общее пользование свой неспаренный электрон.
Другой возможный механизм возникновения общей электронной пары
рассмотрим на классическом примере образования катиона аммония.

В молекуле аммиака каждый атом завершает свою электронную обо¬

лочку до конфигурации благородного газа: азот приобретает октет

электронов, атомы водорода получают в пользование по два электро¬

на (дублет). При этом у атома азота имеется неподеленная пара элек¬

тронов. Представим, что на пути этой молекулы встречается катион во¬

дорода
� положительно заряженный ион с вакантной s-орбиталью.

Катиону водорода также энергетически выгодно приобрести заветную
электронную оболочку гелия, но для этого ему необходим не один (как
для атома водорода), а два электрона. Где их взять? Так вот же они, у
атома азота! Образуется четвертая связь N�Н, при этом механизм ее

возникновения иной. Атом азота, предоставивший для образования
связи пару электронов, называют донором, а катион водорода, пред¬

ложивший пустую орбиталь, � акцептором. Получившаяся при этом

частица несет положительный заряд и называется катионом аммония:

а - связь

ж - связь

Н
� �

+

h:n:h + DH+
� �

н

h:n:h
� �

н

катион аммония
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Такой механизм образования ковалентной связи называют донорно-
акцепторным. Все четыре связи N�Н в катионе аммония абсолютно

равноценны: невозможно различить, какая из них образована по донор-

но-акцепторному, а какие � по обменному механизму.
Аналогично образуются донорно-акцепторные связи в катионе ме-

тиламмония и тетрафторборат-анионе:

h3c:n:h + пн+

н

катион метиламмония

Н

h3c:n:h
н

* ^
� � � � г 1 � �

: F: вп + :f:"
� � � � � �

:f:

� F *

� I �

� � � � � �

:f:b:f:
� � � � � �

:f:
_

� �

тетрафторборат-анион

Поскольку в большинстве случаев валентные возможности атома ис¬

черпываются при образовании октета (дублета) электронов, ковалент¬

ная связь характеризуется насыщаемостью. Например, атом углерода в

возбужденном состоянии обладает четырьмя неспаренными электрона¬
ми, следовательно, он может образовывать максимум четыре ковалент¬

ные связи по обменному механизму. Действительно, в большинстве не¬

органических и органических соединений углерод проявляет макси¬

мальную валентность, равную четырем.

В отличие от ионной и металлической связей для ковалентной мож¬

но точно определить, какие именно атомы связаны друг с другом, как

они взаимно расположены в пространстве. Следовательно, ковалентная

связь обладает направленностью. В молекуле воды угол между связя¬

ми составляет 104°27', в молекуле метана � 109°28', а молекула угле¬

кислого газа линейна, и величина валентного угла О�С�О составляет

180°:

.Л..
J / LН104°Н
н н н

о^с=о

180

Вы обратили внимание на то, что при рассмотрении ковалентной

связи мы постоянно используем термин «молекула»? Однако только для

части ковалентно построенных веществ это слово наполняется привыч¬

ным для нас смыслом.
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Рис. 14. Модели атомной (оксид кремния(1\/), а) и молекулярной (иод, б) крис¬
таллических решеток

Вещества с ковалентным видом связи в твердом состоянии образу¬
ют кристаллические решетки двух типов: атомные и молекулярные.

Вещества с атомной кристаллической решеткой характеризуются
большой прочностью и твердостью, высокой температурой плавления,
они нелетучи, без химического взаимодействия практически не раство¬
ряются ни в каких растворителях. Примерами таких веществ могут слу¬
жить алмаз, кварц Si02 (рис. 14, а), оксид алюминия, карборунд SiC.
В узлах кристаллической решетки этих веществ находятся отдельные
атомы. Как видите, к подобным веществам, как и к металлам и веще¬
ствам с ионным видом связи, понятие «молекула» также неприменимо.

Кристаллические решетки, в узлах которых расположены молекулы

вещества, называют молекулярными. Внутримолекулярные ковалент¬
ные связи достаточно прочны, но отдельные молекулы соединены меж¬

ду собой довольно слабыми межмолекулярными силами. Поэтому мо¬

лекулярная решетка самая непрочная среди всех типов решеток. Такие

вещества имеют небольшую твердость, сравнительно низкую темпера¬
туру плавления, они летучи. Примерами соединений с молекулярной
кристаллической решеткой могут служить вода, иод (рис. 14, б), уксус¬
ная кислота, сахароза.

Метод валентных связей позволяет оценить способность атомов к

образованию определенного числа связей, объясняет направленность
ковалентной связи, помогает предсказать структуру и свойства боль¬
шинства ковалентно построенных веществ.

С помощью метода валентных связей находят свое объяснение не¬

которые необычные экспериментальные факты. Например, логично

предположить, что связи между атомами углерода и кислорода в мо¬

лекулах его оксидов С02 и СО двойные, их структурные формулы
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0=С=0 и С=0. В обоих веществах кислород двухвалентен, валент¬
ность углерода соответственно IV и II. Однако экспериментальное оп¬

ределение длины и энергии связей углерод-кислород в оксиде углеро-

да(И) и оксиде ymepofla(IV) дало неожиданные результаты:

СО CNJОо n2

Длина связи, нм 0,1128 0,1162 0,1098
Энергия связи, кДж/моль 1072 532 942

Оказалось, что молекула СО необычно прочна, энергия разрыва свя¬

зи между атомами углерода и кислорода в два раза больше, чем в мо¬

лекуле оксида углерода(1\/). Да и длина связи в молекуле СО несколь¬

ко меньше, чем в молекуле С02. По данным параметрам связь

углерод-кислород в угарном газе больше напоминает тройную, чем

двойную!
Рассмотрим строение молекулы СО с позиций метода валентных

связей. В невозбужденном состоянии атом углерода обладает двумя
неспаренными электронами, за счет которых образуются две ковалент¬

ные связи с двумя неспаренными электронами атома кислорода:

:Q. + .р. �>-:С::0

Атом кислорода завершил свой внешний энергетический уровень до
устойчивого октета. Но в распоряжении атома углерода только шесть

электронов
� такое состояние не может быть устойчивым. Однако у

атома углерода имеется одна вакантная р-орбиталь. С ее помощью мо¬

жет быть образована третья химическая связь, уже по донорно-акцеп-

торному механизму. Найдется ли подходящий донор? Конечно, это атом

кислорода, у него остались две неподеленные пары электронов, одной
из которых он может поделиться с соседом:

:СЮ:

Получается, что связь между атомами в оксиде углерода(М), подоб¬
но таковой в молекуле азота, действительно тройная: С =0.

И все-таки некоторые факты объяснить с помощью метода валент¬

ных связей нельзя. Приведем несколько примеров.

1. Доказано существование молекулярных ионов Н2, Не2, 02. Каким

образом осуществляется связь между атомами в таких частицах с не¬

четным числом электронов? Как за счет единственного электрона удер¬

живаются вместе два водородных ядра?
2. Связь между атомами фтора в молекуле F2 менее прочная

(155 кДж/моль), чем в ионе F2 (320 кДж/моль).
3. С помощью физических методов исследования обнаружено, что

молекула кислорода парамагнитна (жидкий кислород притягивается
магнитом), иными словами, содержит два неспаренных электрона! Но

с точки зрения метода валентных связей оба неспаренных электрона
каждого атома участвуют в образовании общих электронных пар.

4. Во многих молекулах неорганических веществ число электронов
во владении одного из атомов превышает заветный октет. Например, у
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атома фосфора в РС15 десять электронов, у атома серы в SF6 двенад¬

цать.
Все эти «аномальные» для метода валентных связей явления легко

объяснить при помощи иного подхода к трактовке природы химической

связи � метода молекулярных орбиталей, о котором и пойдет речь в

следующем параграфе.

1. Из данного набора молекул выберите изоэлектронные
(т. е. обладающие одинаковым суммарным числом электронов

всех атомов): 02, HCI, N2, СН4, СО, Н20, РН3, С2Н2.
2. Выпишите в два столбика формулы веществ, имеющих либо

ковалентные неполярные, либо ковалентные полярные связи:

PCI5, H2S, С2Н6, CH2CI2, Н202, N2, Р4, N02, С6Н6. Если в молеку¬

ле вещества есть оба вида связи, запишите его формулу в оба

столбика.

3. Изобразите структурную формулу ацетальдегида. Укажите на

рисунке наиболее и наименее полярные связи.

4. Укажите формулы веществ, в которых имеются ковалентные

связи, образованные по донорно-акцепторному механизму:

СН4, HCN, [CH3NH3]CI, (NH4)2S04, 02, К[А1(ОН)4].
5. Объясните возможность существования устойчивой молеку¬
лы NH3 � BF3. Выполняется ли для каждого атома в такой части¬

це правило октета (дублета) электронов?
6. Запишите формулы перечисленных веществ в порядке уве¬

личения числа о-связей в их молекулах: этан, азот, дихлорме-

тан, этен, оксид cepbi(IV), формальдегид, ацетилхлорид.
7. Приведите примеры веществ с молекулярной и атомной кри¬

сталлическими решетками. Перечислите их характерные

физические свойства.

8. Приведите примеры органических и неорганических веществ,

молекулы которых содержат: а) только простые связи; б) одну

двойную связь; в) две двойные связи; г) одну тройную связь.

Может ли атом кислорода образовывать связи с кратностью,

равной одному, двум, трем?
9. Составьте электронные схемы и графические формулы сле¬

дующих веществ: а) циановодород; б) оксодихлорид углеро-

да(И); в) нитрил уксусной кислоты; г) 3,3-дибромбутанон-2.

§10. Метод молекулярных орбиталей

ПРИНЦИП МЕТОДА МОЛЕКУЛЯРНЫХ ОРБИТАЛЕЙ

В развитии теории молекулярных орбиталей особая заслуга принад¬
лежит американскому ученому Р. Малликену и уже знакомому вам не¬

мецкому физику Ф. Хунду.
В конце 20-х гг. XX в. ученые предложили рассматривать молекулу с

использованием тех же подходов, что и при описании строения атома.
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Электроны атома располага¬

ются на электронных (атом¬
ных) орбиталях и находятся в

электрическом поле положи¬

тельно заряженного ядра.
При образовании химических
связей атомные орбитали,
взаимодействуя между со¬

бой, образуют новый набор
орбиталей, называемых мо¬

лекулярными. Число молеку¬

лярных орбиталей (МО) равно
общему числу атомных орби¬
талей, вступивших во взаимо¬

действие. Сокращенно метод
так и называют � МО ЛКАО,
что означает «молекулярные

орбитали как линейная ком¬

бинация атомных орбиталей».
Электроны заполняют молекулярные орбитали в соответствии с изве¬

стными принципами: принципом минимума энергии, принципом Паули
и правилом Хунда. Только находиться электроны будут в электрическом
поле не одного ядра, а нескольких.

Предположим, при сближении атомов во взаимодействие вступают
две одинаковые по энергии орбитали (допустим, s-типа). В результате

образуются две новые орбитали � молекулярные. Причем одна из них

обладает меньшим запасом энергии по сравнению с атомными орби¬
талями, а другая ббльшим, т. е. менее энергетически выгодна. Первую
орбиталь называют связывающей и обозначают символом о™. Орби¬
таль с ббльшим значением энергии получила название разрыхляю¬

щей, ее обозначают оразр (рис. 15).

Рис. 15. Энергетическая диаграмма образо¬
вания молекулярных орбиталей из двух

атомных s-орбиталей

Рис. 16. Энергети¬
ческая диаграмма

образования моле¬

кулярных орбита-
лей из шести атом¬

ных р-орбиталей

3 � 14271 Габриелян, 11 кл
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Вступать во взаимодействие могут не только s-орбитали, но и орби¬
тали p-типа. Как вы знаете, их на подуровне три. Следовательно, ли¬

нейная комбинация шести р-орбиталей двух атомов приводит к обра¬
зованию шести молекулярных орбиталей: трех связывающих и трех

разрыхляющих. При этом одна связывающая и одна разрыхляющая ор¬
битали принадлежат к о-типу, они образованы взаимодействием атом¬

ных р-орбиталей, оси которых расположены вдоль линии связи. Две па¬

ры связывающих и разрыхляющих МО являются линейной комбинацией
р-орбиталей, которые ориентированы перпендикулярно линии связи.

Такие орбитали, как вы знаете, относят к л-типу (рис. 16).
Проиллюстрируем сказанное выше примерами образования химиче¬

ских связей между атомами элементов первого и второго периодов.

Рис. 17. Энергетические диаграммы строе¬
ния молекулы Н2 (а) и иона Н2+ (б)

ЭЛЕКТРОННОЕ СТРОЕНИЕ

МОЛЕКУЛ С ТОЧКИ ЗРЕНИЯ

МЕТОДА МО

Наиболее простыми явля¬

ются энергетические диа¬

граммы молекул и молеку¬

лярных ионов, образованных
элементами первого перио¬

да. Это понятно: ведь атомы

водорода и гелия имеют од-

ну-единственную ls-орбитапь.
При сближении двух ато¬

мов водорода происходит
взаимодействие их Is-орби¬
талей, содержащих по одно¬

му неспаренному электрону.
В результате образуются две
новые орбитали � молеку¬
лярные: связывающая 0^1 s и

разрыхляющая opa3p1s. Два

ядра получили в совместное

пользование два электрона. В

соответствии с принципом
минимума энергии оба они

займут связывающую орби¬
таль, а по принципу Паули их

спины будут противополож¬
ными (рис. 17, а).

С точки зрения метода ва¬

лентных связей между атома¬

ми водорода связь одинар¬

ная, т. е. образована за счет

одной общей пары электро¬
нов. Как определить крат-
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ность связи с позиции метода МО? Она равна половине разности

числа электронов на связывающих и разрыхляющих молекулярных ор¬

биталях:

число связывающих электронов
� число разрыхляющих электронов

кратность связи = .

Нетрудно рассчитать, что и с точки зрения метода молекулярных ор¬

биталей кратность связи в молекуле водорода также равна единице.

Еще в конце XIX в. было установлено существование довольно проч¬
ного иона HJ, который можно рассматривать как молекулу водорода,

потерявшую один электрон. Энергия связи в таком ионе равна

256 кДж/моль � больше, чем в молекуле фтора. Метод молекулярных
орбиталей в отличие от метода ВС разрешает существование частиц,
связь между атомами в кото¬

рых образована за счет одно¬

го электрона, а не электрон¬

ной пары (рис. 17, б).
Разумеется, катион Hi, бу¬

дет менее стабилен, чем мо¬

лекула водорода
� ведь

кратность связи между ато¬

мами водорода в нем всего

0,5:

2 � 1
фатность связи (Н2)=�=0,5.

Почему же атомы гелия не

образуют друг с другом хи¬

мической связи? Объяснение

этого факта с позиции мето¬

да МО достаточно простое.
Две атомные орбитали гелия

образуют две молекулярные

орбитали. Общее число элек¬

тронов в гипотетической

молекуле Не2 равно четы¬

рем, следовательно, электро¬
ны полностью заселяют как

связывающую, так и разрых¬

ляющую орбитали. Никакого

выигрыша в энергии такой

процесс не несет: кратность
связи между атомами гелия

равна нулю [(2-2):2
= 0], что

равносильно отсутствию ка¬

кой бы то ни было связи

(рис. 18, а).
Внимательно посмотрите

на диаграмму строения гипо¬

Атомные

орбитали
Не

Молекулярные
орбитали

Атомные
орбитали

Не

о;

|_

Q.
CD
X
СО

aCB1s

18. Энергетические диаграммы строе-
гипотетической молекулы Не2 (а) и

Рис.

ния

иона Не2+ (б)
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тетической молекулы Не2. Что

необходимо предпринять,
чтобы заставить атомы гелия

образовывать друг с другом
химическую связь? Это долж¬
но произойти в том случае,

если удалить из системы хо¬
тя бы один электрон. Естест¬

венно, он покидает разрыхля¬

ющую орбиталь, при этом

между ядрами атома гелия

возникает энергетически вы¬

годное взаимодействие, крат¬
ность связи становится рав¬
ной 0,5 (рис. 18, б). Дока¬
зательство существования

иона Не2 с энергией связи

293 кДж/моль стало звезд¬

ным часом теории МО ЛКАО.

Метод молекулярных ор¬
биталей наглядно иллюстри¬
рует образование связей

между атомами более тяже¬

лых элементов, например

азота. Линейная комбинация
четырех орбиталей внешнего

электронного уровня каждого

атома приводит к образова¬
нию восьми молекулярных

орбиталей: четырех связыва¬

ющих (oCB2s, осв2р и две

псв2р) и четырех разрыхляю¬
щих (apa3p2s, аразр2р и две

лразр2р). Суммарно оба атома

азота обладают десятью валентными электронами, которые заселяют

молекулярные орбитали в соответствии с принципом минимума энер¬
гии (рис. 19).

Как видно из диаграммы, большинство разрыхляющих орбиталей ос¬
талось свободными, при этом заполнены все связывающие молекуляр¬
ные орбитали. Кратность связи между атомами в молекуле азота рав¬

на трем:
8-2 о

кратность связи =
�^�

= 3.

Как наглядно свидетельствует диаграмма, одна из связей относится

к о-виду, она более энергетически выгодна и, следовательно, прочна,
а две другие � это л-связи.

Нетрудно заметить, что взаимодействие 2з-орбиталей в конечном

счете не влияет на связывание атомов азота, поскольку полностью за¬

Рис. 19. Энергетическая диаграмма строе¬
ния молекулы азота
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селенной оказывается и связывающая асв2$-орбиталь, и разрыхляющая
аразр25_орбиталь. В таком случае на энергетической диаграмме их мож¬
но не изображать.

В молекуле кислорода 02 по сравнению с молекулой азота появля¬

ются еще два электрона. Они попадают на разрыхляющие 2л-орбита-
ли, причем в соответствии с правилом Хунда на каждой из этих вырож¬

денных по энергии орбиталей располагается по одному электрону.
Кратность связи в кислороде уменьшается на единицу и становится

равна двум. При этом в молекуле кислорода есть два неспаренных

электрона, что находится в полном соответствии с его парамагнитны¬
ми свойствами.

Итак, метод молекулярных орбиталей объясняет еще один любопыт¬

ный экспериментальный факт � магнитные свойства кислорода. Пре¬
доставим вам возможность самостоятельно поразмышлять над тем, по¬

чему энергия связи в молекуле F2 ниже, чем в молекулярном ионе F2.
На основе метода МО ЛКАО разработаны многие квантово-химичес-

кие методы расчета длины и энергии связей, распределения электрон¬
ной плотности в молекулах. Однако для дальнейшего изучения матери¬
ала нам вполне подойдет более простой для понимания метод

валентных связей.

1. Оцените возможность существования в газовой фазе моле¬

кул l_i2, Ве2> Ne2, а также молекулярного иона 02.
2. Изобразите с точки зрения метода МО ЛКАО электронные

диаграммы молекулы F2 и молекулярного иона 02. Будет ли

указанный ион содержать неспаренные электроны?
3. Почему существование молекулярного иона Не2 возможно, а

иона Не2 нет?

4. В какой из частиц � N2 или N2 � энергия связи больше?

Какова кратность связей в указанных частицах?

5. Сформулируйте условие, выполнение которого необходимо

для образования связи между двумя атомами при взаимодей¬

ствии их атомных орбиталей.

§11. Основные типы межмолекулярного
взаимодействия.
Единая природа химической связи

ВОДОРОДНАЯ связь

Между частицами веществ с металлическим или ионным видом свя¬

зи существуют силы взаимного притяжения, позволяющие кристаллам

сохранять свою форму, а жидкостям
� собственный объем.

Большинство веществ с ковалентным видом связи образовано более
или менее прочными молекулами. Но каким образом отдельные моле¬

кулы в твердых или жидких веществах связаны друг с другом, почему
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они не разлетаются в разные стороны, подобно атомам благородных
газов? Иными словами, какова природа сил межмолекулярного притя¬
жения?

Одним из наиболее важных типов межмолекулярного взаимодейст¬
вия является водородная связь. Она возникает между молекулами, в

состав которых входит атом водорода, связанный с атомами наиболее

электроотрицательных элементов: фтора, кислорода, азота, реже хло¬

ра или серы.
Типичным веществом, образующим достаточно прочные межмолеку-

лярные водородные связи, является вода.

Полярность ковалентной связи О�Н довольно значительна, в резуль¬
тате смещения общей электронной пары к более электроотрицательно¬

му атому кислорода атом водорода приобретает частичный положи¬

тельный заряд 6+. Его Is-орбиталь оказывается почти свободной. При
сближении с атомом кислорода другой молекулы между ними возника¬

ет взаимное притяжение. Ведь атом кислорода в молекуле воды обла¬

дает избыточной электронной плотностью б�, имеет две неподеленные

электронные пары.

С одной стороны, такое притяжение носит электростатический ха¬

рактер. С другой стороны, возможно незначительное перекрывание за¬

полненной орбитали атома кислорода и частично вакантной орбитали
атома водорода, т. е. взаимодействие напоминает ковалентную связь.

Понятно, что истинную вторую ковалентную связь атом водорода обра¬
зовать не может, не разорвав «отношений» со своим атомом кислоро¬

да. Подобную связь между атомами называют водородной и обознача¬
ют тремя точками:

6- 6+6г 6+#
Н:б: ��� НЮ: ��� Н:0:

Н Н Н

Химическую связь между положительно поляризованны¬
ми атомами водорода одной молекулы и атомами наи¬

более электроотрицательных элементов другой молеку¬
лы, имеющими неподеленные электронные пары,
называют межмолекулярной водородной связью.

Понятно, что одним из атомов, участвующих в образовании водород¬
ной связи, должен быть атом электроотрицательного элемента, обес¬

печивающий высокую поляризацию связи с водородом
� вторым уча¬

стником этого процесса. Но почему именно с водородом? Например,
кремний или бор еще менее электроотрицательные элементы. Как сле¬

дует из самого названия, такую связь может образовывать только атом

водорода. У него нет внутренних электронных слоев, следовательно, не

возникает отталкивания от неподеленной электронной пары атома кис¬

лорода соседней молекулы.
Достаточно прочные водородные связи образуются между молекула¬

ми фтороводорода. Среди органических соединений наличие водород¬
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ных связей характерно для спиртов, карбоновых кислот. Даже в газо¬

вой фазе можно обнаружить димерные молекулы карбоновых кислот,
связанные двумя водородными связями:

6- 6+
о- н�о

6+ 6- 6+ 6- 6+ 6- // \
Н�F О�н�О�Н СН3�С С�СН3

II \ 8+ 8-//
сн3 сн3 о�н-о

Энергия водородной связи в среднем составляет от 5 до

20 кДж/моль, что примерно на порядок меньше энергии ковалентной

связи.

Несмотря на достаточно ограниченный круг соединений, для кото¬

рых характерно образование водородной связи, ее значение огромно.
Именно благодаря значительному межмолекулярному взаимодействию
вода обладает аномальными физическими свойствами: высокими тем¬

пературами кипения и плавления, большой теплоемкостью, увеличени¬
ем плотности при переходе из твердого состояния в жидкое. Эти ано¬

малии играют важнейшую роль в существовании жизни на Земле.
В некоторых органических молекулах водородная связь может воз¬

никать между двумя функциональными группами. В этом случае ее на¬
зывают внутримолекулярной. Сравните, например, температуры плав¬
ления изомерных нитрофенолов:

.Н

t пл 45°С t пл 97 °С ГПл114°С

Сравнительно низкая температура плавления 2-нитрофенола объяс¬
няется тем, что для него характерна внутримолекулярная водородная

связь, в то время как молекулы в 3-нитрофеноле и 4-нитрофеноле
сцеплены друг с другом за счет межмолекулярных водородных связей.

Для разрыва этих связей при переходе из твердого состояния в жид¬

кое требуется большее количество тепловой энергии.

Внутримолекулярные и межмолекулярные водородные связи играют
огромную роль в химии природных органических соединений. В белках,

например, витки спирали полимерной макромолекулы скреплены обра-
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Рис. 20. Образование водородных связей между пептидными фрагментами в

белках (а) и азотистыми основаниями в нуклеиновых кислотах (б)

зованием внутримолекулярных водородных связей между атомами кис¬

лорода и водорода пептидных фрагментов (рис. 20, а).
Молекулы дезоксирибонуклеиновых кислот (ДНК) представляют со¬

бой двойные спирали, в которых две цепи нуклеотидов связаны друг с

другом водородными связями. При этом действует принцип компле¬

ментарное™ пиримидиновых и пуриновых оснований: тимин комп¬

лементарен аденину, а цитозин � гуанину (рис. 20, б). Из курсов

органической химии и биологии вы знаете, что такая избиратель¬
ность в выборе партнера при образовании водородной связи обес¬
печивает функционирование биологического механизма копирования

молекул.

ВАН-ДЕР-ВААЛЬСОВО ВЗАИМОДЕЙСТВИЕ

Водородная связь � особый тип межмолекулярного взаимодействия,
причем весьма специфический. Каким же образом связаны между со¬

бой молекулы веществ, не образующих водородных связей?
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Прежде всего вспомним, что ковалентная связь между атомами с

различной электроотрицательностью является полярной. Количествен¬
ной мерой полярности связи служит величина дипольного момента. Ди-
польный момент � векторная величина, направленная (условно) от

центра положительно заряженного атома к центру отрицательно заря¬
женного. Дипольный момент молекулы в целом равен сумме дипольных
моментов всех связей.

Например, молекула оксида серы(1\/) полярна, ее дипольный момент
отличен от нуля. В тетрахлорметане каждая из четырех связей С�CI
является полярной, но сумма дипольных моментов связей равна нулю,

СС14 � неполярное вещество:

CI
S |

// \ Cl�C^CI
о О j

CI

Исследуя физические свойства газообразных веществ, голландский
физик Я. Ван-дер-Ваальс обнаружил, что при больших давлениях и низ¬

ких температурах давление реальных газов отличается от величины,

рассчитанной по уравнению состояния идеального газа. Такое отличие

ученый объяснил существованием между молекулами сил притяжения,
которые были названы его именем.

Связи между молекулами, обусловленные электростати¬
ческим дипольным взаимодействием, называют силами
Ван-дер-Ваальса.

При сближении двух полярных молекул они ориентируются в прост¬

ранстве таким образом, что положительный заряд одного диполя рас¬

полагается рядом с отрицательным зарядом другого диполя, между

ними возникает сила электростатического притяжения. Такое взаимо¬

действие между полярными молекулами называют ориентационным.
Полярная молекула, приближаясь к неполярной, оказывает на нее

поляризующее действие, т. е. вызывает, индуцирует появление диполь¬
ного момента. Индуцированный диполь, естественно, взаимодействует
с дипольным моментом первой молекулы; такой тип ван-дер-ваальсо-
ва взаимодействия называют индукционным.

Но ведь существует большое количество веществ с неполярными
молекулами. Почему иод обладает кристаллической структурой? Какие
силы удерживают его молекулы в узлах кристаллической решетки? По¬
чему метан можно перевести в жидкое состояние?

Вследствие непрерывного движения электронов даже неполярную
молекулу можно рассматривать как быстро изменяющийся во времени

диполь. Две неполярные частицы, находящиеся рядом друг с другом,

могут приобретать мгновенные дипольные моменты: появление у одной
молекулы разделения зарядов моментально вызывает ответную реак¬

цию другой молекулы. Оба диполя притягиваются друг к другу, и такое

взаимодействие носит название дисперсионного.
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Вклад различных типов межмолекулярного взаимодействия в сум¬
марную энергию притяжения молекул в значительной мере зависит от

природы вещества, однако, как ни странно, доля дисперсионного вза¬

имодействия обычно максимальна.

Энергия сил Ван-дер-Ваальса сравнима с прочностью водородных

связей и составляет в среднем от 5 до 30 кДж/моль. Например, чтобы

перевести 1 моль хлора из твердого состояния в газообразное,
т. е. разрушить все межмолекулярные связи, необходимо затратить
25,2 кДж/моль.

ЕДИНАЯ ПРИРОДА ХИМИЧЕСКОЙ СВЯЗИ

Деление химической связи на виды носит условный характер.
Для металлической связи, обусловленной притяжением электронов и

ионов металлов, характерны некоторые признаки ковалентной связи,
если принять во внимание перекрывание электронных орбиталей ато¬
мов. В образовании водородной связи, помимо электростатического
притяжения, не последнюю роль играет донорно-акцепторный характер
взаимодействия положительно поляризованного атома водорода с не-

поделенной электронной парой электроотрицательного неметалла.

Резкую границу между ионной и ковалентной полярной связями так¬
же провести невозможно. Более того, ионную связь можно рассматри¬
вать как крайне поляризованную ковалентную. Где же та грань, которая
отделяет ионную связь от ковалентной полярной?

Отнести любую связь металл�неметалл к ионному виду нельзя. По

мере увеличения числа валентных электронов у металлов суммарная

прочность их связи с ядром усиливается, а способность к образованию
ионных связей уменьшается. С одной стороны, алюминий с тремя элек¬

тронами на внешнем энергетическом уровне даже с галогенами обра¬
зует связи, носящие частично ковалентный характер. С другой сторо¬
ны, уменьшение электроотрицательности неметалла также приводит
к усилению ковалентного характера его связи даже с активным

металлом.

Принято считать ионной химическую связь между атомами элемен¬

тов, разность электроотрицательностей которых больше или равна

двум (по шкале Полинга). Например, в оксиде натрия связь ионная

(3,44
- 0,93 = 2,51), а в бромиде магния ковалентная полярная

(2,96-1,31 = 1,65).
В сложном веществе возможны разные виды связей между атома¬

ми. В основаниях связь между атомами кислорода и водорода кова¬
лентная полярная, а между катионом металла и гидроксид-анионом
ионная. В пероксиде натрия (Na202) два атома кислорода связаны друг
с другом ковалентной неполярной связью, а с катионами натрия

� ион¬

ной. Молекулы этиленгликоля (НО�СН2�СН2�ОН) содержат ковалент¬
ные неполярные и ковалентные полярные связи, а между молекулами
образуются прочные водородные связи.

Для того чтобы определить наличие в веществах тех или иных хими¬

ческих связей, можно воспользоваться приведенной ниже схемой.
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Простое

/ \

. Вещество

^Сложное.,

анион

Металл Неметалл Металл�сложный Металл�неметалл Неметалл�неметалл

I I
метал- ковалент-

лическая ная непо-

связь лярная

связь

межмолекулярная

водородная связь

ковалентная полярная

связь

(для HF, Н20, NH3, спиртов, карбоновых кислот)

Причиной единства всех видов химических связей служит их одина¬

ковая физическая природа � электронно-ядерное взаимодействие. Об¬

разование любой химической связи представляет собой результат
взаимодействия электрических полей, создаваемых положительно заря¬
женными ядрами и электронными оболочками атомов, сопровождающе¬
гося понижением энергии.

1. Какие из перечисленных веществ способны к образованию
щ межмолекулярных водородных связей: водород, этан, этанол,

этаналь, уксусная кислота, гидрид натрия, целлюлоза?
2. Имеются водные растворы метилового спирта и формальде¬
гида. Изобразите все возможные варианты образования водо¬

родных связей между молекулами в данных растворах.
3. В каких органических соединениях возможно образование
внутримолекулярной водородной связи?

СООН

S03H
о-крезол сульфаниловая салициловая резорцин

кислота кислота

4. Какой из перечисленных альдегидов имеет наименьшую тем¬

пературу плавления: 2-гидроксибензальдегид (салициловый
альдегид), 3-гидроксибензальдегид, 4-гидроксибензальдегид?
Почему?
5. Жидкий аргон имеет температуру кипения -197 °С. Какой из

типов межмолекулярного взаимодействия связывает атомы это¬

го вещества в жидком состоянии?
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6. Теплотой испарения называют количество энергии, которое

необходимо затратить для переведения 1 моль вещества из

жидкого агрегатного состояния в газообразное. Эта величина

отчасти характеризует степень межмолекулярного взаимодей¬
ствия частиц жидкости. Объясните, почему теплоты испарения

веществ уменьшаются в ряду: вода (39,30 кДж/моль), аммиак

(23,40 кДж/моль), хлороводород (16,30 кДж/моль), оксид угле-

рода(Н) (5,85 кДж/моль). Как изменяются температуры кипения

веществ в данном ряду?
7. Запишите формулы перечисленных веществ в пять колонок,

учитывая наличие в них ковалентных неполярных, ковалентных

полярных, ионных, металлических и водородных связей (при
наличии в веществе нескольких видов связей его формулу за¬

писывайте во всех соответствующих колонках): оксид калия,

муравьиная кислота, этиленгликоль, хлорид cepbi(IV), пероксид
натрия, фосфор белый, гидроксид рубидия, ртуть, бромид алю¬

миния, пропан, фтор, аммиак.

§12. Комплексные соединения

СТРОЕНИЕ КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ

При рассмотрении видов химической связи мы обращали внимание

на то, что силы притяжения возникают не только между атомами, но и

между молекулами и между ионами. Такое взаимодействие часто при¬

водит к образованию новых, более сложных частиц. При этом наблю¬
дают определенное расположение в пространстве (координацию) взаи¬

модействующих частиц. Образующиеся при этом вещества называют
комплексными (или координационными) соединениями.

Основоположником учения о комплексных соединениях считают

швейцарского химика, лауреата Нобелевской премии А. Вернера. Боль¬
шой вклад в развитие координационной химии внесли российские уче¬
ные Л. А. Чугаев, И. И. Черняев, А. А. Гринберг и др.

Общепринятого определения комплексных соединений не существу¬
ет. Это объясняется большим разнообразием их строения и свойств,
однако любой комплекс можно рассматривать как сочетание более

простых молекул и ионов, способное к самостоятельному существова¬
нию в растворах или кристаллическом состоянии.

В большинстве комплексных соединений можно выделить централь¬
ный атом (комплексообразователь) и непосредственно связанные с

ним молекулы или ионы � так называемые лигёнды. Центральный
атом и лиганды образуют внутреннюю сферу комплекса, при написа¬
нии формулы соединения ее обычно изображают в квадратных скобках.
Число лигандов во внутренней сфере комплекса называют координа¬

ционным числом. Если внутреннюю сферу комплекса окружают дру¬

гие молекулы или ионы, они составляют внешнюю сферу. Проиллюст¬
рируем все перечисленные понятия на примере известной вам
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комплексной соли � гексацианоферрата(И) калия (желтой кровяной
соли):

центральный
атом лиганды

N.
K4[Fe(CN)J
^ t V

внешняя внутренняя координа-
сфера сфера ционное число

В гексацианоферрате(Н) калия комплексообразователем служит ка¬

тион Fe2+ с координационным числом, равным шести, лигандами явля¬

ются цианид-анионы CN . Внутренняя сфера [Fe(CN)6]4~ представляет
собой комплексный анион с зарядом 4-, который легко рассчитать сум¬

мированием заряда иона-комплексообразователя и общего заряда всех

лигандов. Катионы калия выполняют роль внешней сферы. Обратите
внимание, что суммарный заряд формульной единицы комплексного

соединения равен нулю.
В качестве комплексообразователей могут выступать катионы метал¬

лов (чаще всего d-элементов, обладающих большим числом вакантных

орбиталей), нейтральные атомы металлов (никель, хром) и относитель¬

но редко атомы неметаллов (бор, фосфор, кремний). Лигандами в

большинстве комплексных соединений являются анионы или нейтраль¬
ные молекулы, как неорганические, так и органические. Чаще всего ли¬

ганд содержит атом неметалла, обладающий неподеленной электрон¬
ной парой и способный выступать в качестве донора при образовании
ковалентной связи по донорно-акцепторному механизму.

При чем здесь донорно-акцепторные связи? Мы подошли к решению

вопроса о природе химических связей в комплексных соединениях.
Объяснить строение комплексов можно как с позиции теории ва¬

лентных связей, так и с точки зрения метода молекулярных орбиталей.
В любом случае за основу принимается донорно-акцепторное взаимо¬

действие центрального атома и лиганда.

При добавлении раствора иодида калия к раствору соли ртути(Н) об¬
разуется осадок иодида ртути:

2KI + Hg(N03)2 = Hgl2| + 2KN03, или Hg2+ + 2Г = Hgl2|

Однако в избытке иодида калия осадок растворяется в результате
образования комплексного соединения

� тетраиодмеркурата калия:

Hgl2 + 2KI = К2[Нд14], или Нд12| + 2Г = [Нд14]2�

Для образования комплексного иона [Hgl4]2~ с координационным

числом, равным 4, ион ртути предоставляет четыре вакантные орбита¬
ли � одну 6s- и три бр-орбитали:

[Hgl4]2-
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Каждый из четырех иодид-анионов за счет одной неподеленной
электронной пары образует с катионом ртути четыре ковалентные свя¬

зи по донорно-акцепторному механизму.
Наиболее часто в комплексных соединениях встречается координа¬

ционное число, равное шести. Например, в комплексном ионе

[Co(NH3)6]3+ ион кобальта освобождает для неподеленных электронных

пар молекул аммиака шесть орбиталей � две 3d-, одну 4s- и три 4р-

орбитали:

NH3NH0NH0
INI
� �

NH,NH,i

По i

Ji
i
!

� � � �

t 1

1
1

Г+ 1 V

4p
ti ti ti

* 4s

3d

[Co(NH3)6]3+
Аналогичная картина в анионном комплексном ионе [Fe(CN)6]4_ с той

лишь разницей, что лиганды в данном случае представляют собой ани¬

оны, а не нейтральные молекулы.
Вам хорошо знакома реакция гидроксида алюминия с избытком ще¬

лочи, иллюстрирующая его амфотерные свойства:

А1(ОН)3 + NaOH = Na[AI(OH)4], или А1(ОН)3| + ОН� = [А1(ОН)4]�

Однако доказано, что координационное число алюминия в этом ве¬

ществе равно шести. Поэтому, строго говоря, в данной реакции обра¬
зуется не тетрагидроксоалюминат-анион, а тетрагидроксодиакваалюми-

нат, содержащий во внутренней сфере в качестве лигандов еще две

молекулы воды:

А1(ОН)3| + ОН� + 2Н20 = [А1(ОН)4 � (Н20)2Г

Встречаются комплексы с координационным числом, равным двум.
Известный вам аммиачный раствор оксида серебра представляет со¬
бой не что иное, как комплексное соединение гидроксид диаммин-
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серебра(1). Суммарно реакцию его получения можно представить урав¬
нением

AgN03 + 3NH3 � Н20 = [Ag(NH3)2]OH + NH4N03 + 2Н20
Во всех приведенных выше комплексных соединениях внутренняя

сфера имеет заряд, что предполагает наличие внешней сферы, его

компенсирующей. В то же время существуют комплексные соединения,

представленные только внутренней сферой. С некоторыми из них вы

знакомились в курсе органической химии. Например, гидроксид ме-

ди(И) растворяется при добавлении аминоуксусной кислоты (глицина) с

образованием комплексного соединения синего цвета:

сн2�nh2 h2n�сн2 сн2�nh2 h2n�сн2
| +Cu(OH)2+ I � I I +2H20

0=C�O-H H-O�C=0 0=C�О^o-c=o

Глицинат меди представляет собой нейтральную молекулу, поэтому
внешняя сфера у этого комплексного соединения отсутствует. Не прав¬
да ли, катион меди схвачен в комплексе, словно клешнями? Такие со¬

единения называют хелатными (от греч. chelate � клешня).
Чему равно координационное число иона меди в данном веществе?

Поскольку катион Си2+ образует четыре химические связи (две с ато¬

мами кислорода и две с атомами азота по донорно-акцепторному ме¬

ханизму), его координационное число равно четырем.

КЛАССИФИКАЦИЯ И НОМЕНКЛАТУРА КОМПЛЕКСНЫХ

СОЕДИНЕНИЙ

С точки зрения заряда комплексной частицы все комплексные со¬

единения можно разделить на катионные, анионные и нейтральные:

[Co(NH3)6]CI3 K2[BeF4] [Ni(CO)J
катионный комплекс анионный комплекс нейтральный комплекс

Катионные комплексы образуют катионы металлов, координирую¬

щие вокруг себя нейтральные или анионные лиганды, причем суммар¬
ный заряд лигандов меньше по абсолютной величине, чем степень
окисления комплексообразователя. В анионных комплексах, напро¬
тив, лигандов-анионов такое число, что суммарный заряд комплексно¬
го аниона отрицателен.

Нейтральные комплексы могут быть трех видов. Приведенный в ка¬

честве примера тетракарбонил никеля [Ni(CO)4] � пример образования
комплекса нейтрального атома металла с нейтральными лигандами.
В качестве лиганда может выступать и органическое вещество: соеди¬
нение [Сг(С6Н6)2] называют дибензолхромом. В комплексах другого ви¬

да: [Pt(NH3)2CI2], [Co(NH3)3(N02)3] � заряды комплексообразователя и

лигандов уравновешивают друг друга. Примерами нейтральных ком¬
плексов без внешней сферы могут служить хелатные соединения.
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Классифицировать комплексные соединения можно по природе

лиганда.

Среди соединений с нейтральными лигандами различают акваком¬

плексы, аммиакаты, карбонилы металлов.

Вы знаете, что катионы металлов в водных растворах окружены по¬

лярными молекулами воды
� гидратной оболочкой. Однако часть этих

молекул воды не просто электростатически притягивается к катиону, а

входит в его координационную сферу, образуя комплексные ионы. Ком¬

плексные соединения, содержащие в качестве лигандов молекулы во¬

ды, называют аквакомплексами.

При кристаллизации вещества из раствора катион захватывает часть

молекул воды, которые попадают в кристаллическую решетку соли. Та¬

кие вещества мы называли кристаллогидратами, но никогда не задумы¬
вались над тем, что большинство из них представляет собой аквакомп¬

лексы. Например, кристаллогидрат А1С13
� 6Н20 точнее изображать в

виде комплексной соли [А1(Н20)6]С13.
Помимо молекул воды, входящих в координационную сферу, в кри¬

сталлогидратах могут содержаться молекулы кристаллизационной воды.

Хорошо известные вам медный купорос CuS04-5H20 и железный купо¬
рос FeS04 � 7Н20 представляют собой комплексные соединения

[Cu(H20)4]S04-Н20 и [Fe(H20)6]S04 � Н20. Доказательством справедливо¬
сти этих представлений служит тот факт, что кристаллизационная вода
связана с веществом менее прочно, чем координационная, она в пер¬
вую очередь покидает кристалл при нагревании.

Катионные аквакомплексы называют подобно обычным солям, при
этом природу лиганда указывают термином аква-, например

[А1(Н20)6]С13 � хлорид гексаакваалюминия.
Комплексные соединения с молекулами аммиака в качестве лиганда

называют аммиакатами. В названии комплекса на присутствие амми¬
ака в координационной сфере указывает термин аммин- (обратите вни¬

мание: с двумя м), например [Pt(NH3)6]CI4 � хлорид гексаамминплати-

Hbi(IV).
Карбонилами металлов называют комплексные соединения, в ко¬

торых лигандами служат молекулы оксида углерода(М), например
[Fe(CO)5] � пентакарбонил железа, [Ni(CO)4] � тетракарбонил никеля.

В анионных комплексах в качестве лигандов выступают гидроксид-

анионы (гидроксокомплексы) или анионы кислотных остатков (ацидо-
комплексы). Помимо анионов, во внутреннюю сферу также могут вхо¬

дить нейтральные молекулы. Отрицательный заряд комплексного иона

отражают добавлением к латинскому названию комплексообразователя
суффикса -ат:

K2[BeF4] � тетрафторбериллат калия;

Na2[Zn(0H)4(H20)2] � тетрагидроксодиаквацинкат натрия;

K3[Co(N02)6] � гексанитритокобальтат(Ш) калия.

Помимо гидроксокомплексов и солей, катионные комплексные со¬

единения по своей природе могут являться кислотами, например гек-

сафторсурьмяная кислота H[SbF6].
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СВОЙСТВА КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ

Одним из важнейших свойств комплексных соединений является их

диссоциация в водных растворах. Большинство растворимых в воде

ионных комплексов � сильные электролиты, они диссоциируют на

внешнюю и внутреннюю сферы:

K4[Fe(CN)6] = 4К+ + [Fe(CN)6]4�

Комплексные ионы достаточно устойчивы, они являются слабыми

электролитами, ступенчато отщепляя в водный раствор лиганды:

[Fe(CN)6]4- *=* [Fe(CN)5]3� + CN�

[Fe(CN)5]3-5=t[Fe(CN)4]2- + CN- и т. д.

Нетрудно догадаться, что для гексацианоферрат-аниона таких ступе¬

ней по числу лигандов будет шесть. Суммарное уравнение диссоциа¬

ции комплексного иона имеет вид

[Fe(CN)6]4- ^ Fe2+ + 6CN�

Существует ли количественный показатель прочности комплексного

соединения? Посмотрите внимательно на последнее уравнение. Оно от¬

ражает некоторый обратимый процесс, в котором устанавливается рав¬
новесие. Чем сильнее положение равновесия смещено вправо, тем ме¬
нее устойчив комплексный ион, и наоборот. Какая физическая величина

характеризует положение равновесия в обратимом процессе? Конечно,
это константа равновесия. Применительно к диссоциации комплексных

соединений эту константу называют константой нестойкости. Как и

любая константа равновесия, она равна отношению произведения рав¬

новесных концентраций конечных продуктов к произведению равновес¬

ных концентраций исходных веществ. При этом соответствующие кон¬

центрации необходимо возвести в степень, равную коэффициенту в

уравнении диссоциации:

=
[Fe2+] � [CN-]6

н [[Fe(CN)6]4l

Постарайтесь разобраться в обилии квадратных скобок: какие из них

обозначают равновесную концентрацию иона, какие ограничивают ком¬

плексную частицу.

Чем меньше константа нестойкости комплекса, тем в меньшей сте¬

пени он распадается на ионы, тем устойчивее это соединение. Напри¬
мер, сравнивая значения констант нестойкости аммиакатов меди

(Кн = 9,33-1 СГ13) и кадмия (Кн = 2,75- 1<Г7):

[Cu(NH3)4]2+: Кн = 9,33-10�13,

[Cd(NH3)4]2+: Кн = 2,75-10"7,

можно сделать вывод, что более прочный комплекс образует катион

меди.
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Комплексные соединения очень широко применяют в химии, хими¬

ческой технологии, металлургии, во многих других отраслях промыш¬
ленности и в сельском хозяйстве.

Образование комплексных соединений позволяет перевести в рас¬

твор многие труднорастворимые соединения. Вы уже знаете, как легко

растворяются в водном растворе аммиака гидроксид меди(Н) и оксид

серебра(1), в избытке щелочей переходят в раствор амфотерные гид¬

роксиды. На этом свойстве основано извлечение металлов из руд
в процессе получения, разделение и очистка платиновых и редкозе¬
мельных металлов, разделение катионов металлов в аналитической
химии.

В аналитической химии комплексные соединения применяют особен¬
но часто. Вспомните известные вам качественные реакции на неорга¬
нические катионы: на Fe2+ � взаимодействие с красной кровяной
солью K3[Fe(CN)6], на Fe3+ � взаимодействие с желтой кровяной солью

K4[Fe(CN)6] или с роданидом калия KSCN; качественные реакции на

многоатомные спирты с гидроксидом меди(И), на фенолы � с солями

Fe3+, на альдегиды
� с реактивом Толленса, на восстанавливающие уг¬

леводы
� с реактивом Фелинга. Этот перечень можно продолжать

очень долго.

Карбонилы металлов, устойчивость которых невысока, легко разла¬
гаются на свободный металл и газообразный оксид углерода(И). На
этом свойстве основано нанесение очень тонких и прочных металличе¬

ских покрытий (например, никелирование), а также получение очень

чистых металлов.

С помощью комплексообразования в промышленности умягчают во¬

ду, связывая катионы магния и кальция в прочные комплексы. Комплек¬
сы металлов с органическими лигандами, относительно легко усваива¬
емые организмом, используют в качестве добавок в рацион скота и

птицы.

Свойства анионов и нейтральных молекул, попавших во внутреннюю

сферу комплекса в качестве лигандов, значительно изменяются: фор¬
ма частицы искажается, иными становятся длины связей, их прочность,
электронное окружение атомов. Естественно, изменяются их химичес¬

кие свойства, реакционная способность.
Изучая органическую химию, вы познакомились с замечательной

реакцией � окислением этилена в уксусный альдегид:

О

//
СН2 = СН2+ 1/2 02� СН3 � С

Н

В отсутствие катализатора этилен окисляется кислородом только

до углекислого газа и воды. Остановить реакцию на промежуточных
стадиях не удается. Катализатором окисления этилена до уксусного
альдегида являются растворы комплексных соединений палладия(И) с

добавками CuCI2. Этот метод получил название Вакер-процесс.
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Рис. 21. Фрагмент молекулы гемоглобина

После создания теории комплексных соединений А. Вернера метал¬

локомплексный катализ выделился в самостоятельное направление ка¬

талитической химии. Подобные процессы протекают в мягких условиях,

часто при комнатной температуре и нормальном давлении в водных

растворах. С использованием комплексных соединений гидрируют не¬

насыщенные соединения, осуществляют реакции гидратации алкинов,
окисляют этилен в ацетальдегид. Между лигандами в координационной
сфере комплекса происходят необычные реакции, не осуществимые в

обычных условиях. Например, анион дииоддикарбонил родия(1)
[Rh(CO)2l2]� катализирует превращение метанола в уксусную кислоту,

внедряя карбонильную группу между атомами углерода и кислорода

(реакция карбонилирования):
кат.

сн3он + со �- сн3 � соон

Огромную роль комплексные соединения играют в природе. Многие
жизненно важные вещества представляют собой комплексы катионов
металлов с органическими лигандами. К таким веществам относятся

хлорофилл и витамин В12, гемоглобин крови и многие ферменты. На
рисунке 21 изображена небелковая часть молекулы гемоглобина, кото¬

рую называют гемом. Катион железа(И) окружен кольцевидной органи¬
ческой молекулой, выполняющей роль четырехдентатного лиганда. Ос¬

нову этого «ореола» составляют четыре связанных между собой

азотсодержащих гетероцикла (пиррола) � так называемое порфирино-
вое кольцо. С центральным атомом железа связана полипептидная
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часть молекулы
� белок глобин, а также молекула кислорода, которая

на такой роскошной карете совершает вояж от легких к каждой клетке

живого организма.

Структуру молекулы гемоглобина напоминает структура молекулы

хлорофилла, в которой роль комплексообразователя играет катион маг¬

ния. Центральным ионом комплекса витамина В12 служит катион Со2+.

1. Напишите формулы следующих комплексных соединений:

гексахлороплатинат(М) калия, хлорид диамминсеребра(1), тетра-
цианомеркурат(М) натрия. Укажите внешнюю и внутреннюю сфе¬
ры комплексов, комплексообразователь, лиганды, координаци¬

онное число комплексов.

2. Назовите следующие комплексные соединения: К3[Сг(ОН)6],
(NH4)2[Pt(OH)2CI4], [Cr(H20)3F3], [Pt(NH3)4CI2]CI2. Определите
среди них катионные, анионные и нейтральные комплексы. На¬

пишите уравнения диссоциации данных комплексных соедине¬

ний и комплексных ионов.

3. Качественной реакцией на ион меди в растворе служит об¬

разование ярко-синего комплексного иона тетраамминмеди(Н).
Напишите молекулярное и сокращенное ионное уравнения вза¬

имодействия хлорида меди(Н) с раствором аммиака.

4. Константы нестойкости гексацианоферратов железа(Н) и (III)
равны соответственно 1,0-10-24 и 1,0*10"34. Какой из ионов

более устойчив? Напишите суммарные уравнения диссоциа¬

ции и выражения констант нестойкости данных комплексных

ионов.

5. Эффектный опыт «Исцеление раны» демонстрируют следую¬

щим образом. Тыльную сторону ладони смачивают разбавлен¬
ным раствором хлорида железа(Ш) и проводят по ней обратной

стороной ножа, смоченного раствором роданида аммония. По¬

является «кровоточащая резаная рана». Если протереть «поре¬
занное место» ватой, смоченной раствором фторида натрия,

«рана» исчезает. Объясните наблюдаемые явления. Напишите

уравнения химических реакций. Для справки: комплексное

соединение [Fe(SCN)3] обладает кроваво-красной окраской,
комплексный ион [FeF6]3_ бесцветен, константы нестойкости

указанных комплексов равны соответственно 2,34 � 10-5 и

7,94 � 10-17.
6. Напишите структурную формулу медной соли аминоуксусной
кислоты (глицина), представляющей собой хелатное соедине¬

ние, если известно, что глицин является бидентатным лигандом,
а координационное число меди в этом комплексе равно 4.

7. Среди указанных лигандов укажите бидентатные: вода, эти-

лендиамин, аммиак, цианид-анион, оксалат-анион (остаток ща¬

велевой кислоты), гидроксид-анион, нитрит-анион.
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§13. Пространственное строение молекулярных
частиц

ТЕОРИЯ ГИБРИДИЗАЦИИ ЭЛЕКТРОННЫХ ОРБИТАЛЕЙ
И ТЕОРИЯ ОТТАЛКИВАНИЯ

ВАЛЕНТНЫХ ЭЛЕКТРОННЫХ ПАР

В названии параграфа вы увидели словосочетание молекулярные
частицы. Это общий термин для обозначения нейтральных молекул и

сложных (молекулярных) ионов (NHJ, S03�, [Fe(CN)6]3-).
Как вы знаете, молекулой называют электронейтральную совокуп¬

ность атомов, связанных между собой в строго определенной последо¬
вательности ковалентными связями. Если такая совокупность обладает

электрическим зарядом и способна к самостоятельному существова¬
нию, ее называют молекулярным ионом.

Изучая виды химической связи, вы поняли, что понятие «молекула»
применимо только к веществам, в которых между атомами образуются
ковалентные связи, да и то не ко всем. Это объясняется свойствами
ковалентной связи: ее направленностью, насыщаемостью, абсолютной

однозначностью того, между какими атомами химическая связь суще¬

ствует, а между какими нет. Само слово «молекула» ассоциируется у

нас с неким подобием фигурки из пластилиновых шариков, когда мы

условно можем отделить одну молекулу от других, повертеть ее в про¬

странстве, рассмотреть с разных сторон. Можно говорить о молекулах

воды, уксусной кислоты, ДНК, хлора, но сочетания «молекула карбона¬
та кальция», «молекула меди», «молекула алмаза» смысловой нагрузки
не несут.

Выберем для рассмотрения молекулярные частицы типа АВЛ, где
А � центральный атом, связанный с несколькими другими атомами

(например, в NH3), молекулами (например, в [Сг(Н20)6]3+) или ионами

(например, в [Hgl4]2'), условно обозначенными В.

Итак, мы выяснили, что молекула или молекулярный ион АВЛ имеет

в пространстве определенную форму. Если соединить центры ядер ато¬

мов, получится некоторая геометрическая фигура. От чего же зависит

форма молекулы, какой фактор определяет ее архитектуру, валентные

углы между связями В�А�В? Логично было бы предположить, что фор¬
му молекулы определяет число атомов В, связанных с атомом А. Сле¬

довательно, все молекулы типа АВ2 должны иметь одну форму, АВ3 �

другую и т. д. С появлением физических методов исследования, позво¬

ляющих экспериментально определять геометрию молекул, выяснилось,

что это не так. Молекула BF3, например, представляет собой правиль¬
ный треугольник, а молекула NH3 � пирамиду.

Для объяснения пространственного расположения атомов в молеку¬
ле используют теорию гибридизации Л. Полинга или теорию оттал¬
кивания валентных электронных пар Р. Гиллеспи.

С гибридизацией орбиталей атома углерода в органических вещест¬
вах вы знакомились в курсе химии 10 класса. Вспомним некоторые по¬

ложения этой теории.
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� Гибридизацией называют процесс взаимодействия

электронных орбиталей, приводящий к их выравниванию
по форме и энергии.

Гибридизации подвергаются только орбитали разных электронных

подуровней (например, s- и р-орбитали одного энергетического уров¬

ня), в результате чего за счет перекрывания гибридных орбиталей об¬

разуются ковалентные связи, совершенно одинаковые по длине и

энергии.
Какова движущая сила гибридизации: ведь этот процесс требует за¬

траты энергии? Гибридные орбитали обеспечивают более полное пере¬

крывание с электронными облаками других атомов, в результате чего

выделяется гораздо большее количество энергии, чем расходуется на

гибридизацию.
Для предсказания геометрической формы молекулы, образованной

атомом в том или ином состоянии гибридизации, на помощь приходит

теория отталкивания валентных электронных пар, созданная в 1957 г.

канадским физикохимиком Р. Гиллеспи. Сущность теории состоит в том,

что все электронные пары атома А в молекуле АВ�, будь то неподелен-

ные (несвязывающие) или образующие ковалентные связи (связываю¬
щие), отталкиваются друг от друга и стремятся расположиться в про¬

странстве как можно дальше одна от другой. Поэтому форма молекул
и молекулярных ионов определяется имеющимися в них электронными

парами, а не числом атомов. Рассмотрим варианты гибридизации ор¬
ганических и неорганических веществ, а также вопрос, могут ли при¬
нимать участие в гибридизации d-орбитали.

ТИПЫ ГИБРИДИЗАЦИИ ЭЛЕКТРОННЫХ ОРБИТАЛЕЙ

И ГЕОМЕТРИЯ МОЛЕКУЛ

sp-Гибридизация. Электронная конфигурация атома бериллия
4Be1s22s2. Для того чтобы образовать по обменному механизму две ко¬

валентные химические связи, например, в молекуле ВеС12, атом берил¬
лия переходит в возбужденное состояние 4Ве* 1s22s12p1:

-Be u
tl
2s

1s

t
t

2р энергия w 2p

.Be* tl 2s

В хлориде бериллия атом Be находится в состоянии sp-гибридиза-
ции, т. е. одна s- и одна р-орбитали «перемешиваются», образуя два

равноценных s/э-гибридных электронных облака:

+ !�

у
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Обе связи Be�Cl в молекуле совершенно равноценны, поскольку они

образованы не s- и р-орбиталями атома бериллия, а гибридными
sp-орбиталями. В молекуле типа АВ2, к числу которых относится моле¬

кула ВеС12, центральный атом обладает двумя электронными парами.
Максимально отталкиваясь друг от друга, они располагаются на одной
линии, при этом молекула приобретает линейную форму, валентный

угол В�А�В составляет 180°:

Cl Be Cl Cl Be Cl

Аналогичный тип гибридизации электронных орбиталей характерен и

для атома углерода, например, в оксиде углерода(1\/), циановодороде,
алкинах (при тройной связи). Все эти молекулы или фрагменты моле¬

кул относительно sp-гибридного атома углерода имеют линейное стро¬

ение.

£р2-Гибридизация. В возбужденном состоянии атом бора обладает
тремя неспаренными электронами, его электронная конфигурация

5В* 1s22s12p2:

U
т

t
t t

2р
энергия

2р
U 2s

5В* II 2s

Как вы знаете, в зр2-гибридизации задействованы одна s-орбиталь
и две р-орбитали внешнего энергетического уровня атома:

Состояние 5р2-гибридизации атома бора наблюдается в соединени¬

ях типа АВ3, например у фторида бора BF3. Три ковалентные связи

В�F образуются за счет перекрывания гибридных орбиталей атома бо¬

ра и электронных облаков p-типа атомов фтора. В соответствии с те¬

орией Гиллеспи три электронные пары бора максимально отталкивают-
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ся в пространстве, располагаясь в плоско¬

сти под углом 120°. Молекула фторида бо¬

ра, как и все частицы состава АВ3 с sp2-
гибридизацией центрального атома, пред¬
ставляет собой правильный треугольник

(рис. 22).
Подобную форму имеют анионы СО|�,

NO3, а также фрагменты молекул органиче¬
ских соединений, окружающие атом углеро¬

да, который находится в состоянии эр2-гиб-
ридизации (в алкенах, диенах, аренах,
альдегидах, кетонах, карбоновых кислотах).

вр3-Гибридизация. Тетраэдрическое строе¬
ние молекулы метана для вас уже хоро¬
шо известный факт. В результате взаимо¬

действия одной s-орбитали и трех р-орбита-
лей образуются четыре новые 5р3-гибрид-
ные орбитали:

Рис. 22. Строение молеку¬
лы фторида бора BF3

Н

В молекулярных частицах типа АВ4 (СН4, SiF4, NH4) атом А за счет

четырех зр3-гибридных орбиталей образует четыре ковалентные связи

с соседними атомами. Каждая связь � это пара электронов. Стремясь
к максимальному удалению друг от друга в пространстве, оси гибрид¬
ных орбиталей располагаются по направлению к вершинам правильно¬

го тетраэдра, при этом угол между осями, т. е. валентный угол В�А�В,
составляет 109°28' (рис. 23, а).

Вы, наверное, обратили внимание, что такой тип гибридизации ха¬

рактерен не только для элементов четвертой группы. В молекулах NH3,
PF3, катионе Н30+ электронные орбитали центрального атома также на¬

ходятся в состоянии sp3-гибридизации. Их отличие от молекулы, ска¬

жем, метана состоит в том, что, помимо трех электронных пар кова¬

лентных связей, атомы азота, фосфора, кислорода на одной из

гибридных орбиталей содержат неподеленную пару электронов. Давай¬
те обозначать такой тип молекул формулой АВ3Е, где символ Е как раз
и указывает на наличие у атома А одной несвязывающей электронной
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Рис. 23. Пространственное строение молекулы метана (а), аммиака (б) и во¬

ды (в). Заштрихованы орбитали, несущие неподеленные электронные пары

пары. Общее число электронных пар атома А равно четырем (три свя¬

зывающие, одна несвязывающая), их расположение тетраэдрическое, а

форма молекулы пирамидальная (рис. 23, б).
В молекулах воды и сероводорода центральный атом также окружен

четырьмя парами электронов и находится в состоянии зр3-гибридиза-
ции. Однако две пары электронов являются неподеленными, не участ¬

вуют в образовании связей. Как обозначить такой тип молекул? В со¬

ответствии с принятыми нами обозначениями: АВ2Е2. Каково рас¬
положение электронных пар в пространстве? Тетраэдрическое. Какую
форму имеют молекулы воды и сероводорода? Уголковую (рис. 25, в).

Почему же валентный угол В�А�В от метана к молекуле воды по¬

степенно уменьшается от 109°28' до 104°27'? Согласно теории отталки¬
вания валентных электронных пар неподеленные электронные пары от¬

талкивают другие пары сильнее, чем связывающие электроны,

т. е. наблюдается закономерность:

уменьшение | неподеленная пара
� неподеленная пара

силы I неподеленная пара
� связывающая пара

отталкивания Т связывающая пара
� связывающая пара

Из курса неорганической химии вы знаете, что атом фосфора может

проявлять валентность, равную пяти (например, в РС15), а сера бывает
шестивалентной (SF6). Для объяснения этого факта мы предполагали,

что при возбуждении атома происходит распаривание 3s- и Зр-элек-
тронов с участием Зс/-орбиталей. (Как вы думаете, почему элементы

второго периода такой возможности не имеют?)

[WTTTTT1т| з1 1 1
[ИЩП_!_ зр U�I зр

3s 3s

15P*[Ne]3s13p33of1 16S*[Ne]3s13p33d2

t t
3d



Дальнейшая логика рассуждений
вам уже понятна. Все связи Р�CI и

S�F в хлориде фосфора(\/) и фтори¬
де серы(\/1) по своим характеристи¬

кам совершенно равноценны, несмо¬

тря на то что должны быть образо¬
ваны за счет перекрывания орбита-
лей различных типов. Следовательно,
все орбитали центрального атома в

этих соединениях одинаковы. Но это

возможно только в результате про¬

цесса гибридизации, в котором за¬

действованы наряду с s- и р-орбита¬
лями электронные облака d-типа.

sp3d-Гибридизация. Общее чис¬

ло орбиталей, выравнивающихся по

форме и энергии, равно в данном

случае пяти. Значит, образуется пять

новых, гибридных облаков. В молеку¬
ле РС15 каждое из них участвует в об¬

разовании ковалентной связи с атомами хлора, поэтому центральный
атом фосфора окружен пятью связывающими электронными парами.

Соединения такого типа можно обозначить АВ5. Электронные пары «по¬

лучили команду» максимально удалиться друг от друга. Как они при
этом будут располагаться вокруг атома фосфора? Если вы дружите со

своим пространственным воображением, оно подскажет вам форму мо¬

лекулы АВ5 � это тригональная бипирамида. Обратите внимание, что в

молекуле есть два типа валентных углов Cl�Р�CI: 120° в плоскости

трех атомов хлора и 90° перпендикулярно этой плоскости (рис. 24).
Явление гибридизации встречается не только в мире сложных

веществ. Например, аллотропные модификации углерода различаются
типом гибридизации атомов. В кристаллической решетке алмаза

(рис. 25, а) атомы углерода находятся в состоянии зр3-гибридизации и

Рис. 24. Пространственное строе¬
ние молекулы РС15

а б в

Рис. 25. Структуры алмаза (а), графита (б) и фуллерена (в)
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образуют четыре прочные a-связи под углом 109°28', обусловливая не¬

обычайную прочность этого вещества.
В графите орбитали атома углерода находятся в состоянии sp2-гиб¬

ридизации. Структура этой аллотропной модификации образована пло¬

скими параллельными слоями из правильных шестиугольников (угол
С�С�С равен 120°), длина углерод-углеродных связей между слоями
значительно больше, они образуются за счет перекрывания негибриди-
зованных р-орбиталей (рис. 25, б). Отсюда вытекают и характерные для

графита свойства: малая механическая прочность, способность рас¬
щепляться на чешуйки, проводить электрический ток в направлении,

перпендикулярном плоскости шестичленных циклов.

Третье аллотропное видоизменение углерода
� карбин, мелкокрис¬

таллический порошок черного цвета, обладающий полупроводниковыми
свойствами. Молекулы карбина имеют линейную полимерную структу¬
ру, образованы длинными цепочками атомов углерода в состоянии

ер-гибридизации. Для таких полимерных цепей можно предположить

полииновую (�С=С�С=С�) или кумуленовую (=С=С=С=С=)
структуру.

Сравнительно недавно, в 1985 г. была получена удивительная алло¬

тропная форма углерода � сфера, образованная шестьюдесятью ато¬

мами углерода (С60). Каждый атом углерода связан с тремя другими

так, что сфера, подобно футбольному мячу, состоит из 12 правильных

пятиугольников и 20 правильных шестиугольников (рис. 25, в). Это со¬

единение получило название фуллерен в честь американского инжене¬

ра и архитектора Б. Фуллера, прославившегося созданием очень проч¬
ных сферических конструкций (например, геодезический купол
выставочного павильона в Сокольниках). Не составляет труда опреде¬

лить, что орбитали атомов углерода в этом соединении также находят¬

ся в состоянии зр2-гибридизации.

€J 1. Молекула ВеН2 согласно экспериментальным данным имеет

линейное строение. Укажите тип гибридизации атома бериллия
в данном веществе и число общих электронных пар.
2. Какую геометрическую форму имеют молекулы двух фтори¬
дов: BF3 и NF3? Ответ поясните.

3. Почему валентный угол Н�Э�Н в молекулах метана, амми¬

ака и воды уменьшается, несмотря на одинаковый тип гибри¬

дизации центрального атома?

4. По указанной типологии определите геометрическую форму

следующих частиц: CdBr2 (АВ2), NbCI5 (АВ5), [Cu(NH3)4]2+
(АВ4Е2), AsH3 (АВ3Е), АЮ13 (АВ3).
5. Молекула оксида cepbi(IV) S02 полярна, а дипольный момент

сульфида углерода CS2 равен нулю. На основе этих данных оп¬

ределите форму молекул.
6. Приведите примеры органических веществ, строение моле¬

кул которых напоминает строение различных аллотропных мо¬

дификаций углерода.
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§14. Растворы и дисперсные системы

ХИМИЧЕСКИЕ ВЕЩЕСТВА И СМЕСИ

Химики часто используют термин «система». Вспомните принцип
Ле Шателье: «Если на систему, находящуюся в состоянии химического

равновесия...» Что же такое система?

Химической системой называют вещество или сово¬

купность веществ, ограниченных от окружающей среды

реальными или воображаемыми границами и являющих¬

ся предметом рассмотрения с точки зрения их химиче¬

ского состава и свойств.

Классификацию химических систем с точки зрения их однородности

и состава можно представить в виде схемы.

Химические системы

Чистые вещества

ж' 'Ж
Простые Сложные
вещества вещества

Любое чистое вещество характеризуется постоянным составом (кро¬
ме бертоллидов) и всегда гомогенно (однородно). Если вещество со¬

стоит из одинаковых атомов, т. е. атомов одного и того же элемента,
его называют простым. В состав сложных веществ входят атомы двух
или более элементов.

Абсолютно чистых веществ в природе не существует. Как бы мы ни

старались очистить, например, воду, она будет содержать примеси дру¬
гих веществ, в частности растворенные в ней газы.

Даже незначительное количество примесей может существенно по¬

влиять на свойства веществ: их электро- и теплопроводность, темпера¬

туры кипения и плавления, реакционную способность. Вы знаете, что

очень чистое железо практически не подвергается коррозии на воздухе!
Единой классификации химических веществ по степени чистоты нет,

но выпускаемые промышленностью реактивы имеют маркировку (по
снижению содержания основного вещества): «осч» � особенно чистый,
«хч» � химически чистый, «чда» � чистый для анализа, «ч» � чистый.

Значительно чаще встречаются смеси, состоящие из двух или более

веществ. Смеси могут иметь произвольный состав.

Если смесь веществ однородна, т. е. между различными ее компо¬

нентами нет границы (поверхности) раздела, ее называют гомогенной.

Примером гомогенных смесей могут служить растворы. Смеси могут

состоять из веществ, которые практически нерастворимы или ограни¬

ченно растворимы друг в друге. Такие смеси называют гетерогенными

(неоднородными). Примером гетерогенной системы может служить мо¬

локо: мелкие капельки жира в водной среде.
Огромное значение в природе, технике, промышленности, быту име¬

ют гомогенные системы � растворы.

Смеси

Гомогенные Гетерогенные
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РАСТВОРЫ

Раствор представляет собой гомогенную систему, со-

я стоящую из растворителя, частиц растворенного веще¬

ства (одного или нескольких) и продуктов их взаимодей¬
ствия.

Что означает последнее уточнение? Образование раствора � это

физико-химический процесс, т. е., помимо распределения частиц одно¬
го вещества среди частиц другого, могут происходить химические яв¬
ления: диссоциация электролита, образование сольватов (в водных

растворах
� гидратов).

Например, аммиак прекрасно растворяется в воде. В водном рас¬

творе молекулы аммиака за счет неподеленной электронной пары ато¬

ма азота могут образовывать одну водородную связь с молекулой во¬

ды
� образуются гидраты состава NH3 � Н20. Эти молекулярные частицы

окружены полярными молекулами воды � гидратированы. Гидратная
оболочка способствует разрыву связи О�Н примерно в каждой стоты¬

сячной частице гидрата аммиака � происходит электролитическая дис¬
социация. Образующиеся ионы также окружены гидратными оболочка¬
ми. За счет присутствия в растворе гидроксид-анионов его среда
щелочная:

Понятия «растворитель» и «растворенное вещество» достаточно ус¬
ловны. Растворителем считают то вещество, агрегатное состояние ко¬

торого не изменяется при образовании раствора. Например, в систе¬

мах аммиак � вода, нитрат серебра � вода растворителем является

вода, несмотря на то что в 65%-ном растворе нитрата серебра массо¬

вая доля соли больше, чем воды. Если же раствор образовался при
смешении газа с газом, жидкости с жидкостью, твердого вещества с

твердым веществом, растворителем считают тот компонент, которого в

растворе больше. Если одним из компонентов раствора является вода,
ее чаще всего и считают растворителем. Например, 60%-ную азотную
кислоту привычнее считать водным раствором HN03, а не раствором

воды в азотной кислоте.

Растворы всегда однородны и по агрегатному состоянию могут пред¬
ставлять собой газ, жидкость или твердое вещество. Да-да, оказывает-
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ся, твердые растворы тоже бывают! Любые газы смешиваются друг с

другом в любых соотношениях. Такие растворы чаще называют газовы¬

ми смесями. В жидкостях могут растворяться газы, другие жидкости и

твердые вещества (агрегатное состояние таких растворов жидкое), ана¬

логично существуют растворы газов, жидкостей и твердых веществ в

твердых веществах. Например, при кристаллизации расплава серебра
и золота можно получить твердые растворы различного состава.

Понятно, что в любом растворе одно вещество «раздроблено» в сре¬
де другого до мельчайших частиц: молекул или ионов. Такие частицы
невозможно увидеть даже «вооруженным» глазом, поскольку их разме¬

ры не превышают 5 нм (5* 10-9 м).
В зависимости от состояния растворенного вещества растворы под¬

разделяют на:

молекулярные (растворы неэлектролитов) � растворы глюкозы или

сахарозы в воде, иода в бензоле, белого фосфора в сероуглероде;
молекулярно-ионные (растворы слабых электролитов) � водный

раствор азотистой кислоты, раствор уксусной кислоты в этаноле;

ионные (растворы сильных электролитов) � водные растворы нит¬

рата калия, гидроксида натрия, хлороводорода.

Раствор, в котором данное вещество при заданной температуре
больше не растворяется, называют насыщенным. Обычно раствори¬
мость веществ выражают максимальной массой растворенного вещест¬

ва в 100 г растворителя с указанием температуры. Например, при
20 °С растворимость в воде сульфата бария составляет 2,4-10�4 г/100 г,

сульфата кальция � 0,203 г/100 г, сульфата магния � 44,5 г/100 г. Пер¬
вое вещество условно считают нерастворимым в воде (менее 0,1 г на

100 г воды), второе � малорастворимым (от 0,1 до 1,0 г на 100 г во¬

ды), третье � хорошо растворимым (более 1 г на 100 г воды).

Существует несколько способов выражения концентрации растворов:
массовая и объемная доли, молярная и нормальная концентрации,
титр. С этими величинами вы уже познакомились.

ПОНЯТИЕ И КЛАССИФИКАЦИЯ ДИСПЕРСНЫХ СИСТЕМ

Далеко не все вещества растворимы друг в друге, т. е. образуют ис¬

тинные растворы. Конечно, можно искусственно измельчить одно веще¬

ство и распределить его в объеме другого, но в любом случае такая

система будет гетерогенной. Например, можно «разбить» жидкость на

мельчайшие капельки и распылить их в газовую среду (допустим, с по¬

мощью аэрозольного баллончика). Раствором полученную систему на¬
звать нельзя, даже мельчайшая капелька жидкости будет отделена от

газа поверхностью раздела двух фаз: жидкой и газообразной. Анало¬

гичную систему представляет собой зубная паста: мелкие частицы

твердого вещества распределены в жидкости. Подобное состояние ве¬

ществ получило название дисперсной системы.

Дисперсными называют гетерогенные системы, в кото¬

рых одно вещество в виде очень мелких частиц равно¬

мерно распределено в объеме другого.
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То вещество, которое распределено в объеме другого, называют

дисперсной фазой. Другое вещество, представляющее собой непре¬

рывную фазу, носит название дисперсионной среды.
В зависимости от агрегатного состояния дисперсной фазы и диспер¬

сионной среды различают восемь типов дисперсных систем (табл. 3).
В зависимости от размеров частиц дисперсной фазы различают гру¬

бодисперсные системы (взвеси) с размерами частиц более 500 нм и

тонкодисперсные (коллоидные растворы, или коллоиды) с размерами
частиц от 1 до 100 нм.

Дисперсные системы классифицируют также по степени взаимодей¬
ствия между дисперсионной средой и дисперсной фазой. Если такое

взаимодействие выражено очень слабо, систему называют лиофобной
(в случае воды � гидрофобной). Примером гидрофобной системы мо-

Табл и ца 3

Разновидности дисперсных систем

Дисперсионная
среда

Дисперсная
фаза

Название

дисперсной
системы

Примеры дисперсных
систем

Газ

Жидкость Аэрозоль
Туман, облака, карбюратор¬
ная смесь бензина с возду¬

хом в двигателе автомобиля

Твердое
вещество

Аэрозоль Дым, смог, пыль в воздухе

Газ Пена Газированные напитки, взби¬

тые сливки

Жидкость Жидкость Эмульсия

Молоко, майонез, жидкие

среды организма (плазма

крови, лимфа), жидкое со¬

держимое клеток (цитоплаз¬
ма, кариоплазма)

Твердое
вещество

Золь,

суспензия

Речной и морской ил, стро¬

ительные растворы, пасты

Твердое
вещество

Газ Твердая пена

Керамика, пенопласты, по¬

лиуретан, поролон, порис¬
тый шоколад

Жидкость Гель

Желе, желатин, косметичес¬

кие и медицинские средства

(мази, тушь, помада)

Твердое

вещество
Твердый золь

Горные породы, цветные

стекла, некоторые сплавы

95



жет служить «баритовая каша» � осадок сульфата бария, получаемый
смешиванием растворов, содержащих катион бария и сульфат-анион.
Если же дисперсная фаза и дисперсионная среда «тяготеют» друг к

другу (например, образуют водородные связи), возникает лиофильная
(гидрофильная) дисперсная система. Такие системы образуются само¬

произвольно и очень устойчивы. К ним относят растворы высокомоле¬

кулярных соединений, например белков. Многие глобулярные белки

диспергированы в водных растворах до отдельных молекул, но, по¬

скольку их размеры составляют десятки нанометров, раствор нельзя
считать истинным � это дисперсная система.

ГРУБОДИСПЕРСНЫЕ СИСТЕМЫ

Коэффициент растворимости карбоната кальция (мела) очень мал

(6,2* 10~4 г на 100 г воды). Попробуем получить из этого вещества и

воды дисперсную систему. Как можно более тщательно разотрем мел

в ступке, перенесем в стакан с водой и перемешаем. Получим мутную
жидкость � дисперсную систему, называемую суспензией. Однако

пройдет немного времени, и мел осядет на дно стакана � жидкость
станет прозрачной. Под действием силы тяжести частицы твердого ве¬

щества седиментируют. Это веское доказательство того, что наша си¬

стема получилась грубодисперсной. Подумайте, как еще можно полу¬

чить дисперсную систему карбонат кальция�вода. Возможно, кто-то из

вас предложит химический способ: пропускание углекислого газа через

известковую воду (раствор гидроксида кальция). Действительно, рас¬
твор мутнеет. Полученная система также оказывается грубодисперсной,
поскольку через непродолжительное время в результате седиментации

карбоната кальция она расслоится.

Грубодисперсные системы с твердой дисперсной фазой и

2 жидкой дисперсионной средой называют суспензиями.

Суспензиями являются многие краски, побелка, строительные рас¬
творы (цементный раствор, бетон). Особую группу составляют грубоди¬
сперсные системы, в которых концентрация дисперсной фазы относи¬
тельно велика. Примерами таких систем могут служить пасты (в том

числе зубная), кремы, мази.

Суспензии, в которых седиментация идет очень медленно из-за ма¬

лой разности в плотностях дисперсионной среды и дисперсной фазы,
называют взвесями. Вода из грязной лужи, сколько ее ни отстаивай,
всегда остается мутноватой: в ней во взвешенном состоянии находят¬
ся мельчайшие частицы пыли.

Грубодисперсную систему можно получить из двух несмешивающих-
ся друг с другом жидкостей. Если несколько капель растительного мас¬
ла энергично взболтать в пробирке с несколькими миллилитрами воды,

образуется мутная дисперсная система � эмульсия. Расслоится ли

она со временем? Конечно, ведь это грубодисперсная система.

Примерами эмульсий могут служить некоторые смазочно-охлаждаю¬

щие жидкости, пестициды, лекарственные и косметические средства.
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Например, медики практикуют внутривенное вливание жировых эмуль¬
сий для энергетического обеспечения голодающего или ослабленного

организма. Типичные биологические эмульсии
� это капельки жира в

лимфе, молоко. Млечный сок каучуковых деревьев (латекс) тоже эмуль¬
сия. В химической технологии широко применяют эмульсионную поли¬

меризацию как основной метод получения каучуков, полистирола, по-

ливинилацетата.

КОЛЛОИДНЫЕ СИСТЕМЫ

Коллоиды занимают промежуточное положение между грубодисперс¬
ными системами и истинными растворами.

Возникновение коллоидной химии как науки связано с именем анг¬

лийского химика Т. Грэма. В 1861 г. он изучал проникновение жидкос¬
тей через полупроницаемые мембраны и на основе наблюдений пред¬
ложил делить все вещества на кристаллоиды (способны к

кристаллизации и проникновению через поры мембраны) и коллоиды

(соответственно не способны ни к тому, ни к другому). Сам термин
«коллоид», предложенный Грэмом, в переводе с греческого означает

«подобный клею». Кстати, термины «золь» и «гель» введены в химиче¬

ский лексикон также Грэмом.
Впоследствии русские ученые Н. Г. Борщев и П. П. Веймарин дока¬

зали несостоятельность деления веществ на кристаллоиды и коллоиды.
Они установили, что одно и то же вещество в зависимости от условий
может образовывать как истинные, так и коллоидные растворы. Но тер¬

мин «коллоид» сохранился.

Дисперсные системы чрезвычайно многообразны (табл. 3). Можно
сказать, что они составляют основу всего живого мира. Распространен¬
ность их в быту, технике, промышленности также очень велика.

Большое значение имеют коллоидные системы для биологии и ме¬

дицины. В состав любого живого организма входят твердые, жидкие и

газообразные вещества, находящиеся в сложнейших взаимоотношени¬

ях друг с другом и окружающей средой. Цитоплазма клеток обладает
свойствами, характерными как для жидких, так и студнеобразных ве¬

ществ. С химической точки зрения организм в целом
� это сложная

совокупность многих коллоидных систем.

Если частицы дисперсной фазы достаточно малы, коллоидная сис¬

тема напоминает истинный раствор, отсюда и происходит название �

коллоидный раствор. Такая система образуется, например, при рас¬

творении небольшого количества яичного белка в воде.

Коллоидные растворы, как правило, опалесцируют
�

рассеивают па¬

дающий свет за счет частиц дисперсной фазы, размеры которых срав¬
нимы с длиной волны излучения. При этом коллоидный раствор при ос¬

вещении как бы светится сам. Характерным проявлением опалесценции
является эффект Тиндаля. Он заключается в появлении в коллоидном

растворе светящейся дорожки при пропускании через него луча света.

Если налить в прозрачный стакан под большим напором воду из-под

крана и осветить ее лучом лазерной указки, мелкие пузырьки воздуха
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будут рассеивать свет, указывая его путь рубиновым отсветом. Прой¬
дет не больше минуты

� вода отстоится, лазерный луч пройдет через
воду, не оставив следа. Аналогичный эффект можно наблюдать, если

брызнуть на пути лазерного луча немного аэрозоля.

Существует несколько основных способов получения коллоидных
растворов. Первый из них � дисперсионный, а проще говоря, дробле¬
ние вещества на мелкие частицы в дисперсионной среде или вне ее.

Такое дробление можно осуществлять механически с помощью специ¬
альных машин � коллоидных мельниц. Так получают, например, тушь,

жидкие акварельные, водоэмульсионные и вододисперсионные краски.

Дробление можно производить при помощи электрического тока (кол¬
лоидные растворы серебра, золота, платины) или ультразвука (колло¬
идные растворы гипса, графита, смол).

Второй способ получения коллоидов � химический, он основан на

проведении различных реакций, в результате которых образуются не¬

растворимые в жидкости вещества.

При сливании очень разбавленных растворов нитрата серебра и хло¬

рида натрия удается получить коллоидный раствор хлорида серебра:

AgN03 + NaCI = АдСЦ + NaN03

При сливании растворов тиосульфата натрия и кислоты можно полу¬
чить коллоидный раствор серы:

Na2S203 + 2HCI= 2NaCI + Н20 + S02 + SJ,

Восстановлением соли золота формальдегидом получают коллоид¬
ный раствор этого металла:

2NaAu02 + ЗНСНО + Na2C03 = 2Au| + 3HCOONa + NaHC03 + H20

Важнейшими типами коллоидных систем являются золи и гели.

Золи � это коллоидные системы, в которых дисперсионной средой
является жидкость, а дисперсной фазой � твердое вещество. Отдель¬
ные частицы золя изолированы друг от друга дисперсионной средой.
С течением времени они могут укрупняться, сталкиваясь друг с другом.
Такое явление получило название коагуляции. В результате действия
силы тяжести эти частицы выпадают в осадок � происходит их седи¬

ментация.

Кроме коагуляции, при длительном хранении гидрофильные золи мо¬

гут превращаться в гели � особое студнеобразное коллоидное состо¬

яние. При этом отдельные частицы золя связываются друг с другом,

образуя сплошную пространственную сетку. Внутрь ячеек сетки попа¬

дают частицы растворителя. Получается, что дисперсная фаза и дис¬

персионная среда меняются ролями! Твердая фаза становится непре¬

рывной, а частички жидкости � изолированными. Дисперсная система

теряет свою текучесть, приобретая новые механические свойства. При
нагревании гель может вновь превратиться в золь.

Гели широко распространены в нашей повседневной жизни. Любому
известны пищевые гели (зефир, мармелад, холодец), косметические

(гель для душа, кремы), медицинские (мази, пасты). Однако немногие
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Рис. 26. Обратимые процессы превращения золя в гель и твердый коллоид

знают, что хрящи, сухожилия, волосы представляют собой биологичес¬

кие гели, а опал, жемчуг, сердолик, халцедон
�

минеральные.
Для некоторых гелей характерно явление синерезиса (расслоения)

�

самопроизвольного выделения жидкости. При этом пространственная
сетка геля уплотняется, ее объем уменьшается, образуется так назы¬

ваемый твердый коллоид. Схематично эти процессы представлены на

рисунке 26.

Чаще всего с явлением синерезиса приходится бороться, поскольку
именно оно определяет сроки годности пищевых, косметических, ме¬

дицинских гелей. Например, при длительном хранении мармелад или

торт «Птичье молоко» выделяют жидкость, становятся непригодными к

употреблению. Однако в некоторых случаях синерезис
� великое бла¬

го. Благодаря биологическому синерезису мы наблюдаем такое явле¬

ние, как свертывание крови, суть которого состоит в превращении рас¬

творимого белка фибриногена в нерастворимый � фибрин.
Процессы, изображенные на рисунке 26, являются обратимыми. Из

твердого коллоида желатины (продукта белкового происхождения) при
набухании в теплой воде образуется студнеобразный гель � желе. Но

в кулинарных рецептах всегда предупреждают: нельзя доводить желе

до кипения, иначе гель превратится в золь, и дисперсная система

вновь приобретет текучесть.

1. Молоко и сливочное масло представляют собой эмульсии. В

чем их принципиальное различие с точки зрения природы дис¬

персной фазы и дисперсионной среды?
2. Многие пищевые продукты, лекарственные и косметические

средства, напитки, представляющие собой коллоидные систе¬

мы, перед употреблением рекомендуется взбалтывать. С какой

целью? Что происходит с такими системами при хранении? Как
называют этот процесс?
3. Как отличить истинный раствор от коллоидного?
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Глава 3

ХИМИЧЕСКИЕ РЕАКЦИИ

§15. Классификация химических реакций

ПОНЯТИЕ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ. ЯДЕРНЫЕ РЕАКЦИИ

Вы изучаете химию уже четвертый год, и у вас было достаточно вре¬
мени убедиться в том, что химия � наука удивительная! Химия изуча¬
ет не только свойства, но и превращения одних веществ в другие, стре¬
мится использовать такие процессы для получения соединений с
новыми полезными свойствами, а также для получения различных ви¬

дов энергии.

Изучение химии вы начали именно с того, что научились отличать
химические явления от физических.

Химические реакции, или химические явления,� это

процессы, в результате которых из одних веществ обра¬
зуются другие, отличающиеся от исходных по составу
или строению.

Рассматривая простые явления, вы научились проводить четкую гра¬

ницу между химическими реакциями и физическими процессами. Горе¬
ние метана � это явление химическое, поскольку происходит превра¬

щение одних веществ (метана и кислорода) в другие (углекислый газ и

воду). А вот таяние льда
� явление физическое, так как молекулы во¬

ды при разрушении кристаллической решетки не изменяются.

На самом деле резкой грани между химическими и физическими яв¬

лениями не существует. Например, при растворении в воде хлороводо-

рода происходит разрыв ковалентной полярной связи между атомами

водорода и хлора, т. е. протекает электролитическая диссоциация.
В результате состояние вещества изменяется, образуются новые час¬

тицы
�

гидратированные катионы гидроксония и хлорид-анионы:

HCI + Н20 *=* Н30+ + Cl-

Налицо образование новых частиц из двух исходных веществ, т. е.

химическая сущность явления. Однако выделить образующиеся продук¬
ты в индивидуальном состоянии не представляется возможным, такую
систему можно разделить только на исходные вещества � хлороводо-

род и воду. А это уже признак физического явления. Компромисс най¬

ден легко: электролитическую диссоциацию принято называть физико¬
химическим процессом.

При протекании химических реакций не происходит изменения чис¬

ла атомов того или иного элемента, взаимопревращения изотопов.

Другое дело ядерные реакции.
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Вы уже имеете представление о том, каким образом из атомов од¬

ного химического элемента образуются иные атомы. Ядерные реакции
можно условно разделить на три основных типа.

Расщепление ядер. При бомбардировке элементарными частицами
тяжелые ядра могут распадаться на два ядра других элементов. Напри¬
мер, облучение урана-235 потоком нейтронов приводит к образованию
ядер атомов криптона и бария, а также двух нейтронов, способных вы¬

зывать цепную ядерную реакцию

2|U + In � 90«г + >**Ва + 2In

Термоядерный синтез. При высоких температурах ядра атомов мо¬

гут соединяться в более тяжелые ядра:

?Н + *Н � «Не + q/i

Ядерный обмен заключается в захвате ядром атома одной частицы
и излучении другой элементарной частицы:

1?N+£He � 1р + ]Н

Большинство ядерных реакций сопровождается выделением колос¬
сального количества энергии, что и обусловливает их соответствующее
применение.

Классификация химических реакций гораздо более многопланова, в

ее основу могут быть положены различные признаки: число и состав

реагентов и продуктов реакции, тепловой эффект, обратимость и др.
Любые из этих признаков могут быть отнесены к реакциям с участием
как неорганических, так и органических веществ.

КЛАССИФИКАЦИЯ РЕАКЦИЙ ПО ЧИСЛУ И СОСТАВУ

РЕАГИРУЮЩИХ ВЕЩЕСТВ

В неорганической химии реакции, протекающие с изменением со¬

става реагирующих веществ, принято делить на четыре основных типа.

Реакции соединения � это реакции, при которых из двух или бо¬
лее исходных веществ образуется одно новое сложное вещество.

Обратите внимание, что исходные вещества могут быть как просты¬

ми, так и сложными. Примеры реакций такого типа � горение фосфо¬
ра, взаимодействие оксида углерода(Н) с хлором, получение азотной
кислоты из оксида азота(1У), взаимодействие оксида кальция с водой

(гашение извести):

4Р + 502 = 2Р205
СО + Cl2 = СОС12

4N02 + 02 + 2Н20 = 4HN03
СаО + Н20 = Са(ОН)2

Реакциями разложения называют реакции, при которых из одного
исходного сложного вещества образуется два или более новых

вещества.
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Очевидно, что образующиеся вещества в реакциях такого типа мо¬

гут быть как простыми, так и сложными. Для вас не составит труда при¬

вести уравнения множества реакций разложения, например:

2HI = Н2 + 12
f,Mn09

2КСЮ3 �2 2KCI + 302
t

(Cu0H)2C03 = Cu0 + H20 + C02

Реакциями замещения называют процессы, в которых атомы про¬
стого вещества замещают атомы какого-нибудь элемента в сложном

веществе.

Поскольку в реакциях замещения в качестве одного из реагентов
обязательно участвует простое вещество, практически все превраще¬
ния такого типа являются окислительно-восстановительными. Примеры
реакций замещения могут иллюстрировать некоторые химические свой¬
ства металлов и неметаллов:

Zn + H2S04 = H2f + ZnS04
t

2AI + Fe203 � 2Fe + Al203

2CuO + С = 2Cu + C02
H2S + Br2 = 2HBr + S|

Реакциями обмена называют такие реакции, при которых два слож¬
ных вещества обмениваются своими составными частями.

Реакции обмена могут протекать непосредственно между двумя ре¬
агентами без участия растворителя:

Si02 + 4HF = SiF4 + Н20
H2S04 + 2КОН = K2S04 + 2Н20

Реакции обмена, протекающие в растворах электролитов, принято
называть реакциями ионного обмена. Такие реакции возможны лишь в
том случае, если одно из образующихся веществ является слабым эле¬

ктролитом, выделяется из сферы реакции в виде газа или труднорас¬

творимого вещества (правило Бертолле):

NaN02 + HCI = NaCI + HN02, или H+ + N02 = HN02
NH4CI + КОН = KOI + NH3f + H20, или NH4+ + OH� = H20 + NH3f

AgN03 + NaCI = АдСЦ + NaN03, или Ag+ + СГ = AgCI|

Следует отметить, что предполагаемое образование в результате ре¬
акции ионного обмена малорастворимого соединения не является до¬
статочным условием ее протекания. Подобные реакции в большинстве

случаев невозможны, если одно из исходных веществ также малорас¬
творимо в воде:

Са3(Р04)2 + Na2C03
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В неорганической химии существует группа специфических реакций,

протекающих без изменения качественного состава вещества. Напри¬
мер, многочисленные аллотропные превращения простых веществ:

302 ^ 203
кислород озон

|3-Sn a-Sn
белое олово серое олово

Возможно ли нечто подобное для сложных неорганических веществ?
Да, такие превращения встречаются. При изменении температуры не¬

которые твердые вещества способны переходить из одного кристалли¬

ческого состояния в другое, т. е. изменять тип кристаллической решет¬
ки. Этот экзотический тип реакций называют полиморфным
превращением. Например, красные кристаллы иодида ртути(М) при на¬

гревании превращаются в вещество желтого цвета того же состава, при

охлаждении протекает обратный процесс:
нагревание

Hgl2 =* Нд12
охлаждение

красный желтый

Встречаются неорганические вещества, способные при внешнем

воздействии изомеризоваться. В качестве примера приведем хорошо
вам известную изомеризацию цианата аммония в мочевину при нагре¬
вании в водном растворе:

NH4OCN «=* (NH2)2CO

Следует отметить, что все разнообразие реакций в неорганической
химии невозможно охватить рамками приведенной выше классифика¬
ции. (О классификации реакций в органической химии подробно
рассказано в учебнике 10 класса, § 8.)

КЛАССИФИКАЦИЯ РЕАКЦИЙ ПО ИЗМЕНЕНИЮ СТЕПЕНЕЙ

ОКИСЛЕНИЯ АТОМОВ

Существуют реакции, протекающие без изменения степеней окисле¬

ния химических элементов. К ним относят реакции ионного обмена,
многие реакции разложения и соединения (если среди исходных ве¬

ществ и продуктов реакции нет простых веществ):

2NaOH + H2S04 = Na2S04 + 2Н20
t

СаС03 = CaO + С02
BaO + Н20 = Ва(ОН)2

В органической химии также встречаются реакции, в ходе которых
все элементы сохраняют свои степени окисления. Это, например, ре¬
акции этерификации, превращение предельных одноатомных спиртов в
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галогеналканы, получение первичных аминов из галогеналканов и ам¬

миака:

НСООН + СН3ОН *=ь HCOOCHg + Н20
CHgOH + HCI CH3CI + Н20

CH3CI + 2NH3 � CH3NH2 + NH4CI

Реакции, в результате которых изменяются степени окисления хими¬

ческих элементов, называют окислительно-восстановительными.

Напомним, что процесс отдачи электронов называют окислением

(легко запомнить, так как слова «отдача» и «окисление» начинаются на

одну букву). Соответственно принятие (взятие) электронов
� это про¬

цесс восстановления.

Исходное вещество, содержащее окисляющийся элемент, называют

восстановителем. Окислителем называют вещество, в составе кото¬

рого содержится восстанавливающийся элемент, т. е. тот, что отнима¬

ет электроны у другого элемента. Сказанное выше справедливо для

межмолекулярных окислительно-восстановительных реакций, в которых

окислителем и восстановителем являются различные исходные веще¬

ства:

Юё

5Na2S03 + 2КМп04 + 3H2S04 = 5Na2S04 + K2S04 + 2MnS04 + 3H20

В приведенной выше реакции в качестве восстановителя выступает
сульфит натрия, окислителем является перманганат калия. Строго го¬

воря, окислительно-восстановительные свойства проявляют соответст¬

вующие анионы: SO|� и Мп04, причем важную роль играет кислотность

среды, но для классификации данного типа реакций это не имеет зна¬
чения.

Примером межмолекулярной окислительно-восстановительной реак¬
ции с участием органического вещества может служить окисление эти¬

лового спирта до уксусного альдегида раствором бихромата калия в

кислотной среде:

ЗСН3�СН2�ОН + К2Сг207 + 4H2S04�ЗСНд�C+1 + K2S04 + Cr2(S04)3 + 7Н20

Н

Обратите внимание, мы опять говорим, что это реакция окисления,
имея в виду повышение степени окисления углерода в субстрате. При
этом очевидно, что процесса окисления без одновременного восста¬

новления другого элемента быть не может.

Бывает так, что и окисляющийся, и восстанавливающийся элементы

входят в состав одного и того же вещества. Подобные реакции назы¬

вают внутримолекулярными. Примером может служить разложение ди¬

хромата аммония � красивая имитация извержения вулкана:
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I t t

(NH4)2Cr207 = N2 + Cr203 + 4H20

Внутримолекулярные окислительно-восстановительные реакции

встречаются и в органической химии. Взрыв тринитрата глицерина со¬

провождается изменением степеней окисления трех элементов � угле¬
рода, азота и отчасти кислорода:

СН2�О�N02
ol +5 +4 0 0

4СН�О�N02 �12С02 + 6N2 + 10н20 + 02

СН2�О�N02

Как вы знаете, процессы окисления и восстановления всегда следу¬

ют рука об руку, иными словами, восстановление одного атома всегда

сопровождается окислением другого. Однако встречаются реакции, в

ходе которых изменяются степени окисления только одного химическо¬

го элемента. Если при этом степень окисления «расходится», т. е. и по¬

нижается, и повышается, реакцию называют диспропорционировани-

ем. Например, взаимодействие хлора с горячим раствором гидроксида

калия � реакция диспропорционирования, поскольку хлор и повышает

свою степень окисления от 0 до +5, и понижает от 0 до -1:

3C°I2 + 6КОН = 5KCI + КСЮ3 + ЗН20

КЛАССИФИКАЦИЯ РЕАКЦИЙ ПО ТЕПЛОВОМУ ЭФФЕКТУ

Протекание химических реакций в большинстве случаев сопровожда¬
ется выделением или поглощением энергии. Это может быть световая

энергия (электромагнитное излучение), звуковая энергия � от легкого

потрескивания до оглушительного взрыва. Однако с практической точ¬

ки зрения наибольший интерес представляет выделение или поглоще¬

ние теплоты в ходе реакции.

Как вы знаете, реакции, протекающие с выделением тепловой энер¬
гии, называют экзотермическими, с поглощением теплоты � эндо¬

термическими.
Тепловым эффектом реакции называют количество теплоты, кото¬

рое выделяется или поглощается в результате химической реакции.

Уравнение реакции, в котором указан ее тепловой эффект, называ¬
ют термохимическим. Поскольку переход вещества из одного агрегат¬
ного состояния в другое также сопровождается затратой или выделе¬

нием теплоты, в термохимическом уравнении часто указывают
агрегатное состояние всех участников реакции:

Н2(г) + Cl2(r) = 2НС1(г) + 184,8 кДж

N2(r) + 02(г) = 2NO(r) - 180,6 кДж

СН2=СН�СН3(г) + Н2(г) СН3�СН2�СН3(г) + 124,1 кДж
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Значение теплового эффекта реакции удобно приводить в расчете

на 1 моль одного из участников реакции, поэтому в термохимических

уравнениях часто можно встретить дробные коэффициенты:

1/2N2(r) + 3/2Н2(г) = NH3(r) + 46,2 кДж /моль

Экзотермическими являются все реакции горения, подавляющее

большинство реакций окисления и соединения. Реакции разложения,
как правило, требуют затрат энергии. Но даже в данном параграфе вы

встретились с исключениями из этих правил: окисление азота кислоро¬
дом � эндотермическая реакция соединения, а разложение тринитра-
та глицерина сопровождается выделением теплоты.

КЛАССИФИКАЦИЯ РЕАКЦИЙ ПО ФАЗОВОМУ СОСТАВУ

ВЕЩЕСТВ

Прежде чем классифицировать реакции по данному признаку, вспом¬

ним, что собой представляет фаза какой-либо химической системы.

Фазой называют однородную по составу и свойствам

2 часть системы, которая отделена от других фаз поверх¬
ностью (границей) раздела.

Например, воздух представляет собой однофазную систему. Карбо¬
нат кальция в воде

� двухфазная система, твердые частицы карбона¬
та кальция отделены от жидкой фазы � насыщенного раствора этой

соли � поверхностью кристаллов. Если через данную суспензию про¬

пускать углекислый газ, система становится трехфазной, и в ней начи¬
нает протекать реакция образования гидрокарбоната кальция:

СаС03 + Н20 + С02 = Са(НС03)2
В результате реакции образуется растворимый в воде гидрокарбо¬

нат кальция, и система становится однофазной.
Смесь двух твердых веществ � оксида кальция и оксида крем-

ния(1\/) � представляет собой двухфазную систему.
По количеству фаз, которые образуют реагенты и продукты, все хи¬

мические реакции подразделяют на гомогенные и гетерогенные.

В гомогенных (однофазных) реакциях исходные вещества и продук¬
ты реакции находятся в одной фазе. Это все реакции между газооб¬

разными веществами с образованием газов, многие реакции, протека¬

ющие в растворах:

2СО(г) + 02(г) = 2С02(г)
СН4(г) + Cl2(r) � CH3CI(r) + НС1(г)

NaOH(p-p) + HCI(p-p) = NaCI(p-p) + Н20 (ж)
СН3СООН(р-р) + С2Н5ОН(р-р) з=* СН3СООС2Н5(р-р) + Н20(р-р)

Если хотя бы один из участников реакции (включая катализатор) на¬

ходится в иной фазе по сравнению со всеми остальными, реакцию на¬

зывают гетерогенной (многофазной).
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Дегидрирование 2-метилбутана до 2-метилбутадиена-1,3 � пример
гетерогенной каталитической реакции, несмотря на то что все исход¬
ные вещества и продукты реакции представляют собой газы. Но само

превращение происходит на поверхности твердого катализатора:

СН3�СИ�СН2�СН3
СГ2°3� *> СН2=С�СН=СН2 + 2Н2

СН3 СН3

Кстати, любая реакция с участием твердого вещества является ге¬

терогенной. Если смесь оксидов кальция и кремния нагреть, то проте¬
кает гетерогенная твердофазная реакция:

t
СаО + Si02 = CaSi03

Реакции в гетерогенных системах протекают на границе раздела
фаз, поэтому на их скорость очень существенное влияние оказывает

степень измельчения твердых веществ.
Если к гексену-1 добавить бромную воду, мы получим гетерогенную

систему из двух жидких фаз, так как эти жидкости практически не рас¬

творимы друг в друге. Однако на границе раздела протекает реакция

СН2=СН�СН2�СН2�СН2�СН3+Вг2^
�>-СН2Вг�СНВг�СН2�СН2�СН2�СН3

Если жидкости интенсивно встряхнуть, бромная вода в образовав¬
шейся эмульсии обесцветится значительно быстрее.

КЛАССИФИКАЦИЯ РЕАКЦИЙ ПО УЧАСТИЮ КАТАЛИЗАТОРА

Если, для того чтобы реакция протекала с достаточной скоростью
или в нужном направлении, используют катализатор, реакцию называ¬
ют каталитической.

Например, варьируя катализатор, из этанола можно получить самые

разнообразные практически ценные продукты:

ALO,

сн3�сн2�он � сн2=сн2 + Н20
о

Си //

СН3�СН2�ОН � СН3�С + Н2т
\
н

2СН3�сн2�онн��- сн3�сн2�о�сн2�сн3 + Н20
ZnO, Сг20,

2СН3�СН2�ОН СН2=СН�СН=СН2 + 2Н20 + Н2|

Каталитические реакции используют в важнейших многотоннажных
химических производствах: в получении серной и азотной кислот, ам¬

миака, в нефтепереработке, синтезе стереорегулярных полимеров и др.
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Все биохимические процессы,

протекающие в клетках живых ор¬
ганизмов, идут с участием биоло¬

гических катализаторов
� фер¬

ментов. Такие реакции называют

ферментативными. Современная
биотехнология использует фер¬
ментативные процессы в промыш¬

ленном масштабе для получения
продуктов питания (сыры, дрожжи,
пиво), лекарственных препаратов
(пенициллин), химических веществ

(молочная кислота, акриламид)
(рис. 27).

Без участия катализаторов про¬
текают реакции, которые принято

называть некаталитическими. Вы

без труда можете привести при¬

меры таких реакций.

ОБРАТИМЫЕ И НЕОБРАТИМЫЕ ХИМИЧЕСКИЕ РЕАКЦИИ

К необратимым относят те химические реакции, продукты которых

не могут взаимодействовать с образованием исходных веществ. Ины¬

ми словами, реакция в данных условиях может протекать только в од¬
ном направлении.

Как ни странно, необратимых реакций не так много. К ним можно

отнести, например, горение метилового спирта:

2СН3ОН + 302 � 2С02| + 4Н20

Гетерогенная реакция получения ацетилена из карбида кальция так¬

же необратима:

СаС2 + 2Н20 � НС = СНТ + Са(ОН)2

Обратимые реакции протекают в данных условиях как в прямом, так
и обратном направлениях.

Стрелки обратимости в уравнениях таких реакций как раз и указы¬

вают на возможность протекания взаимодействия в прямом и обратном
направлениях:

кат., t, р

2S02 + 02< - �>- 2S03

СН3ОН 4- HCI =*=* CH3CI + Н20

Обратимость химических реакций создает много проблем в химиче¬

ской технологии. При прохождении через колонну синтеза смесь азота
и водорода лишь на 15�17% превращается в аммиак. Затем продукт
реакции приходится отделять от непрореагировавших газов и вновь

возвращать эти газы в реактор.

Рис. 27. Ферменты играют важную
роль в производстве сыра, вина и

хлеба
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Кроме того, обратимость реакций, протекающих в живых организ¬
мах, � это основа важнейших природных процессов обмена веществ.

1. Приведите примеры реакций соединения, разложения, заме¬

щения, обмена с участием воды в качестве исходного вещества.

2. Оцените возможность протекания реакций ионного обмена

между веществами.

а) МдС03 + СН3СООН� г) ZnS + HCI��

б) ВаС03 + Na2S04�� д) CH3COONa + КОН�

в) AgN03 + KF��

3. По какому механизму протекают реакции между вещест¬

вами?

а) СН3�СН2�СН3+С12�

H2S04
б) С6Н6 + HN03

� �^

О
//

в) СНо�С + HCN��

\
н

г) СН2=СН�СН3 + НВг��

Составьте уравнения реакций.
4. Какие из процессов, схемы которых приведены ниже, явля¬

ются окислительно-восстановительными?

а) C6H5N02 + (NH4)2S�C6H5NH2 + S + NH3 + H20
б) Fe(OH)3�FeO(OH) + H20
в) (Ni0H)2C03�^NiO + C02 + H20
r) (NH4)2Cr207-^N2 + Cr203 + H20

Составьте уравнения окислительно-восстановительных реакций.
5. При сжигании 4,65 г анилина выделилось 170 кДж теплоты.

Рассчитайте тепловой эффект реакции для одного моля ани¬

лина.

6. При сплавлении 18 кг известняка с кварцевым песком обра¬
зовалось 20 кг силиката кальция. Вычислите массовую долю

карбоната кальция в известняке.

7. При окислении 11,5 г неизвестного кислородсодержащего

органического вещества образовалась предельная однооснов¬
ная карбоновая кислота массой 15 г, для нейтрализации кото¬

рой потребовалось 58,8 мл раствора гидроксида калия (плот¬
ность 1,19 г/мл) с массовой долей КОН 20%. Какое вещество
было взято для окисления?

8. Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно

осуществить следующие превращения:

карбонат кальция �� оксид кальция �� гидроксид кальция ��

�� бромид кальция �� хлорид кальция �� ортофосфат кальция

109



Назовите тип каждой реакции с точки зрения числа и состава

реагентов. Укажите, какие из реакций сопровождаются значи¬

тельным поглощением и выделением тепла.

9. Укажите возможные катализаторы следующих реакций: а) ги¬

дратация ацетилена; б) синтез аммиака; в) окисление этилена

до оксида этилена; г) нитрование бензола азотной кислотой;
д) взаимодействие алюминия с иодом.

§16. Термодинамика химических реакций

ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ ХИМИЧЕСКОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ

Прочитав название параграфа, вы, наверное, подумали, что перепу¬
тали книги и взяли в руки учебник физики. Ведь именно на уроках фи¬
зики вы пытались понять, что такое термодинамика и зачем она нуж¬

на. Никакой ошибки здесь нет. Две естественные науки
� химия и

физика � настолько тесно переплетены, что имеют два пограничных

раздела: физическую химию и химическую физику. Что же касается тер¬

модинамики, то эта наука необходима в любой области знаний: физи¬
ке, химии, биологии, технике.

Точное определение термодинамики сухо и даже скучновато.

Термодинамика � это наука, изучающая законы обме¬
на энергией между системой и окружающей средой.

Само название произошло от двух греческих слов: termos � теплый,
теплота и dynamikos � сила, движение. Поначалу объектом изучения
термодинамики было превращение теплоты в другие виды энергии.

Химическая термодинамика изучает превращение энергии в ходе хи¬

мических реакций и физико-химических процессов (например, раство¬
рения, диссоциации, изменения агрегатного состояния вещества).

Значение термодинамики состоит в том, что она дает ответы на во¬

просы: возможен ли тот или иной процесс? Как нужно изменить усло¬

вия, чтобы он стал осуществим на практике? В каком направлении бу¬
дут протекать изменения в рассматриваемой системе и когда они

достигнут своего предела?
Физик, прежде чем приступить к созданию сложнейшего ядерного

реактора, воспользуется термодинамическими расчетами для опреде¬

ления возможности получения энергии выбранным способом. Химик не

начнет синтезировать гипотетическое вещество с комплексом полезных

свойств, прежде чем не получит от термодинамики утвердительный от¬
вет о возможности его синтеза. Биологу термодинамика помогает ра¬
зобраться в тайнах природы, создавшей удивительный механизм энер¬
гетического обмена живой клетки. И конечно, всякий работающий
механизм � это результат превращения какого-либо вида энергии в

работу, а следовательно, объект изучения термодинамики.
Любой объект, который является предметом рассмотрения с точки

зрения превращения энергии, называют термодинамической системой.
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Таблица 4
Типы термодинамических систем

Система Обмен энергией Обмен веществом

Изолированная Невозможен Невозможен

Закрытая Возможен Невозможен

Открытая Возможен Возможен

Различают три типа термодинамических систем в зависимости от их

возможности обмениваться с окружающей средой веществом и энер¬
гией. Вещества в закрытом сосуде, термоизолированном от окружаю¬

щей среды, � пример изолированной системы. Если позволить содер¬
жимому этого сосуда отдавать теплоту в окружающее пространство или

нагреваться за счет внешнего источника теплоты, система становится

закрытой. Если к тому же появляется возможность добавлять в сосуд
или удалять из него какие-либо вещества, систему называют открытой

(табл. 4).
Любая система характеризуется некоторым запасом энергии. Она

складывается из кинетической и потенциальной энергии всех частиц,

составляющих систему, и называется ее внутренней энергией (U). Аб¬
солютное значение внутренней энергии измерить невозможно, а вот из¬

менение ее в системе (AL/) можно найти достаточно просто. Сколько ли¬

тров воды в озере? Определить невозможно. Вылейте в озеро полное

ведро воды из колодца
� воды в реке станет ровно на 10 л больше.

В изолированной термодинамической системе запас внутренней
энергии постоянен. Для систем другого типа его можно пополнить из¬

вне, равно как и получить от системы на собственные нужды. Сущест¬
вует два основных способа изменения внутренней энергии: передача
теплоты (О) и совершение работы (И/). Если система отдает в окру¬
жающую среду теплоту или совершает работу против внешних сил, вну¬
тренняя энергия уменьшается. Обратными действиями можно попол¬

нить запас внутренней энергии системы.

Энергия системы, в которой протекает химическая реакция, также

изменяется. Представим себе, что в литровую банку с соляной кисло¬

той бросили несколько кусочков мрамора, а на горлышко надели хи¬

рургическую резиновую перчатку. Через некоторое время содержимое
банки нагреется, а выделяющийся углекислый газ совершит работу, за¬

ставив перчатку «проголосовать» за изучение термодинамики.
В термодинамике принята своя система обозначений, в том числе

для внутренней энергии, работы и теплоты. Если внутренняя энергия
системы уменьшается, то изменение энергии отрицательно, т. е.

AU < 0. Если в ходе процесса система отдает теплоту в окружающую

среду или сама совершает работу против внешних сил, то соответст¬

вующие величины также отрицательны: 0<0, И/<0. В том случае, ес¬
ли теплота поглощается извне или над системой совершают работу, эти

величины положительны: 0> 0, IV >0.

111



ПЕРВОЕ НАЧАЛО ТЕРМОДИНАМИКИ

Термодинамика базируется на трех законах, которые вслед за не¬

мецким физиком Рудольфом Клаузиусом называют началами. Первое
начало термодинамики вам хорошо известно. По сути это закон сохра¬

нения энергии, сформулированный еще Михаилом Васильевичем Ломо¬

носовым.

Существует несколько формулировок первого начала термодинами¬

ки, принятых в физике, теплотехнике, философии. Для нас важна фор¬
мулировка, приближенная к специфике рассматриваемого объекта �

системы, в которой протекает химическая реакция или физико-химиче-
ский процесс.

Изменение внутренней энергии системы при протекании

какого-либо процесса равно алгебраической сумме всех

видов энергии, которыми система обменивается с окру¬

жающей средой.

Математическое выражение первого начала термодинамики выглядит

следующим образом:
AU = Q + W

Какое отношение первое начало термодинамики имеет к химии? Са¬

мое непосредственное, поскольку позволяет теоретически рассчитать

тепловые эффекты любых реакций.
Давайте порассуждаем. Рассмотрим реакционную систему до нача¬

ла химического взаимодействия (т. е. исходные вещества) и после его

завершения (продукты реакции). И в начальном, и в конечном состоя¬

нии система обладает некоторым запасом внутренней энергии. При пе¬

реходе из начального состояния в конечное происходит разрыв хими¬

ческих связей в исходных веществах и образование новых связей,
присущих продуктам реакции. Первый процесс протекает с поглощени¬

ем энергии, второй � с выделением. Но это не значит, что величины

этих энергетических эффектов равны, следовательно, суммарная внут¬

ренняя энергия продуктов может быть больше или меньше, чем у ис¬

ходных веществ. Разность между этими значениями и является энерге¬
тическим эффектом химической реакции.

На что расходуется выделяющаяся энергия? Часть ее расходуется на

нагревание продуктов реакции и окружающей среды (стенок пробирки,
окружающего воздуха, двигателя автомобиля), а часть требуется для

совершения работы (выделяющиеся газы увеличивают собственный

объем, толкают поршни в двигателе автомобиля).
Первое начало термодинамики позволяет точно рассчитать, какое ко¬

личество топлива необходимо сжечь для получения нужного количест¬

ва теплоты, сколько электрической энергии может произвести химиче¬

ская реакция, протекающая в обыкновенной батарейке, какая часть

энергии, выделяющейся в результате сгорания топлива, может быть

превращена в работу двигателя.
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ЭНТАЛЬПИЯ И ТЕПЛОВОЙ ЭФФЕКТ РЕАКЦИИ

Как уже было сказано, за счет протекания в системе химической ре¬
акции может быть получена энергия или совершена полезная работа.
В большинстве случаев эта работа заключается в увеличении объема

газов, т. е. в преодолении сил внешнего давления. Значит, работу мож¬
но рассчитать по формуле W = -

р
� Д1/, где р � внешнее давление;

Д1/ � изменение объема системы.

Обратите внимание на знак «минус» в формуле: при увеличении объ¬
ема газов система сама совершает работу, т. е. «отдает» ее окружаю¬
щей среде; с точки зрения термодинамики эта работа отрицательна.

Следовательно, первое начало термодинамики можно записать в ви¬

де уравнения
AU = Q-p-AV

Представим себе, что химическая реакция с участием газов проте¬

кает в закрытом реакторе постоянного объема. Процессы, протекаю¬
щие при постоянном объеме, называют изохорными. В этом случае

AV'=0, значит, и произведение pAV также равно нулю. Кроме того, ес¬
ли химическая система состоит только из жидких или только из твер¬

дых веществ, изменением их объема в ходе реакции также можно пре¬

небречь: Д1/ ~ 0. Следовательно, количество теплоты, которое
выделяется (или поглощается) в изохорном процессе, равно изменению

внутренней энергии:
AU = QV,

где Qv � количество теплоты, выделяющееся при изохорном процессе.

Многие химические реакции совершаются в открытых сосудах, т. е.

при постоянном давлении (такие процессы называют изобарными). В

этом случае система имеет возможность увеличивать свой объем, т. е.

слагаемое pAV в первом начале термодинамики не равно нулю. Учиты¬

вая, что изменение внутренней энергии есть разность между ее значе¬
нием в конечном и исходном состояниях (AU-U2-U1), а изменение

объема AV не что иное, как V2-Vv выполним некоторые математичес¬

кие преобразования:

AU=Qp-pAV
U2-U, = Op-p(V2-V,)

Qp = (U2 + PV2)-(Ui+pV,)t

где Op � количество теплоты, выделяющееся при изобарном про¬
цессе.

Таким образом, тепловой эффект изобарного процесса совпадает с
изменением в ходе реакции значения суммы (некоторой термодинами¬
ческой функции) U + pV. В первых скобках значение данной функции в

конечном состоянии, во вторых скобках � в начальном. Эта очень по¬

лезная функция получила название энтальпии или теплосодержания

системы:

H=U+pV
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Тепловой эффект изобарного процесса равен изменению энтальпии
системы в ходе реакции:

Ор = (U2 + pV2)
-

(U, +pV,) = H2~H,= AH

Обратите внимание, что только часть теплоты расходуется на нагре¬
вание системы (т. е. повышение ее внутренней энергии), другая часть

требуется для совершения работы.
Очень важно следующее замечание. Экзотермические реакции со¬

провождаются понижением энтальпии системы, для них АН < 0. Если

реакция эндотермична, то энтальпия системы в ходе ее повышается,

значение АН положительно.

АН<0 � реакция экзотермическая,
АН > 0 � реакция эндотермическая.

Обратите внимание, что знаки величин теплового эффекта и энталь¬

пии различны. И если мы говорили, что тепловой эффект экзотермиче¬
ской реакции синтеза аммиака О составляет 46 кДж/моль (т. е. поло¬

жителен), то изменение энтальпии данной реакции отрицательно:
АН = - 46 кДж/моль. Изменение энтальпии принято записывать не в

уравнении термохимической реакции, а после него. Сравните:

1/2 N2(r) + 3/2 Н2(г) = NH3(r) + 46 кДж/моль
тепловой эффект

1 /2 N2(r) + 3/2 Н2(г) = NH3(r) АН = - 46 кДж/моль
изменение энтальпии

Энергетические диаграммы для изобарных процессов (их называют

также энтальпийными диаграммами) можно изобразить так, как пока¬

зано на рисунке 28.

Тепловые эффекты реакций зависят и от температуры их проведе¬

ния, и от давления, и от агрегатного состояния исходных веществ и

продуктов реакции. Для того чтобы корректно сравнивать тепловые эф¬
фекты различных реакций, необходимо приводить их значения к одним

и тем же условиям. Для этого введено понятие «стандартное состоя-

Н Н

АН<0 ДН>0

ход реакции ход реакции

Рис. 28. Энтальпийные диаграммы экзотермической (слева) и эндотермической
(справа) реакций
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ние». Для индивидуальных жидких и кристаллических веществ за стан¬

дартное состояние принято реальное состояние данного вещества при

определенной температуре и давлении 1 атм (101 325 Па). Например,
при 20 °С (293 К) для калия и бензола стандартными состояниями бу¬
дут калий кристаллический и бензол жидкий. Строго говоря, темпера¬
тура не входит в понятие стандартного состояния, однако большинст¬
во современных справочных данных «привязано» к температуре 25 °С

(298 К), которую надо рассматривать как температуру сравнения.
Более сложны определения стандартного состояния газов и раство¬

ров, энтальпийные характеристики которых рассчитаны для бесконеч¬
ного разряжения или разбавления.

Если все участники процесса находятся в стандартном состоянии, то

любая характеристика этого процесса, например энтальпия, принима¬

ется как стандартная.

Отнесение физической величины или значения функции к стандарт¬
ным условиям обозначают знаком «нуль» справа вверху у соответству¬
ющего символа. Например, запись АН° означает изменение энтальпии

реакции в стандартных условиях. Допускается называть эту величину
стандартной энтальпией или стандартным тепловым эффектом реакции.

РАСЧЕТ ЭНТАЛЬПИИ РЕАКЦИИ. ЗАКОН ГЕССА
И СЛЕДСТВИЯ ИЗ НЕГО

Если реакция протекает между несложными молекулами с ковалент¬
ными связями, рассчитать ее энтальпию (тепловой эффект) достаточно

просто. Например, в реакции

Н2 + Cl2 = 2HCI

разрываются связи Н�Н и Cl�CI, образуются новые связи Н�CI. На

разрыв связи требуется затратить энергию, называемую энергией (или
энтальпией) связи. Некоторые значения энергий (стандартных энталь¬

пий) химических связей приведены в таблице 5.
По таблице находим:

АА7°Н_Н = 436 кДж/моль, ДН°а_а � 240 кДж/моль, АН°н_а = 430 кДж/моль

Для определения энтальпии реакции из суммарной энергии, затра¬
чиваемой на разрыв связей, необходимо вычесть энергию, которая вы¬

деляется при образовании новых связей:

АН°р.ции = АН0н_н + АН0CI_CI - 2АН°нс, = 1 � 436 + 1 � 240 - 2 � 430 = - 184 кДж

Поскольку энтальпия реакции отрицательна, процесс сопровождает¬
ся выделением теплоты, реакция экзотермическая. Обратите внимание,
что каждую энергию связи мы умножили на число молей данных свя¬
зей в уравнении реакции, поэтому размерность энтальпии килоджоуль,
и эта величина соответствует двум молям образовавшегося хлороводо-
рода. Мольная энтальпия реакции будет равна

- 92 кДж/моль.
К сожалению, приведенный выше способ расчета тепловых эффек¬

тов реакций в большинстве случаев неприменим к веществам с ион-
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Таблица 5
Значения энергий химических связей (АН°)

Энергия простых связей, кДж/моль

Элемент Н С N Р 0 S F CI Вг I

Н 436 416 391 322 467 347 566 430 366 299

С 356 285 264 336 272 485 327 285 213

N 160 200 201 � 272 193 � �

Р 209 340 � 490 319 264 184

0 146 � 190 205 � 201

S 226 326 255 213 �

F 158 255 238 �

CI 240 217 209

Вг 193 180

I 151

Энергия кратных связей, кДж/моль

С=С 598 C=N 616 С=0 695 N=N 418 N=0 632

С=С 813 C=N 866 С=0 1073 N=N 946 0=0 494

ным видом связей, да и для ковалентно построенных веществ сложно¬

го строения дает значительную погрешность.
Более общий способ расчета тепловых эффектов химических реак¬

ций основан на применении закона Гесса. Но прежде чем сформули¬
ровать этот закон, введем еще одно очень важное термодинамическое

понятие.

Рассмотрим химическую реакцию получения оксида углерода(1\/) из

простых веществ:

С (графит) + 02 (г) = С02 (г) АН0 = -394 кДж

Данную реакцию можно провести в калориметре, измерить ее эн¬

тальпию и привести значение к стандартным условиям. Она составля¬

ет -394 кДж/моль и отрицательна, поскольку реакция экзотермическая.
Тепловой эффект подобной реакции называют энтальпией образования
вещества.

Стандартной энтальпией (теплотой) образования
сложного вещества при данной температуре называют

тепловой эффект реакции получения одного моля его из

простых веществ, если все участники химического про¬

цесса находятся в стандартных условиях.
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Таблица 6
Стандартные энтальпии образования некоторых веществ

Вещество Н20 (г) Н20 (ж) HCI (г) S02 (г) спо
со '-у NH3 (г) СО (г)

АН°обр�
кДж/моль - 241,8 - 286,0 -92,3 - 296,9 - 395,2 -46,2 - 110,5

Вещество оогчэ "�Т СН4 (г) С2Н6 (г) С2Н4 (г) С2Н2 (г) H2S (г) NaCI (т)

Д«°обр.
кДж/моль - 393,5 -74,9 - 103,9 52,3 266,7 -20,2 -411,0

Аналогично стандартной энтальпией образования оксида кальция
при 298 К является тепловой эффект реакции:

Са (к) + 1 /202 (г) = СаО (к) АН°бр =
- 636 кДж/моль

Применимо ли данное понятие к соединениям, которые невозможно

получить непосредственно взаимодействием простых веществ? Да,
поскольку для определения их стандартных энтальпий образования есть
косвенные методы. Стандартные энтальпии образования известных ве¬

ществ приведены во всех справочных пособиях по физической химии

(табл. 6). Например, в справочнике мы можем найти значение стан¬

дартной энтальпии образования карбоната кальция при 298 К:

ДН°бр (СаС03) = - 1207 кДж/моль. Это величина теплового эффекта ги¬

потетической реакции:

Са (к) + С (к, графит) + 3/2 02 (г) = СаС03(к)

Обратим внимание, что в случае наличия у простого вещества алло¬

тропных модификаций за стандартное состояние принимают наиболее

устойчивую из них. Так, в случае углерода это графит, олова � олово

белое, серы � сера ромбическая и т. д. Единственное исключение сде¬

лано для фосфора: за стандартное состояние взят не наиболее устой¬
чивый красный фосфор Р (к, красный), а более реакционно-способный
белый Р (б, белый). Необходимо запомнить, что энтальпии образова¬
ния простых веществ считают равными нулю.

Каким же образом знание энтальпий образования веществ может

приблизить нас к расчету тепловых эффектов химических реакций?
В 1840 г. выдающийся русский химик Г. И. Гесс открыл основной за¬

кон термохимии.

Тепловой эффект химической реакции или физико-хими-
2 ческого процесса не зависит от пути перехода из на¬

чального состояния системы в конечное, а определяет¬

ся только природой и состоянием исходных и конечных

веществ.

Закон Гесса основан на выполнении первого начала термодинамики.
Энергия не может возникнуть ниоткуда и исчезнуть никуда, сумма теп¬
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ловых эффектов реакций не зависит от числа стадий и пути перехода
системы из состояния А в состояние Б:

A AH-J 4- ДН2+ АН3� AН4+ АН^

Давайте попробуем применить закон Гесса к следующим гипотети¬

ческим процессам. Пусть в качестве исходного состояния системы мы

имеем 1 моль кальция, 1 моль углерода (графита) и 3/2 моль молеку¬

лярного кислорода. Соединением сразу всех этих простых веществ те¬

оретически можно получить 1 моль карбоната кальция. Стандартная эн¬

тальпия этой реакции по определению будет называться стандартной
энтальпией образования карбоната кальция.

Тот же карбонат кальция можно получить иным путем. Сначала син¬

тезировать из простых веществ два оксида, причем суммарный тепло¬

вой эффект этих реакций будет равен Д/-/£брСаО(к) + ЛН°брС02 (г), затем

провести реакцию между этими оксидами и получить конечный продукт

СаС03. Тепловой эффект этого процесса обозначим А/-/£.ции. По закону
Гесса суммы тепловых эффектов перехода от простых веществ к конеч¬

ному не зависят от пути перехода и, следовательно, равны между со¬

бой. Наши рассуждения иллюстрирует следующая энергетическая диа¬

грамма:

А
Са,С,з/2 02

к

АН°обР (СаО) + АН°обР(С02)

i. к к

У г
АНобр(СэСОд)

Са0,С02
к V

АН р-ции

л г ^ г

СаС03

�

ход реакции
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Переведем наши рассуждения на основе закона Гесса на язык мате¬

матических формул:

ДН°брСаО (к) + ДН°обрС02(г) + ДНр.ции = ДН°обрСаС03(к), отсюда

АН°р.ции = А^брСаС03(к)
-

ДН°6рСаО(к)
-

Л^брС02(г) =
= - 1207-(-636)-(-384) = - 187 кДж

Отметим, что все величины отнесены к температуре 298 К.
За несколько минут мы рассчитали энтальпию реакции оксида каль¬

ция с оксидом углерода(1\/). Это и есть важнейшее следствие закона
Гесса.

Тепловой эффект химической реакции равен сумме стан-

§ дартных энтальпий образования продуктов реакции за
вычетом суммы стандартных энтальпий образования ис¬

ходных веществ:

ЬН°Р-ции = 2/АН£бр(продуктов)
-

2/АН°бр(исходных веществ)

При этом каждое значение энтальпии образования нужно умножить
на соответствующий коэффициент (/, j) в уравнении реакции.

Проиллюстрируем первое следствие из закона Гесса еще одним при¬
мером. Горение ацетилена протекает по уравнению

2С2Н2 (г) + 502 (г) � 4С02 (г) + 2Н20(г)

Воспользовавшись данными из таблицы 9, рассчитаем энтальпию
этой реакции:

А^-Ци� = 4АН°обрС02(г) + 2А^брН20(г)
-

2Д^брС2Н2(г)
-

5ДН°бр02 (г) =

= 4(� 393,5) + 2(- 241,8) - 2 � 266,7 - 5 � 0 = - 2591 кДж

В расчете на 1 моль ацетилена теплота его сгорания равна
- 1295,5 кДж/моль. Расчетное значение очень близко к эксперимен¬

тальному, составляющему
- 1299 кДж/моль.

Второе важное следствие закона Гесса заключается в том, что тепло¬

вой эффект прямой реакции равен по величине и противоположен по зна¬

ку тепловому эффекту обратной реакции. Итак, для разложения 1 моль

карбоната кальция потребуется затратить 187 кДж теплоты:

СаС03(к) = СаО(к) + С02 (г) - 187 кДж АН° = 187 кДж/моль

Организм человека � это уникальный «химический реактор», в кото¬

ром происходит множество разнообразных химических реакций. Их

главное отличие от процессов, протекающих в промышленных установ¬
ках, состоит в том, что в организме все реакции осуществляются в

«мягких условиях» (атмосферное давление, невысокая температура),
при этом образуется мало вредных побочных продуктов.

Процесс окисления органических веществ кислородом
� главный

источник энергии, а его основные конечные продукты
� углекислый газ

и вода, например:

Ci2H22011(k) + 1202(г) = 12С02(г) + 11Н20(г) АН0 = -5650 кДж/моль
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Если бы пища окислялась в организме быстро и полностью, то уже
несколько съеденных кусочков сахара вызывали бы перегревание. Но

биохимические процессы, суммарный тепловой эффект которых по за¬

кону Гесса не зависит от механизма и является постоянной величиной,
идут ступенчато, как бы растянуты во времени. Поэтому организм не

«сгорает», а экономно расходует эту энергию на процессы жизнедея¬
тельности.

Каждый человек должен хотя бы приблизительно представлять,
сколько энергии поступает в его организм с пищей и сколько расходу¬
ется в течение суток.

Одна из основ рационального питания такова: количество поступаю¬
щей с пищей энергии не должно превышать ее расход (или быть мень¬

ше) более чем на 5%, иначе нарушается обмен веществ. Энергетичес¬
кий эквивалент пищи � ее калорийность, выражаемая в килокалориях
на 100 г продукта. Энергетическую ценность часто указывают на упа¬
ковке продукта, ее можно найти в специальных справочниках по кули¬

нарии, а можно рассчитать на основании состава продукта. Независи¬
мо от природы белков, жиров и углеводов их энергетическая ценность
составляет соответственно 4,1; 9,0 и 3,9 ккал/г (1 ккал = 4,1840 кДж).

Расход энергии человеком зависит от его возраста, пола, интенсив¬

ности труда. Женщина в среднем затрачивает в сутки 2100�2500 ккал,
а мужчина � 2400�3000 ккал.

Наиболее полезно питание с невысокой калорийностью, но с нали¬

чием всех необходимых компонентов пищи: белков, жиров, углеводов,
минеральных веществ, витаминов, микроэлементов.

ЭНТРОПИЯ. ВТОРОЕ И ТРЕТЬЕ НАЧАЛА

ТЕРМОДИНАМИКИ

Мы неоднократно констатировали, что любые самопроизвольные из¬

менения в системе должны приводить к уменьшению ее энергии. Сле¬

довательно, если взаимодействие между веществами возможно, реак¬

ция должна сопровождаться выделением энергии, т. е. быть

экзотермической. Так и считали долгое время, полагая, что энтальпий-
ный фактор является единственным критерием самопроизвольного те¬

чения процесса.
Однако многие физико-химические процессы легко протекают само¬

произвольно, без нашего вмешательства, при этом являются эндотер¬
мическими. Если налить в блюдце немного ацетона, вскоре его запах

будет ощущаться по всей комнате, а блюдце окажется пустым. Пере¬
ход вещества из жидкого состояния в газообразное � процесс эндо¬

термический. Что заставляет ацетон испаряться? При растворении в

воде многих солей, например хлорида натрия или нитрата аммония,

происходит значительное охлаждение раствора. Какова при этом дви¬

жущая сила растворения? Тот же карбонат кальция, разлагаясь, погло¬

щает тепловую энергию из окружающей среды. Следовательно, энталь-

пийный фактор не единственный, определяющий общий запас энергии

в системе.
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Чтобы объяснить самопроизвольное
протекание эндотермических процес¬
сов, необходимо ввести еще одну тер¬

модинамическую функцию � энтро¬
пию. Обозначают эту функцию бук¬
вой S.

Энтропию можно рассматривать как

меру неупорядочности, хаотичности,

беспорядка частиц, составляющих сис¬

тему.
Проведем мысленно несложный экс¬

перимент. Два сосуда с различными га¬

зами соединены друг с другом трубкой
с краном (рис. 29). Если открыть кран,
газы начнут самопроизвольно переме¬

шиваться в результате диффузии. При Рис. 29. Смешивание газов под
этом суммарная энтальпия газов до и влиянием энтропийного фактора
после смешивания останется абсолют¬

но одинаковой. Что является движущей
силой процесса? Возрастание беспорядка в системе, увеличение ее эн¬

тропии (AS>0). Энтропийный фактор заставляет газы смешиваться, что

приводит к более хаотичному их распределению.

Приведенный пример является иллюстрацией второго начала термо-
динамики.Так же как и первое, оно имеет несколько формулировок,
из которых для нас более понятной является следующая:

?В любой изолированной системе самопроизвольно про¬

текают только те процессы, которые приводят к увели¬

чению энтропии.

Мы рады были бы воспользоваться новой термодинамической функ¬
цией для того, чтобы рассчитать, как изменится энтропия системы при

протекании какой-либо химической реакции или процесса. Но как это

сделать? Оказывается, что в некоторых случаях не так и сложно. Абсо¬
лютные значения энтропии при стандартных условиях для большинства
известных веществ определены и сведены в таблицу, фрагмент кото¬

рой мы приводим ниже.

Анализируя таблицу 7, можно заметить, что энтропия твердых ве¬

ществ значительно меньше, чем жидких, а та, в свою очередь, мень¬

ше, чем газообразных. Это легко объяснить, вспомнив, что энтропия
�

мера беспорядка в системе. В твердом веществе частицы расположе¬

ны в узлах кристаллической решетки, т. е. распределены в относитель¬

но строгом порядке. При плавлении кристаллическая решетка наруша¬
ется, беспорядок возрастает, однако частицы еще достаточно прочно
связаны между собой силами межмолекулярного взаимодействия. Пе¬

реход в газообразное состояние сопровождается полным хаосом поло¬

жения частиц в пространстве, причем этот беспорядок увеличивается с

повышением температуры.
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Таблица 7

Абсолютные значения стандартной энтропии S° некоторых веществ

при 298 К

Вещество Формула Энтропия, Дж/моль-К

Алмаз (к) С 2,4

Водород (г) Н2 130,6

Железо (к) Fe 27,2

Хлорид натрия (к) NaCI 72,4

Вода (к) Н20 48,0

Вода (ж) Н20 70,0

Вода (г) Н20 188,7

Оксид углерода(Н) со 197,5

Оксид углерода(1\/) CVJоо 213,7

Метан (г) сн4 186,2

Этен (г) С2Н4 219,4

Этан (г) с2н6 229,5

Пропан (г) ^3^8 269,9

Оксид кальция (к) СаО 39,7

Карбонат кальция (к) СаС03 92,9

Таким образом, процессы плавления и испарения, скажем воды, хо¬

тя и являются эндотермическими, но сопровождаются возрастанием

энтропии.

Воспользовавшись следствием из закона Гесса, можно определить

изменение энтропии в ходе химической реакции. Оно равно сумме аб¬
солютных значений энтропий продуктов реакции за вычетом аналогич¬

ной суммы для исходных веществ. Напомним, что значок «нуль» спра¬

ва вверху у символа энтропии означает стандартное ее значение. Не

забудьте учесть коэффициенты в уравнении реакции

ASp-umm = S/'S°(продуктов) - ^(исходных веществ)

Для реакции конверсии метана

СН4(г) + Н20(г) = СО(г) + ЗН2(г)

изменение энтропии составит:

AS°.um = S°(CO) + 3S°(H2) - (S°(CH4) + S°(H20)) =

=197,5 + 3-130,6-186,2-188,7 = 214,4 (Дж/К)
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Возрастание энтропии в ходе данной реакции связано с увеличени¬

ем суммарного объема газообразных веществ, стремящихся хаотичес¬

ки распределиться по всему объему реакционного сосуда.
Каким же образом получены значения энтропии, приведенные в таб¬

лице 10? Они вычислены на основании третьего начала термодина¬

мики.

Энтропия любого индивидуального вещества, существу¬
ющего в виде идеального кристалла при температуре,

равной абсолютному нулю, равна нулю.

Как видите, в отличие от других термодинамических функций (внут¬

ренняя энергия, энтальпия) энтропия обладает «точкой отсчета», что и

позволяет рассчитать ее абсолютное значение.
На основании второго начала термодинамики мы можем утверждать,

что самопроизвольно могут протекать только те процессы (в том чис¬

ле химические реакции), при которых происходит увеличение энтропии
системы. Следовательно, расчетом изменения этой функции (AS) мож¬

но воспользоваться для ответа на вопрос, будет протекать реакция или

нет. Это действительно так, однако есть одно «но». Сказанное справед¬
ливо лишь для изолированных систем. Вода в закупоренной бутылке
(закрытая система) на морозе самопроизвольно замерзает, при этом

энтропия уменьшается; в живом организме (открытая система) проис¬
ходит синтез белка из отдельных аминокислот, также сопровождающий¬
ся уменьшением энтропии.

Мы пришли к выводу, что вероятность протекания процесса опреде¬

ляют два фактора: энтальпийный и энтропийный. Самопроизвольному
течению реакции способствует понижение энтальпии и повышение эн¬

тропии системы. Нельзя ли объединить эти две функции в одну, чтобы
с ее помощью однозначно определять, дает ли термодинамика свое

«добро» на возможность осуществления процесса?

ЭНЕРГИЯ ГИББСА

Некоторые факты в химии трудно объяснить без знания термодина¬
мики. Почему, например, при нагревании медь соединяется с кислоро¬

дом, а оксид ртути, напротив, разлагается на ртуть и кислород?
450 °С 450 °С

2Cu + 02 = 2CuO 2НдО = 2Нд + 02 |

Почему фторид серебра растворим в воде, а хлорид серебра нерас¬
творим? Почему цинк, алюминий, свинец, образующие амфотерные ок¬

сиды и гидроксиды, реагируют со щелочами, а хром нет?

Pb + 2NaOH (конц.) + 2Н20 = Na2[Pb(OH)4] + H2f

Cr + NaOH (конц.) + H20

Ответить на эти вопросы не составит труда, если мы введем с ва¬

ми еще одну термодинамическую функцию, называемую изобарно-
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изотермическим потенциалом G. Вернее, раньше нас в конце XIX в.

это сделал выдающийся американский физико-химик, один из осново¬

положников химической термодинамики Дж. Гиббс. Эту функцию чаще
называют его именем � энергия Гиббса.

Изменение энергии Гиббса учитывает как энтальпийный, так и энт¬

ропийный факторы реакции и, кроме того, влияние температуры, кото¬

рое в первую очередь сказывается на значении энтропии:

AG = АН - Т- AS

Использовать данную функцию можно как для изолированных, так и

для закрытых систем, но только в том случае, если процесс протекает
при постоянных температуре и давлении (отсюда и название функ¬
ции � изобарно-изотермический потенциал).

VB закрытых системах при постоянных температуре и

давлении могут протекать только те процессы, которые

сопровождаются уменьшением энергии Гиббса (изобар¬
но-изотермического потенциала) системы.

Иными словами, если мы рассчитаем для предлагаемой реакции
значение AG и оно окажется больше нуля, реакция в данных условиях
невозможна, она запрещена термодинамически! Если же значение AG

будет отрицательным, реакция возможна.

Вернемся к нашей модельной реакции разложения карбоната каль¬

ция. Оценим вероятность ее протекания при 25 °С:

СаС03(к) = СаО(к) + С02(г)
Тепловой эффект данной реакции мы уже рассчитали: АН0 =

= 187 кДж. Легко догадаться, что энтропия в ходе реакции будет воз¬

растать
� из одного вещества образуется два новых, одно из которых

является газом:

А^р-ции = S°CaO(K) + S°C02(r) - S°CaC03(K) =

=39,7 + 213,7 - 92,9 = 160,5 Дж/К

Определим AG° реакции:

AG° = АН0 - Г-AS0 = 187-298-160,5-10 3= 139,2 кДж

Следовательно, при комнатной температуре карбонат кальция разла¬
гаться не будет.

Можно ли с помощью новой функции рассчитать температуру, при
которой реакция станет возможной? Конечно! Обязательным условием
этого является выполнение неравенства

де<0, т. е. &Н � Т-AS<0, Т>£= 'бо.б�дж/к� г>1165 к

Не проводя никаких экспериментов, мы в течение нескольких минут

получили важные практические результаты: при комнатной температу¬

ре разложение карбоната кальция невозможно, для начала реакции не¬

обходимо повысить температуру до 1165 К (до 892 °С).
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Несомненно, и без термодинамики вам известно об устойчивости
мела при комнатной температуре. Но подобные расчеты применимы
для решения гораздо более важных проблем.

Вы знаете, что алмаз и графит � аллотропные формы элемента уг¬
лерода. При 1800 °С в отсутствие кислорода алмаз превращается в гра¬

фит, протекает реакция аллотропизации, причем равновесие практиче¬
ски полностью смещено вправо:

1800°с

С(алмаз) <
> С (графит)

Как заманчиво было бы осуществить обратную реакцию! Вы думае¬
те, химики не пытались этого сделать? Все попытки были напрасны.
В начале XX в. на помощь пришла термодинамика. Расчет условий пе¬

рехода графита в алмаз занимает не более 5 мин. Оказалось, что для

этого требуются относительно невысокая температура (около 1500 °С),
но гигантские давления: от 40 тыс. атмосфер! Конечно, ни в одном ре¬

акторе создать такое давление невозможно. И все-таки решение есть,

причем простое, как все гениальное. Частички графита смешивали с

расплавленным железом (графит в нем не растворяется) и образовав¬
шуюся суспензию мелкими каплями добавляли в холодное масло. Же¬
лезо очень быстро кристаллизовалось, при этом его объем уменьшал¬
ся и внутри капли на мгновение создавалось громадное давление.

Образовавшиеся железные шарики растворяли в соляной кислоте, а

мелкие кристаллики алмазов отделяли от раствора. Безусловно, полу¬
чить таким способом ювелирный бриллиант невозможно. Искусствен¬
ные алмазы используют для изготовления металлорежущих инструмен¬

тов, шлифовальных порошков. Вспомните, что после известной

трагедии корпус атомной подводной лодки «Курск» разрезали мощной
струей воды с частичками искусственных алмазов.

Конечно, современные технологии получения алмазов гораздо более

совершенны, их синтезируют десятками тонн в год. Но именно термо¬
динамика «зажигает зеленый свет» для процессов, которые являются

основой не только промышленного производства, но и жизни на Земле.

1. Вычислите тепловой эффект реакции (ДН£_ции)
2N02 *=* 2NO + 02,

если известно, что АН°бр(N02) = 25,90 кДж/моль, ДН°бр(N0) =

= 90,40 кДж/моль.
2. Воспользовавшись данными таблицы 8, рассчитайте тепло¬

вые эффекты (ДЯ£_ции) следующих реакций:

а) N2 + 02 = 2NO

б) СН4 + 202 = С02 + 2Н20
в) 2HBr + Cl2 = 2HCI + Вг2
3. По закону Гесса на основании данных таблицы 9 рассчитай¬
те тепловые эффекты (ДН£_ЦИИ) следующих реакций:

а) СО(г) + Н20(г) - С02(г) + Н2(г)

9
�
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б) С2Н4(г) + Н2(г) � С2Н6(г)
в) 2H2S(r) + S02(r) = 3S(k) + 2Н20(ж)
г) С02(г) + С(к) - 2С0(г)

4. Возможно ли при стандартных условиях самопроизвольное

течение реакций?

а) С02(г) + Н2(г) = СО(г) + Н20(ж)
б) С2Н6(г) � С2Н2(г) + Н2(г)
в) 2СН4(г) + С02(г) � С2Н6(г) + СО(г) + Н20(ж)

Дайте мотивированный ответ, рассчитав с помощью таблиц 9

и 10 ДН°р_ции, ASp_UMM и Д6°р_ции.
5. Рассчитайте изменение энергии Гиббса при стандартных ус¬
ловиях для реакции

2Н202(ж) = 2Н20(ж) + 02(г)

по следующим данным: &Н°р ции
= � 211,43 кДж,

Д^р-Ции = 129 Дж/К
6. Воспользовавшись данными таблицы 9, рассчитайте энталь¬

пию образования пропана, зная тепловой эффект реакции

С3Н8(г) + 502 � ЗС02(г) + 4Н20(г); ДН£_ции
= - 2044,7 кДж

7. В биологическом полимере осуществляется превращение:

нативное состояние ^ денатурированное состояние

При повышении температуры равновесие сдвигается вправо.

Что можно сказать о знаке ДН° в соответствии с принципом

Ле Шателье? Зная, что величина Дв° данного процесса отри¬

цательна, определите знак AS0.

8. С помощью таблицы 10 рассчитайте AS0 реакции:

СН4(г) + Н20(г) � СО(г) + ЗН2(г)

§17. Скорость химических реакций

ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ ХИМИЧЕСКОЙ КИНЕТИКИ

Реакция между водородом и кислородом должна сопровождаться
значительным понижением свободной энергии Гиббса, т. е. термодина¬
мически возможна:

Н2(г) + 1/202(г) = Н20 (г) AG°98 =
- 107,7 кДж

Однако если мы смешиваем 1 моль водорода и 0,5 моль кислорода

при 25 °С, то через сто лет в системе удастся обнаружить... всего

1500 молекул воды! Теоретически реакция протекает, но практически ее

скорость почти равна нулю. Но стоит только через смесь пробежать
электрической искре, как раздастся мощный взрыв гремучего газа. Ре¬

акция завершится практически мгновенно!
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Этот пример показывает, что скорость реакции между одними и те¬

ми же веществами во многом зависит от условий ее проведения. Ес¬

ли же сравнивать различные реакции, то некоторые из них протекают

достаточно медленно, и заставить их протекать мгновенно невозможно

(например, образование гидрокарбоната кальция по уравнению

СаС03 + С02 + Н20 = Са(НС03)2). Напротив, отсрочить появление осадка

при сливании растворов хлорида бария и сульфата натрия на несколь¬

ко часов пока никому не удалось.

Раздел химии, который изучает скорость химических ре¬

акций, и ее зависимость от различных факторов, назы¬

вают химической кинетикой.

Что же понимают под скоростью химической реакции?
Предположим, некоторое взаимодействие протекает по схеме

А + В �> D

Как изменяются концентрации участников реакции в ходе процесса?
На рисунке 30 представлены возможные зависимости молярной кон¬

центрации одного из исходных веществ (сА) и продукта реакции (cD) от

времени.
В начальный момент концентрация исходного вещества была макси¬

мальной, а продукта в системе еще не было. По мере протекания ре¬
акции содержание исходных веществ уменьшается, а концентрация

продукта реакции увеличивается. Чем быстрее протекает процесс, тем

значительнее изменяются концентрации реагентов в единицу времени.

Рис. 30. Зависимость концентраций исходного вещества и продукта реакции от

времени
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� Изменение концентрации одного из участников реакции
в единицу времени называют средней скоростью хи¬

мической реакции:

СА2 СА1
_
_

СВ2 СВ1
_

СР2 СР1

Т2 T-j Tg T-j Т^2 T-j
= +� (моль/л � с)

Для того чтобы рассчитать среднюю скорость реакции, необходимо
изменение концентрации вещества Ас разделить на промежуток време¬

ни Ат, за который это изменение произошло.

Почему перед дробью стоит знак «минус»? Поскольку концентрация
исходного вещества в ходе реакции уменьшается, разность сА2

-

сА1
меньше нуля. Знаменатель дроби т2

-

т1 положителен. В химии не при¬
нято оперировать отрицательными скоростями реакций, поэтому при
выражении средней скорости реакции через концентрации исходных
веществ перед дробью ставят знак «минус». Понятно, почему его не
ставят перед выражением скорости через нарастание концентрации ве¬

щества D.

Скорость химической реакции имеет размерность концентрации, от¬

несенной к единице времени.
Понятие «концентрация» применимо лишь к гомогенной системе.

Следовательно, приведенное выше определение скорости применимо
только для гомогенных реакций: газофазных или протекающих в рас¬

творах.
В гетерогенных реакциях взаимодействие протекает на границе раз¬

дела двух фаз. Для таких реакций скорость определяется изменением

количества вещества в единицу времени на единице поверхности раз¬
дела фаз:

Вернемся к рисунку 37. В промежутке времени от г, до т2 скорость

реакции не постоянна. Учитывая форму графика зависимости с = f(r),
можно утверждать, что скорость реакции постепенно уменьшается. В

некоторых случаях, кроме среднего значения скорости, необходимо
знать и ее истинную величину в момент времени т.

Величина скорости в каждый момент времени определяется преде¬

лом, к которому стремится выражение Ас/Ат при Ат�� 0, т. е. произ¬

водной концентрации. Таким образом, истинная скорость реакции есть

первая производная концентрации участника реакции по времени:

В каждый момент времени скорость реакции равна тангенсу угла на¬
клона касательной к кривой c = f(r) в данной точке (рис. 30).

Наше небольшое погружение в кинетику химических реакций пока¬

зало, насколько для серьезного изучения химии необходимо хорошее
знание математики.

Изменение количества вещества, по которому определяют скорость

химической реакции,
� это внешний фактор, наблюдаемый исследова¬

(моль/с � м2)
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телем. По сути, все процессы осуществляются на микроуровне. Для то¬

го чтобы частицы прореагировали, они, как минимум, должны столк¬

нуться. Причем столкнуться эффективно: не разлететься, как мячики, в

разные стороны, а так, чтобы в них разрушились или ослабли сущест¬
вующие связи и смогли образоваться новые. Для этого реагирующие

частицы должны обладать достаточной энергией.
Расчетные данные показывают, что, например, в смеси двух газов

частота столкновений молекул при атмосферном давлении и комнатной

температуре настолько велика, что все реакции должны были бы про¬
текать практически мгновенно. Но ведь это не так! Значит, лишь не¬

большая доля столкновений оказывается результативной. Причина это¬

го явления кроется в следующем.

Молекулы реагирующих веществ обладают неодинаковым запасом

энергии. Часть из них движется (за счет теплового движения и соуда¬

рений) с большими скоростями, их кинетическая энергия велика. Неко¬

торые после очередного «лобового» столкновения почти останавлива¬

ются; через мгновение их ожидает удар другой частицы. Чтобы
столкновение реагирующих молекул было эффективным, их суммарная

энергия должна превышать некоторую величину, индивидуальную для
каждой реакции. Таких «горячих» молекул, энергия которых превышает
среднюю энергию частиц в системе, немного. Но именно их столкно¬
вение приводит к образованию нового вещества.

Минимальный избыток энергии, которым должны обла¬

дать частицы исходных веществ по сравнению со сред¬

ней энергией молекул, чтобы произошло их результатив¬
ное столкновение, называют энергией активации Еа.

Таким образом, на пути всех частиц, вступающих в реакцию, имеет¬
ся энергетический барьер, равный энергии активации. Если барьер не¬

велик, то большинство частиц может его преодолеть, поэтому скорость
реакции высокая. Так протекают многие реакции ионного обмена в рас¬
творах электролитов. Если же энергия активации значительна, реакция
протекает медленно.

В качестве примера рассмотрим взаимодействие двух газообразных
веществ � водорода и паров иода:

Н2(г) + 12(г) = 2Н1(г) АН0 = - 18,8 кДж

Стандартная энтальпия реакции отрицательна, следовательно, син¬

тез иодоводорода является экзотермическим процессом. Реакция про¬
текает с невысокой скоростью, что свидетельствует о значительной

энергии активации. Экспериментально найдено, что она составляет

167,4 кДж/моль.
Почему столкновение молекул водорода и иода, не обладающих до¬

статочным запасом энергии, не приводит к получению продукта? На что

расходуется энергия активации?
Об изменении энергии системы в ходе взаимодействия можно су¬

дить по диаграмме, представленной на рисунке 31. Подобную зависи¬
мость иногда называют энергетическим профилем реакции.
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Рис. 31. Энергетический

профиль реакции синте¬

за иодоводорода

Если несильно толкнуть навстречу друг другу два пластилиновых ша¬

рика, после столкновения они практически не изменятся. При энергич¬
ном соударении произойдет деформация и шарики слипнутся.

Нечто подобное происходит при столкновении молекул. Если соуда¬
рение «недостаточно энергично», электронные оболочки атомов взаим¬
но отталкиваются, молекулы разбегаются, как бильярдные шары. При
столкновении частиц, суммарная энергия которых велика, происходит
взаимопроникновение электронных оболочек, в результате чего начина¬

ют образовываться новые связи между атомами, а имеющиеся связи �

ослабевать. В таком переходном состоянии образуется промежуточная
частица, которую называют активированным комплексом. Звездочка

указывает на то, что такая частица находится в возбужденном состоя¬

нии, очень активна, ее энергия
�

«макушка» энергетического профиля
реакции. Выделить такую частицу в индивидуальном состоянии невоз¬

можно, поэтому ее формулу записывают в квадратных скобках:

Н I

I + I
Н I U

н �I

н �I

реагенты активированным
комплекс

продукты

Понятно, что на образование активированного комплекса требуются
затраты энергии. Находясь на вершине энергетического профиля реак¬
ции, активированный комплекс имеет две возможности дальнейшего
превращения. Он может вернуться к исходному состоянию, что будет
равносильно отсутствию реакции, а может «скатиться под горку»,

превратившись в две молекулы иодоводорода. Образование новых

связей Н�I будет сопровождаться выделением энергии, равной
186,2 кДж/моль.
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Разность между затраченной на образование активированного ком¬
плекса энергией и ее выигрышем при образовании конечного продук¬

та и составляет энтальпию реакции:

АН0 =167,4 кДж/моль
- 186,2 кДж/моль =

- 18,8 кДж/моль

Возможен ли обратный процесс? В принципе да, только энергия ак¬

тивации обратной реакции выше, чем прямой. Если «прочитать» диа¬

грамму на рисунке «в обратном направлении», нетрудно понять, что

энергия активации обратной реакции составляет 186,2 кДж/моль. И
опять взаимодействие сопровождается образованием активированного
комплекса. Какой с точки зрения теплового эффекта будет реакция раз¬
ложения иодоводорода? Конечно, эндотермической:

АН = Еа2 � £а1 = 186,2 - 167,4 = 18,8 кДж

Мы подтвердили справедливость следствия из закона Гесса: тепло¬

вой эффект прямой реакции равен по величине и противоположен по

знаку тепловому эффекту обратной реакции.
В заключение сделаем вывод: многие реакции практически неосуще¬

ствимы, поскольку их энергия активации очень высока.

Наличие энергетического барьера имеет огромное значение для на¬

шей жизни. Представьте себе последствия того, что все термодинами¬
ческие разрешенные реакции протекали бы с минимальной энергией
активации. Кислород воздуха реагировал бы со всем, что может гореть

или окисляться. Все органические вещества за считанные секунды пре¬

вратились бы в углекислый газ и воду. Таким образом, окружающий мир
и мы сами существуем только благодаря наличию естественного

барьера � энергии активации, не позволяющей многим реакциям
протекать со значительными скоростями.

ЗАКОН ДЕЙСТВУЮЩИХ МАСС

Впервые гипотезу о взаимосвязи между массами реагентов и вре¬
менем течения реакции выдвинул в 1865 г. Н. Н. Бекетов: «...притяже¬

ние пропорционально произведению действующих масс». Эта гипотеза

нашла свое подтверждение в основном законе химической кинетики,

сформулированном в 1867 г. норвежскими учеными К. Гульдбергом и

П. Вааге и названном законом действующих масс.

Скорость химической реакции при постоянной темпера¬
туре прямо пропорциональна произведению концентра¬
ций реагирующих веществ.

Для гипотетической реакции аА + ЬВ �* dD + еЕ математическое вы¬

ражение закона действующих масс имеет вид

V � к � сда � свь,

где v � скорость химической реакции; с � концентрация вещества,

моль/л; а, b � коэффициенты в уравнении реакции.
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Подобные выражения называют кинетическими уравнениями реак¬

ций. Коэффициент пропорциональности к в кинетическом уравнении
называют константой скорости химической реакции. Она численно

равна скорости химической реакции при концентрациях реагирующих
веществ, равных 1 моль/л.

Необходимо отметить, что совпадение показателей степени в кине¬
тическом уравнении с коэффициентами в уравнении реакции справед¬
ливо только для реакций, представляющих собой элементарный акт
и уравнения которых отвечают реальному столкновению молекул. Для
сложных реакций эти величины определяются экспериментально и

могут быть дробными числами.

Например, кинетическое уравнение реакции синтеза фосгена

СО(г) + Cl2(r) �* СОС12(г)
записывают так:

v - к � с(СО) � с(С\2)

Для реакции разложения иодоводорода

2HI(r) = Н2(г) + 12(г)

соответствующее кинетическое уравнение будет таким:

v= к-с2(И\)

Показатель степени, в которую возведена концентрация вещества в

кинетическом уравнении, называют частным порядком реакции или по¬

рядком реакции по данному веществу. Сумму частных порядков реак¬
ции называют ее общим порядком.

Например, окисление оксида азота(М) до оксида азота(1\/) протекает
по уравнению

2NO(r) + 02(г) = 2N02(r)
В соответствии с законом действующих масс запишем:

v = /c-c2(N0)-c(02)

Порядок данной реакции по оксиду азота(М) равен 2, по кислороду

порядок первый. Общий порядок реакции равен трем.
В соответствии с этим признаком все реакции подразделяют на ре¬

акции первого, второго и третьего порядка.

Реакции первого порядка � это процессы распада двухатомных мо¬

лекул на атомы (Вг2�*2Вг), ядерные реакции, реакции изомеризации,
например:

СН3�СН2�СН2�СН3(г)^СН3�СН�СН3(г); v=k- с(С4Н10)

сн3
Чаще всего встречаются реакции второго порядка:

КОН(р-р) + СН3Вг(р-р)^СН3ОН(р-р) + КВг(р-р),
v = к � с(КОН) � с(СН3Вг)
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Достаточно редки реакции третьего порядка:

2NO(r) + С12(г) = 2NOCI (г); v = к- c2(NO) � с(С12)

Реакции с общим порядком выше третьего практически не встре¬

чаются.

Часто порядок реакции не соответствует сумме стехиометрических

коэффициентов в уравнении, так как оно является итоговой записью

многостадийного процесса. Например, иодоводород легко окисляется в

растворе пероксидом водорода:

2Н1(р-р) + Н202(р-р) = 2Н20(ж) + 12(р-р)

Вопреки ожиданиям экспериментально полученное кинетическое

уравнение реакции таково:

v = k- с(Н1)-с(Н202),

т. е. реакция имеет первый порядок как по иодоводороду, так и по пе¬

роксиду водорода. Оказывается, это сложная реакция, протекающая в

две стадии.

1 -я стадия: HI + Н202 = НЮ + Н20
2-я стадия: HI + НЮ = 12 + Н20

Сложив эти два уравнения, мы получим суммарную схему, приведен¬

ную выше. Скорость обеих стадий неодинакова: первая протекает с

меньшей скоростью, чем вторая, и ограничивает (лимитирует) скорость
всей реакции в целом. Такую стадию называют лимитирующей. Кине¬
тическое уравнение всего процесса

� это, по сути, скорость протека¬
ния первой стадии, что и показывает экспериментальное выражение за¬

кона действующих масс.

Таким образом, зная порядок реакции, можно сделать некоторые вы¬

воды относительно ее механизма.

Можно ли управлять скоростью протекания химических реакций?
Чтобы ответить на этот вопрос, необходимо рассмотреть факторы, от

которых зависит скорость реакции.

ФАКТОРЫ, ВЛИЯЮЩИЕ НА СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ
РЕАКЦИЙ

1. Природа реагирующих веществ. Величина энергии активации,
о которой мы говорили выше, определяется природой реагирующих ве¬

ществ.

Если энергия активации составляет менее 40 кДж/моль, то большая
часть соударений частиц оказывается результативной, скорость таких

реакций очень велика. В первую очередь это характерно для реакций

между ионами, поскольку их взаимодействию способствует электроста¬
тическое притяжение разноименных зарядов. Все реакции ионного об¬
мена протекают практически мгновенно. Очень велики скорости реак¬

ций с участием радикалов, однако для их возникновения в системе
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требуется первоначальный толчок, вызывающий гомолитический разрыв
связей в части исходных молекул. В начале параграфа мы приводили

пример реакции водорода с кислородом. Для ее протекания со взрыв¬

ной скоростью необходимо инициировать появление радикалов, т. е.,

например, поднести к смеси спичку. Реакция водорода с хлором под

действием света также характеризуется лавинообразным цепным меха¬

низмом.

Реакции, энергия активации которых составляет от 40 до 120 кДж/моль,
характеризуются средними скоростями протекания. Примерами могут
служить взаимодействие натрия с этиловым спиртом, цинка с соляной

кислотой, обесцвечивание бромной воды этиленом.
Если энергия активации велика (более 120 кДж/моль), то лишь ни¬

чтожная часть столкновений приводит к образованию продукта взаимо¬

действия. При комнатной температуре эти реакции практически не про¬
текают. Такими реакциями являются окисление оксида cepbi(IV) до
оксида cepbi(VI), синтез аммиака из азота и водорода, гидратация эти¬

лена.

2. Концентрация реагирующих веществ. Из закона действующих
масс очевидно, что увеличение концентрации веществ влечет за собой

увеличение скорости реакции.
Для газообразных веществ увеличение концентрации означает повы¬

шение давления в системе. Действительно, если в один и тот же за¬

мкнутый объем поместить удвоенное количество какого-либо газа, его

молярная концентрация (моль/л) также удвоится, в два раза возрастет

и давление. Верно и обратное: в два раза уменьшив объем смеси га¬

зов, мы увеличим их концентрацию ровно в два раза.
Для реакций, протекающих в растворах, увеличение давления не мо¬

жет привести к изменению концентрации реагирующих веществ. Одна¬
ко в пределах растворимости вещества мы можем приготовить исход¬
ный раствор любой концентрации.

С твердыми веществами намного сложнее. Понятие «концентрация»
для них специфично: это число частиц на единице поверхности. Для
каждого индивидуального вещества это постоянная величина: ее нель¬

зя увеличить ни внесением в систему дополнительного количества дан¬
ного соединения, ни его измельчением. Следовательно, концентрации

твердых веществ в кинетическое уравнение не включаются.

Для реакции

С(к) + С02(г) = 2СО(г)

кинетическое уравнение имеет вид v = к-с(С02).
3. Температура. Как вы знаете, эффективным может быть соударе¬

ние только тех реагирующих частиц из общего их числа, энергия кото¬

рых превышает некоторую величину. Как можно повысить среднюю
энергию частиц, увеличить количество активных молекул? Проще всего

увеличением температуры. Давно известно, что при нагревании ско¬

рость химической реакции увеличивается.
В конце XIX в. голландский химик Я. Вант-Гофф сформулировал пра¬

вило:
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(При повышении температуры на каждые 10 К скорость

химической реакции увеличивается в 2�4 раза.

Математическое выражение правила Вант-Гоффа записывают следу¬

ющим образом:
t2~(1

V2 = Vl'Y 10
.

где v2
�

скорость реакции при температуре t2\ v,
�

скорость реакции
при температуре f,; t2

� конечная температура реакции; f, � началь¬

ная температура реакции.

Коэффициент у называют температурным коэффициентом реак¬
ции или коэффициентом Вант-Гоффа. Его физический смысл заключа¬

ется в том, что он показывает, во сколько раз увеличивается скорость

реакции при повышении температуры на 10 К. Температурный коэф¬
фициент для большинства реакций принимает значения от 2 до 4, в том

числе дробные (это безразмерная величина).
После открытия Вант-Гоффа была выяснена физическая сущность

правила. Оказывается, в соответствии с законами распределения мо¬

лекул по скоростям число молекул, обладающих энергией активации, в

среднем возрастает при увеличении температуры на каждые 10 К имен¬
но в 2�4 раза.

Еще одно важное соотношение связывает скорость реакции со вре¬
менем ее протекания. Очевидно, что, чем быстрее протекает реакция,
тем скорее она завершится. При этом выполняется соотношение

V2
= TL

V, v

где v2 и 1/,
�

скорости реакции при температурах t2 и f,; т, и т2
�

вре¬
мя протекания реакции при соответствующих температурах.

Почему же в основном кинетическом уравнении, если оно основное,

не отражено влияние температуры на скорость химической реак¬
ции? Оказывается, строго говоря, от температуры зависит константа

скорости реакции, а она-то как раз и входит в уравнение закона дей¬

ствующих масс. Правило Вант-Гоффа применимо и для константы ско¬

рости:
*2 ~*1

^2 = ^1'Y 10 ,

где к2 � константа скорости реакции при температуре ?2; /с, � констан¬

та скорости реакции при температуре £,.
Правило Вант-Гоффа имеет очень ограниченное применение. Суди¬

те сами.

Во-первых, повысить температуру на какие-нибудь 150 °С не состав¬
ляет труда. При этом скорость реакции с температурным коэффициен¬
том 3 должна увеличиться в З15 раз, т. е. в 14 348 907 раз! Этого не

наблюдают в подавляющем большинстве случаев, следовательно, пра¬
вило Вант-Гоффа выполняется в ограниченном интервале изменения

температуры.
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Во-вторых, правило является эмпирическим и в явной математичес¬

кой форме не выражает зависимости константы скорости от темпера¬

туры.

Точное соотношение между скоростью реакции и температурой ус¬
тановил в 1889 г. выдающийся шведский химик С. Аррениус, тот самый,

который разработал теорию электролитической диссоциации. Это мо¬

жет показаться странным, но основной заслугой Аррениуса в химии

считают именно установление температурной зависимости скорости хи¬

мической реакции. Зависимость эта носит экспоненциальный характер:
Е,

к=А � е~ «г
,

где к � константа скорости реакции; А
� коэффициент пропорциональ¬

ности, называемый предэкспоненциальным множителем, указывает до¬
лю активных молекул; Еа � энергия активации реакции; R � универ¬
сальная газовая постоянная; Т � абсолютная температура;
е � основание натурального логарифма.

Уравнение Аррениуса «расставляет на свои места» все факторы, от

которых зависит константа скорости реакции. Это природа реагирую¬
щих веществ, которая «прячется» в предэкспоненциальном множителе А.

В соответствии с уравнением Аррениуса энергия активации обратно
экспоненциально влияет на константу скорости, которая значительно

уменьшается с увеличением энергии активации, а с повышением тем¬

пературы существенно увеличивается.
На основании уравнения Аррениуса разработаны многочисленные

экспериментальные и расчетные методы определения энергии актива¬

ции реакций.
4. Поверхность соприкосновения реагирующих веществ. Ско¬

рость реакций, протекающих на границе раздела фаз, т. е. гетероген¬
ных, зависит при прочих равных условиях от свойств поверхности ве¬

ществ. Очевидно, что растертый в порошок мрамор быстрее
растворяется в соляной кислоте, чем равный по массе кусочек
мрамора.

Увеличение скорости объясняется в первую очередь увеличением
площади соприкосновения исходных веществ, а также рядом других

причин. Например, нарушение структуры кристаллической решетки при¬
водит к тому, что частицы на поверхности образующихся микрокристал¬
лов значительно реакционно-способнее, чем те же частицы на «глад¬

кой» поверхности.

В промышленности для увеличения скорости гетерогенных реакций
используют технологический прием, называемый методом кипящего
слоя. Поток газообразных или жидких реагентов под давлением пода¬

ют в нижнюю часть реактора, заполненного слоем твердого реагента
или катализатора на твердом носителе. Поток газа или жидкости

равномерно омывает твердые частицы, заставляя их переворачиваться,
перемешиваться, как бы кипеть. Так в органическом синтезе осуще¬
ствляют каталитический крекинг нефтепродуктов и регенерируют (вос¬
станавливают) вышедший из строя катализатор.
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Кстати, а что такое катализатор? Нельзя ли с его помощью заста¬

вить химическую реакцию идти быстрее?
Использование катализаторов

� один из важнейших и самых эффек¬
тивных способов повышения скорости химических реакций. Явление ка¬

тализа заслуживает того, чтобы посвятить ему отдельный параграф.

1. В реакции, протекающей по уравнению

СО + Cl2 = СОС12,

концентрацию оксида углерода(М) увеличили от 0,03 до

0,12 моль/л, а концентрацию хлора
� от 0,02 до 0,06 моль/л.

Во сколько раз возросла скорость синтеза фосгена?
2. При взаимодействии уксусной кислоты с этанолом концент¬

рация кислоты за 10 мин уменьшилась от 3,6 до 2,8 моль/л.
В реакции муравьиной кислоты с пропанолом-1 за то же вре¬

мя концентрация пропилформиата увеличилась от 0 до

0,8 моль/л. Напишите уравнения реакций, рассчитайте их сред¬

ние скорости и определите, какая из этих реакций протекает
быстрее.
3. Напишите выражение закона действующих масс для реакции

СО(г) + 2Н2(г) - СН3ОН(г)
Как изменится ее скорость при увеличении давления в систе¬

ме в три раза?
4. Во сколько раз надо увеличить концентрацию кислорода в

реакции окисления оксида cepbi(IV) до оксида cepbi(VI), чтобы

при уменьшении концентрации сернистого газа в пять раз ско¬

рость реакции не изменилась?

5. В три стакана, содержащие одинаковые объемы раствора со¬

ляной кислоты равной концентрации, поместили: в первый один

кубик цинка со стороной 5 мм, во второй три кубика цинка со

стороной 3 мм, в третий 30 кубиков цинка со стороной 1 мм.

В каком стакане реакция протекает с наибольшей скоростью?
В каком случае (при избытке кислоты) выделится больший объ¬

ем водорода?
6. При температуре 35 °С реакция заканчивается за 1 ч 20 мин.

Какое время потребуется для завершения реакции при 65 °С,

если ее температурный коэффициент равен 2?

7. Начальная скорость реакции при 40 °С составляет

0,54 моль/л
� мин. Вычислите скорость этой реакции при тем¬

пературе 10°С, если ее температурный коэффициент равен 3.
8. Как скорость химической реакции зависит от величины энер¬

гии активации? Изобразите энергетический профиль экзо- и

эндотермической реакции. Чем они различаются?
9. Для реакции гидролиза бромистого этила найдены значения

констант скоростей при температурах 298 и 328 К, равные со¬

ответственно 5,06* 10-8 и 2,00* 10-6. Вычислите энергию акти¬

вации реакции.
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§18. Катализ

КАТАЛИЗАТОРЫ И КАТАЛИЗ

Люди научились использовать каталитические процессы задолго до
появления этого понятия в химическом лексиконе. Природные катали¬

заторы
� ферменты � исправно сбраживали углеводсодержащие жид¬

кости в вино и пиво; дрожжевую закваску применяли для выпечки хле¬
ба и пирогов. Производство сыра и уксуса также основано на действии

ферментов.
С начала XIX в. химики стали обращать внимание на то, что присут¬

ствие небольших количеств некоторых веществ значительно облегчает

протекание самых разнообразных реакций, при этом такие вещества в

реакции не расходуются. К. С. Кирхгоф в 1812 г. показал, что серная
кислота ускоряет гидролиз многих органических веществ, в том числе

крахмала. Г. Дэви установил, что порошкообразная платина во много

раз ускоряет реакцию присоединения водорода к алкенам.

Термин «катализ» (от греч. katalysis � разрушение) ввел в химичес¬

кий лексикон в 1835 г. Й. Берцелиус.
Во второй половине XIX в. химики открывали все новые и новые ка¬

талитические реакции, что привело к выделению каталитической химии

в самостоятельный раздел химической науки.

Современную химическую промышленность невозможно представить
без использования каталитических процессов. Производство серной и
азотной кислот, аммиака и метанола, уксусной кислоты и полимеров,

нефтепереработка и производство лекарственных препаратов (около
90% всех химических производств) используют катализаторы.

Катализатором называют вещество, которое в незначи-

£ тельных количествах существенно увеличивает скорость

химической реакции, не изменяя после ее окончания

своего химического состава.

Изменение скорости реакции с использованием катализаторов на¬

зывают катализом.

Если катализатор находится в одной фазе с реагирующими вещест¬

вами, его называют гомогенным. Очевидно, что твердых гомогенных ка¬

тализаторов не существует, они всегда гетерогенны. В этом случае ка¬

талитическая реакция протекает на поверхности катализатора.

Например, разложение пероксида водорода при обычных условиях про¬
текает довольно медленно:

2Н202(р-р) = 2Н20(ж) + 02(г)

При добавлении нескольких капель раствора хлорида железа(Ш) ре¬
акция протекает достаточно бурно. Катионы Fe3+ в растворе осуществ¬
ляют гомогенный катализ разложения пероксида. Такой же эффект на¬

блюдают при добавлении к раствору пероксида водорода твердого
оксида марганца(1У). В этом случае осуществляется гетерогенный ка¬
тализ.
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В химической технологии применяют еще одну группу интересных
веществ � промоторы. Они не обладают каталитической активностью,
но усиливают действие катализатора. Например, синтез аммиака про¬
водят в присутствии железа, промотированного оксидом калия К20.
Уберем из системы железо � каталитический эффект исчезнет, а без
оксида калия железный катализатор менее активен. Ионы металлов ак¬

тивируют действие многих ферментов. Например, активность амилазы

(она расщепляет полимерные цепи крахмала) повышается в присутст¬

вии катионов кальция, альдегидоксидаза успешнее окисляет альдегиды

до карбоновых кислот при наличии соединений молибдена. С этой точ¬

ки зрения в жизнедеятельности живых организмов очень важны такие

микроэлементы, как цинк, медь, железо, кобальт, марганец.
Одной из важнейших характеристик катализаторов является их срок

службы, поскольку в технологическом процессе частицы твердых ката¬

лизаторов при трении друг о друга измельчаются и уносятся потоком

газообразных или жидких продуктов реакции. К тому же на поверхнос¬
ти катализатора адсорбируются различные вещества (смолы, вязкие

жидкости), а ведь именно на поверхности гетерогенного катализатора
происходит взаимодействие реагентов. Особенно страшны для катали¬

заторов так называемые каталитические яды. Это вещества, вступаю¬
щие в химическое взаимодействие с катализатором с образованием
неактивных соединений. Сильными каталитическими ядами являются

соединения серы, мышьяка, ртути. Чтобы избежать отравления катали¬

заторов и продлить срок их службы, исходные вещества тщательно очи¬

щают. Например, перед процессом крекинга из нефтепродуктов удаля¬
ют соединения серы.

Существуют ли катализаторы, которые замедляют химические реак¬
ции? Да, их называют отрицательными катализаторами или ингибито¬

рами. Они способствуют удалению из реакционной смеси активных ча¬

стиц, вступая с ними во взаимодействие, тем самым замедляя

нежелательную реакцию или даже сводя ее скорость к нулю. Например,
разложение пероксида водорода в растворе, используемом в медици¬
не, ингибируют с помощью глицерина.

Ингибиторы содержатся и в живых организмах. Они подавляют в

клетках различные вредные реакции окисления, которые могут иници¬

ироваться, например, радиоактивным излучением.

МЕХАНИЗМ ДЕЙСТВИЯ КАТАЛИЗАТОРА

Каким же образом катализатору удается «расшевелить» вялотекущую
реакцию?

Относительно механизма каталитического действия существуют две
точки зрения. Процесс может быть ступенчатым или слитным. Вероят¬
но, в каждом конкретном случае реализуется тот или другой путь либо,
как это часто бывает, наблюдается сочетание обоих механизмов.

Окисление оксида cepbi(IV) до оксида серы(\/1) при нитрозном спо¬
собе производства серной кислоты проводили с использованием гомо¬
генного газообразного катализатора � оксида азота(М). Данный ката-
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ход реакции

Рис. 32. Энергетическая диаграмма окисления оксида серы(1\/) до оксида

серы(У1) без катализатора и в присутствии оксида азота(И)

Реагенты адсорбируются
поверхностью катализатора.
Связи ослабляются

Связи разрываются

н н н-с-сСН н н

I I Н I Н|

Образуется вторая связь,
и продукт уходит с поверхности

катализатора

н н
Рис. 33. Гидрирование этена на пла¬

тиновом катализаторе
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лизатор легко реагирует с кислородом, образуя достаточно сильный

окислитель � оксид азота(1У), который взаимодействует с S02. Обра¬
зуется продукт реакции. При этом оксид азота(1\/) вновь превращается
в оксид азота(Н), каталитический цикл замыкается, молекула N0 гото¬

ва к следующему витку превращений:

N0 + 1 /202 = N02i N02 + S02 = NO + S03
В итоге:

S02 + 1 /202 = SOg
Как же выглядит каталитическая реакция на энергетической диаграм¬

ме (рис. 32)?
Из рисунка видно, что при использовании катализатора изменяется

не только реакционный путь, но и величина энергии активации.

Ступенчатый механизм действия катализатора предполагает образо¬
вание реально существующих промежуточных продуктов, которые мож¬

но выделить в индивидуальном состоянии и которые позволяют изучить

реакцию по отдельным стадиям ее протекания.

Слитный механизм каталитического действия заключается в том,

что переход от исходных веществ к продуктам происходит постепенно

через образование активированных комплексов с участием катализа¬

тора, которые невозможно выделить в свободном состоянии, но

иногда можно зафиксировать с помощью физических методов исследо¬
вания.

На поверхности платины гидрирование алкенов протекает практиче¬
ски при комнатной температуре (рис. 33). При адсорбции плоской мо¬

лекулы этилена я-связь в ней разрыхляется, ослабевает, становится бо¬

лее активной и доступной для атаки молекулами водорода, связи в

которых также нарушены за счет координации с атомами металла.

Сущность действия катализатора при слитном механизме процесса
также заключается в понижении энергии активации. Насколько сущест¬
венно влияет понижение энергии активации на скорость реакции? Ра¬

зобраться в этом нам поможет уравнение Аррениуса.
Выражения для константы скорости некаталитического и каталитиче¬

ского процессов запишем так:

Е,
_ ЕГ_

к = А-е RT
, kKa, = A-e RT

Разделим второе равенство на первое:

-

Е»�"

/Скат А * е
^

~=

71Г~= е

А � е RT

Допустим, катализатор понижает энергию активации реакции на
40 кДж/моль при температуре 400 К. Вычислим, во сколько раз увели¬
чится константа скорости каталитической реакции:



Скорость реакции возрастает в сотни тысяч раз!
Как видите, понизить энергию активации на несколько десятков ки¬

лоджоулей на моль для катализатора не проблема. Особенно высокой
активностью отличаются ферменты.

ОСНОВНЫЕ ТИПЫ КАТАЛИЗА

1. Наиболее часто при проведении химических реакций в качестве

катализаторов используют кислоты и основания. Естественно, такой тип

катализа называют кислотно-основным. В гомогенном катализе ката¬

лизаторами служат сильные неорганические кислоты, например в хоро¬

шо вам знакомой реакции этерификации:

h2so4
НСООН + С2Н5ОН < НСООС2Н5 + Н20

Апьдольная конденсация альдегидов, которую вы изучали в курсе ор¬
ганической химии, протекает в присутствии щелочей, катализирующих

данную реакцию:

0 0 О

// // NaOH //
СН3�С +СН,�с СН3�СН�СН2�с

\ \ I \
Н Н ОН Н

3-гидроксибутаналь (альдоль)

В качестве гетерогенных кислотно-основных катализаторов могут вы¬

ступать соединения, не имеющие на первый взгляд ничего общего ни

с кислотами, ни с основаниями, например оксид алюминия или алюмо¬

силикаты. Однако благодаря наличию у атома алюминия вакантной

электронной орбитали эти вещества относят к специфическому типу
кислот � так называемым кислотам Льюиса. Примером гетерогенного
кислотно-основного катализа может служить реакция алкилирования

ароматических углеводородов алкенами:

AI2Oo, НоРО,
С6Н6 + СН2 = СН2 > С6Н5�СН2�сн3

этилбензол

Сущность кислотно-основного катализа сводится к активированию

молекулы субстрата или реагента, облегчающему взаимодействие ре¬
акционных центров молекул.

2. Окислительно-восстановительный катализ. В любой окисли¬
тельно-восстановительной реакции происходит передача электрона от

частицы-восстановителя к частице-окислителю. Если этот процесс со¬

пряжен с термодинамическими трудностями, можно найти «посредни¬

ка», снижающего энергетический барьер (энергию активации) реакции.
Он-то и будет являться катализатором. Естественно, принимая и отда¬

вая электроны, катализатор сам проходит стадии восстановления-окис¬
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ления. Отсюда понятно, что окислительно-восстановительными катали¬

заторами могут служить частицы, содержащие, например, атомы d-эле-

ментов: Си+ и Cu2+, Fe2+ и Fe3+, Мп04 и Мп02 и др. Ярким примером
окислительно-восстановительного катализа может служить разложение

пероксида водорода, катализируемое всеми указанными частицами:

кат.

2Н202 = 2Н20 + 02

3. Примеры металлокомплексного катализа вам также знакомы.
Это и известная реакция Кучерова, которого по праву можно назвать

первооткрывателем такого типа катализаторов, и катализаторы Цигле¬
ра � Натта, совершившие революцию в синтезе полимеров.

Сущность металлокомплексного катализа заключается в том, что мо¬

лекулы субстрата или реагента в качестве лиганда входят во внутри-

комплексную сферу, при этом, естественно, изменяется распределение
электронной плотности в ней, искажается форма молекулы, она стано¬

вится более доступной для атаки другой частицей, чаще всего входя¬

щей в ту же самую координационную сферу комплекса.

4. Значительной каталической активностью обладают многие метал¬

лы, главным образом (/-элементы. Атомы металла, находящиеся в по¬

верхностном слое, а особенно расположенные на дефектах поверхнос¬
ти: ребрах, вершинах, трещинах,

� обладают не задействованными в

перекрывании орбиталями. Эти орбитали могут участвовать в образо¬
вании донорно-акцепторных связей с молекулами адсорбированного на

поверхности металла вещества. При этом некогда прочные связи в ис¬

ходном веществе «разрыхляются», ослабевают и становятся более до¬
ступными для атаки реагентом. Например, молекула бензола с длиной
связи С�С 0,140 нм при адсорбции на поверхности родиевого катали¬

затора «растягивается», изменяет свою геометрию: две противополож¬

ные связи удлиняются до 0,163 нм, остальные � до 0,145 нм. Естест¬

венно, энергия связи при этом резко уменьшается и гидрирование
бензола до цикпогексана протекает в мягких условиях:

Бензол Цикпогексан

5. Еще одну очень важную группу катализаторов вы можете назвать

сами: это ферменты � природные вещества белковой природы. Как
вам хорошо известно, биокатализаторы значительно превосходят неор¬

ганические по активности и селективности, однако эффективны только

в узком интервале температур и pH среды.
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1. Приведите по три примера промышленных синтезов органи¬
ческих и неорганических веществ, в которых используются ка¬

тализаторы. Назовите эти катализаторы.
2. Для увеличения площади поверхности никелевого катализа¬

тора используют такой прием. Получают сплав никеля с алю¬

минием, измельчают его и обрабатывают горячим раствором

щелочи. Частицы алюминия растворяются, оставляя каркас из

атомов никеля. Такой катализатор называют никелем Ренёя.

Поверхность никеля Ренея настолько велика, что на воздухе он

самовоспламеняется. Напишите уравнения реакций взаимодей¬

ствия алюминия со щелочью, окисления никеля и гидрирования

бутена-1 на никелевом катализаторе.

3. В качестве катализатора бромирования ароматических угле¬
водородов используют бромид алюминия. Каков механизм дей¬
ствия данного катализатора? Какую из реакционных частиц

�

субстрат или реагент
� он активирует?

4. Энергия активации гидролиза сахарозы при 37 °С в присут¬
ствии соляной кислоты составляет 107,1 кДж/моль, а в присут¬

ствии фермента сахарозы � 36,5 кДж/моль. Во сколько раз бы¬

стрее протекает ферментативная реакция?
5. Энергия активации дегидратации пропанола-2 на медном ка¬

тализаторе составляет 25,1 кДж/моль, а с использованием в ка¬

честве катализатора никеля � 73,2 кДж/моль. Какой из катали¬

заторов более активен? Напишите уравнение реакции.

6. Приведите энергетическую диаграмму реакции гидратации
ацетилена в отсутствие катализатора и в присутствии солей

ртути(М), если известно, что реакция экзотермическая.

§19. Обратимость химических реакций.
Химическое равновесие

ОБРАТИМЫЕ ПРОЦЕССЫ

Давайте еще раз рассмотрим реакцию водорода с парами иода: она

послужит нам моделью обратимой химической реакции.
Итак, водород реагирует с иодом с образованием иодоводорода:

Н2 + l2 = 2HI

Если в тех же условиях наполнить реакционный сосуд газообразным
иодоводородом, с течением времени можно заметить появление фио¬
летовой окраски � это цвет паров иода, образовавшегося в результа¬

те реакции разложения:

2HI = Н2 + 12

Что общего между двумя этими реакциями? Они являются «зеркаль¬
ным отражением» друг друга.

144



Химические реакции, способные в одинаковых условиях
протекать в двух взаимно противоположных направлени¬
ях, называют обратимыми.

Вы знаете, что обратимые реакции принято обозначать стрелками
обратимости:

Н2 + l2 2HI или 2HI ^Н2 + 12

Понятие обратимости применимо не только к химическим реакциям.

Процессы испарения и конденсации жидкостей, кристаллизации и плав¬

ления веществ, электролитической диссоциации, выпадения осадков и

их растворения являются обратимыми.
Как же термодинамика объясняет возможность протекания обрати¬

мых процессов?
Вы знаете, что условием самопроизвольного течения процесса в за¬

крытой системе (при постоянных давлении и температуре) является

уменьшение изобарно-изотермического потенциала AG. Для необрати¬
мой реакции (рис. 34) такое понижение сопровождает реакцию до са¬

мого конца вплоть до полного превращения исходных веществ в про¬

дукты, и обратный процесс термодинамически запрещен, поскольку
будет сопровождаться увеличением энергии Гиббса. Для обратимой ре¬
акции функция G проходит через минимум (рис. 34). Значит, и прямая,
и обратная реакции термодинамически возможны, так как до дна «энер¬
гетической ямки» сопровождаются понижением энергии Гиббса.

Образно представить протекание обратимой и необратимой реакций
можно с помощью той же диаграммы. Вообразите, что это вовсе не

графики функции, а наклонные по¬

верхности, по которым вы катаете

шарик
� химическую реакцию. Из

положения 1 шарик скатится необра¬
тимо к продуктам реакции, и его са¬

мопроизвольное движение в обрат¬
ном направлении невозможно. Из

положения 2 обратимого процесса
шарик, поколебавшись, скатится в

«ямку» минимума энергии и не ста¬

нет забираться к продуктам реакции.
Очевидно, что такое устойчивое со¬
стояние шарика достижимо не толь¬
ко из положения 2, но и из положе¬
ния 3, причем процесс также идет

самопроизвольно.
Что это за состояние, характери¬

зующее систему «на полпути» от

одних веществ к другим? Такое со¬
стояние называют химическим рав¬
новесием.

ход реакции

Рис. 34. Изменение энергии
Гиббса в необратимой и обрати¬
мой реакциях
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ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

Вернемся к обратимой реакции водорода с парами иода. В соответ¬

ствии с законом действующих масс кинетическое уравнение прямой ре¬
акции имеет вид

V
= кпр � с(Н2) � с(12)

С течением времени скорость прямой реакции уменьшается, так как

исходные вещества расходуются. В то же время с накоплением в сис¬
теме иодоводорода увеличивается скорость реакции его разложения
(рис. 35):

^обр
= кобр-С2(Н1)

В любой обратимой реакции рано или поздно наступит такой мо¬

мент, когда скорости прямого и обратного процессов становятся рав¬
ными (рис. 35, б).

Такое состояние обратимого процесса, при котором ско¬

рости прямой и обратной реакции равны, называют хи¬

мическим равновесием.

Это особое состояние системы характеризуется тем, что концентра¬
ции исходных веществ и продуктов реакции перестают изменяться, при
данной температуре остаются постоянными. Нет, ни прямая, ни обрат¬
ная реакции не прекращаются, но протекают они с равными скоростя¬

ми, т. е. то количество вещества (скажем, иодоводорода), которое об¬
разуется в единицу времени по прямой реакции, распадается за то же

время по обратной реакции. Ситуация аналогична положению белки в

колесе: колесо крутится � белка бежит, но ее положение относитель¬

но клетки не изменяется.

Концентрации веществ в состоянии равновесия принято называть

равновесными и обозначать по-особому: формулой вещества в квад¬

ратных скобках.

Рис. 35. Изменение концентраций веществ (а) и скоростей (б) прямой и обрат¬
ной реакций в системе Н2 + 21 ^ 2HI с течением времени
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Состояние химического равновесия характеризуется особой величи¬
ной � константой равновесия. Для нашего примера константа равно¬
весия имеет вид

к = _Ш!1_
равн [Н2][Щ

В общем виде для обратимой химической реакции или физико-хи-
мического процесса

аА + ЬВ +=* dD + еЕ

справедливо выражение

к _ [р]"[<
равн [А]а[В]Ь

Отношение произведения равновесных концентраций
продуктов реакции к произведению равновесных концен¬

траций исходных веществ при постоянной температуре
есть величина постоянная, называемая константой рав¬
новесия. При этом концентрации веществ возводят в

степени, равные стехиометрическим коэффициентам в

уравнении реакции.

Величина константы равновесия характеризует полноту протекания
обратимой реакции. Если Крави<£ 1, числитель в выражении константы

намного меньше знаменателя, прямая реакция практически не проте¬

кает, равновесие смещено влево. Если для какого-либо обратимого
процесса Кравн»1, исходных реагентов в равновесной системе практи¬

чески не остается, равновесие смещено вправо.

Рис. 36. Влияние катализатора на время достижения равновесия в обратимой
реакции
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В случае гетерогенных реакций в выражение константы равновесия
входят концентрации только тех веществ, которые находятся в газовой
или жидкой фазе.

Например, для реакции

С02(г) + С(к)^ 2СО(г)

константа равновесия равна:

к _

[СО]2
Равн [С02]

Величина константы равновесия определяется природой реагирую¬
щих веществ и зависит от температуры.

Использование катализатора не изменяет константы равновесия, по¬

скольку он, как вы знаете, в равной мере снижает энергию активации

как прямой, так и обратной реакции. Для чего же в таком случае в про¬
мышленности во всех обратимых процессах используют катализаторы?
Роль катализатора в данном случае заключается в сокращении време¬
ни достижения равновесия в системе (рис. 36).

СМЕЩЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ

В соответствии с физическим смыслом константа равновесия равна

отношению констант скоростей прямого и обратного процессов. Кон¬
станты скорости от концентрации не зависят. Следовательно, не долж¬
на зависеть от концентрации и константа равновесия. (Не потому ли

эта величина и называется константой?) Но если мы посмотрим на вы¬

ражение константы равновесия, то в его правой части увидим как раз

отношение концентраций. Если увеличить концентрацию исходных ве¬

ществ, уменьшится ли константа равновесия? Получается какая-то не¬

разбериха.
Никакого противоречия здесь нет. В выражение константы входят

равновесные концентрации веществ. Увеличив (или уменьшив) концен¬

трацию одного из участников реакции, мы нарушим состояние равно¬
весия. Вспомним наш шарик на энергетической поверхности: мы его

сместили из минимума свободной энергии. После окончания воздейст¬
вия система вновь вернется в состояние равновесия, однако равновес¬
ные концентрации веществ будут уже другими. Подставив их в выра¬

жение константы равновесия, мы получим ее прежнее значение.
Таким образом, состояние равновесия сохраняется сколь угодно

долго при неизменных внешних условиях. Как только эти условия из¬

меняются, система переходит из одного состояния равновесия в дру¬
гое. Такой переход называют смещением или сдвигом равновесия, а
само состояние равновесия характеризуется как подвижное (динамиче¬
ское).

Направление смещения химического равновесия определяется пра¬
вилом, сформулированным в 1884 г. французским физикохимиком
А. Ле Шателье � принципом Ле Шателье.
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Если на систему, находящуюся в состоянии химического

2 равновесия, оказывать внешнее воздействие (изменить
давление, концентрацию веществ или температуру), то

равновесие сместится в сторону преимущественного

протекания того процесса, который ослабляет произве¬
денное воздействие.

Принцип Ле Шателье � это принцип «вредности», принцип «наобо¬

рот». В этом легко убедиться, рассмотрев, какие же воздействия на си¬

стему могут привести к смещению химического равновесия. Один из

способов нам уже знаком.
Изменение концентрации веществ. В качестве модели рассмот¬

рим состояние равновесия в системе водород�азот�аммиак:

3H2 + N2^2NH3 + Q

Добавление в реакционную смесь исходных веществ (азота или во¬

дорода) приводит к увеличению скорости прямой реакции, следова¬

тельно, равновесие смещается вправо, в сторону конечного продукта.
В этом же направлении можно сместить равновесие, удаляя из систе¬
мы аммиак. Напротив, при увеличении концентрации аммиака равно¬

весная система «ослабляет произведенное воздействие»: равновесие
смещается влево, добавленный аммиак разлагается. При этом констан¬

та равновесия, как вы знаете, не изменяется.

Можно сформулировать правило, с помощью которого легко опре¬

делять направление смещения равновесия при изменении концентра¬

ций веществ. Увеличение концентрации вещества ускоряет ту реакцию,
в которой данное вещество является исходным; уменьшение концент¬

рации вещества смещает равновесие в сторону его дополнительного

образования.
Изменение давления оказывает влияние на положение равновесия

только в тех системах, где присутствует хотя бы одно газообразное ве¬

щество.

Мы уже говорили о том, что увеличение давления приводит к уве¬

личению концентрации газа. Если в реакции синтеза аммиака в состо¬

янии равновесия увеличить давление в два раза, концентрации всех га¬

зов также удвоятся, состояние равновесия нарушится. При этом

скорость прямой реакции увеличится в 16 раз:

v'np = knp � (2с(Н2))3 � (2c(N2)) = 16/cnpc3(H2). c(N2) = 16vnp,
а скорость обратного процесса � только в четыре раза:

^бр = кобр � (2c(NH3))2 = 4/<o6pc2(HN3) = 4vo6p.
Некоторое время до установления нового состояния равновесия

прямая реакция будет протекать с большей скоростью, чем обратная,
это приведет к накоплению аммиака в системе, т. е. равновесие сме¬

стится вправо. На первый взгляд наши рассуждения могут показаться

достаточно сложными. Тогда воспользуйтесь аналогичным частным пра¬

вилом: увеличение давления смещает равновесие в направлении про¬
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цесса, уменьшающего давление в системе, т. е. туда, где образуется
меньшее число молей газообразных веществ. В уравнении реакции
синтеза аммиака суммарный объем газов в левой части в два раза

больше, чем в правой (4 моль и 2 моль соответственно). При повыше¬

нии давления равновесие смещается вправо, объем газов при этом

уменьшается, следовательно, немного уменьшается и давление в сис¬

теме. Для смещения равновесия в сторону большего суммарного объ¬
ема газов давление следует уменьшить.

Каким же образом изменение давления влияет на равновесие в ре¬

акциях, в которых сумма объемов газов в обеих частях уравнения оди¬

накова? Например:

СО(г) + Н20(г) «=* С02(г) + Н2(г)

В подобных реакциях изменение давления не влияет на положение

равновесия.
Изменение температуры. Если прямая реакция протекает с выде¬

лением энергии, то обратная будет являться эндотермической.
При повышении температуры, как вы знаете, скорости всех реакций

(как экзо-, так и эндотермических) увеличиваются. Причем повышение

температуры в равновесной системе в большей степени увеличивает
скорость той реакции, которая имеет ббльшую энергию активации, т. е.

эндотермической.
В нашей модельной системе повышение температуры смещает рав¬

новесие в сторону исходных веществ (азота и водорода), т. е. влево.

Почему же в промышленности синтез аммиака ведут не при охлаж¬

дении, а при нагревании газообразных реагентов? В ущерб содержа¬
нию аммиака в равновесной смеси повышение температуры значитель¬

но и сокращает время достижения равновесия, что в конечном итоге

оказывает решающее влияние на возможность осуществления процес¬

са в промышленности.

Суммируя наши рассуждения о влиянии температуры на химическое

равновесие, можно сделать вывод: увеличение температуры смещает

равновесие в сторону преимущественного протекания эндотермичес¬

кой реакции.

Принцип Ле Шателье применим не только к химическим реакциям,

но и ко многим другим процессам: фазовым переходам, электролити¬
ческой диссоциации, адсорбции и др. При производстве важнейших хи¬

мических продуктов принцип Ле Шателье и расчеты, вытекающие из за¬

кона действующих масс, дают возможность находить такие условия для

проведения химического процесса, которые обеспечивают максималь¬

ный выход требуемого вещества.

1. В обратимой химической реакции

2А + В ^ С + 2D

исходная концентрация вещества А равна 4 моль/л, равновес¬
ная концентрация этого же вещества � 1,6 моль/л. Рассчитай¬
те равновесные концентрации веществ С и D.
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2. В каких единицах принято выражать концентрации веществ

при определении константы равновесия? Выразите в этих еди¬

ницах концентрацию: а) оксида углерода(1\/) массой 101,2 г, на¬

ходящегося в сосуде объемом 4,6 л; б) гидроксида натрия мас¬

сой 8,0 г в растворе объемом 200 мл.

3. В состоянии равновесия концентрации уксусной кислоты,
этилового спирта и этилацетата равны соответственно 0,12,
0,18 и 0,22 моль/л. Рассчитайте начальные концентрации кис¬

лоты и спирта в реакции этерификации.
4. Напишите выражения констант химического равновесия для

обратимых реакций, протекающих по уравнениям:

а) S03(r) + С(к, графит) S02(r) + СО(г)

б) 2H2S(r) + 302 «=* 2S02(r) + 2Н20(г)
в) СО(г) + Н20(г) *=* С02(г) + Н2(г)
5. Укажите реакцию, в которой изменение давления не влия¬

ет на положение равновесия.

а) S02(r) + Cl2(r) ^ S02CI2(r)
б) 2NO(r) + 02(г) =*=* 2N02(r)
в) S02(r) + Н20(ж) ^ H2S03(p-p)
г) 3Fe203(K) + СО(г) ^ 2Fe304(K) + С02(г)

6. Как изменятся скорости прямой и обратной реакций в рав¬

новесной системе

N2(r) + 3H2(r)^2NH3(r),

если давление увеличить в пять раз?
7. Укажите все возможные способы смещения равновесия в си¬

стеме

2S02(r) + 02(г) «=* 2S03(r) + О

в сторону образования оксида cepbi(VI).
8. В какую сторону сместится химическое равновесие в сис¬

теме

РС15 5=± РС13 + Cl2

при увеличении температуры, если температурные коэффици¬
енты прямой и обратной реакций равны соответственно 2,2 и

3,1?

9. В каком направлении сместится химическое равновесие в

системе

2СО(г) + 2Н2(г) ^ СН4(г) + С02(г),

если концентрации всех веществ уменьшить в два раза?
10. Исходные концентрации паров иода и водорода при 400 °С

равны соответственно 0,5 и 2 моль/л. Определите концентра¬
ции веществ в системе в состоянии равновесия, если констан¬

та равновесия при данной температуре равна 30.
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§ 20. Электролитическая диссоциация

ЭЛЕКТРОЛИТЫ И НЕЭЛЕКТРОЛИТЫ

Одним из признаков классификации веществ может служить их рас¬

творимость в том или ином растворителе, чаще всего в воде. Вы, на¬

верное, слышали утверждение, что абсолютно нерастворимых в воде

веществ не существует. Даже при погружении золотого кольца в ста¬

кан с водой некоторое количество атомов металла оказывается в рас¬

творе. Верно и то, что зафиксировать такую ничтожно малую раство¬
римость практически невозможно. Дождевая вода растворяет ничтожно
малое количество оксида кремния горных пород и переносит его в мо¬

ре, хотя песок на берегу кажется абсолютно нерастворимым в воде.

Вместе с тем существует множество веществ, растворимость кото¬

рых в воде достаточно высока. Процесс их растворения при постоян¬
ной температуре и давлении протекает самопроизвольно; это означа¬

ет, что он сопровождается понижением свободной энергии системы.

Растворение веществ может сопровождаться как выделением, так и по¬

глощением теплоты, но всегда приводит к увеличению энтропии, более

хаотичному распределению частиц, чем в индивидуальных растворите¬
ле и растворенном веществе.

Что же происходит с веществом при его переходе в раствор? Вам
известно, что истинные растворы бывают молекулярными, ионно-моле-

кулярными и ионными. Если под действием растворителя вещество пе¬

реходит в раствор в виде молекул, т. е. сохраняет молекулярную струк¬

туру, то в растворе присутствуют частицы растворителя и молекулы

растворенного вещества. Такие вещества называют неэлектролитами.
Согласно химической теории растворов Д. И. Менделеева каждая мо¬

лекула неэлектролита окружена молекулами растворителя
� так назы¬

ваемой сольватной оболочкой (в случае воды оболочку называют гид-

ратной). К неэлектролитам относят многие органические вещества:

формальдегид, мочевину, сахарозу. Процесс сольватации экзотерми-

чен, выделяющаяся энергия расходуется на преодоление сил межмо-

лекулярного притяжения растворенного вещества.
Разбавленные растворы неэлектролитов подчиняются строгим зако¬

номерностям, обнаруженным еще в XIX в. Например, они замерзают

при более низкой температуре, а кипят при более высокой, чем чис¬

тый растворитель. Причем отклонение температуры кипения или крис¬

таллизации прямо пропорционально концентрации неэлектролита, т. е.

числу частиц в единице объема раствора.
Примерно в то же время было установлено, что растворы некоторых

веществ проводят электрический ток. М. Фарадей назвал такие веще¬
ства электролитами. Следовательно, в растворах электролитов име¬
ются заряженные частицы, участвующие в переносе электрического за¬

ряда от одного электрода к другому. Откуда же они берутся?
Растворы электролитов также характеризуются понижением темпе¬

ратуры кристаллизации и повышением температуры кипения по

сравнению с чистым растворителем, причем At в этом случае пре¬
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вышает расчетные значения. Они ведут себя так, будто число частиц в

единице объема раствора электролита больше, чем в единице объема

раствора неэлектролита той же концентрации.
Анализируя данные факты, изучая зависимость электропроводности

растворов электролитов от концентрации вещества, известный вам

шведский химик С. Аррениус в 1887 г. предположил, что вещества-

электролиты в водном растворе дробятся не до молекул, а до более
мелких частиц

� ионов. Аналогичный процесс протекает при переходе

многих электролитов в жидкое состояние. Так появилась знаменитая

теория электролитической диссоциации.

� Процесс распада вещества на ионы при его растворении
или расплавлении называют электролитической
диссоциацией.

Представления о диссоциации электролитов получили развитие в ра¬

ботах русских химиков И. А. Каблукова и В. А. Кистяковского. Они при¬
менили к объяснению процесса электролитической диссоциации хими¬

ческую теорию растворов Д. И. Менделеева. Процесс электролити¬
ческой диссоциации эндотермичен, однако затраты энергии на преодо¬
ление электростатического притяжения ионов частично или полностью

компенсируются экзотермической гидратацией ионов электролита.
Свойства гидратированных и негидратированных ионов различаются.

Вы, очевидно, видели синие кристаллы медного купороса CuS04-5H20.
Такую окраску твердой соли, равно как и растворам солей меди, при¬
дают гидратированные ионы Си2+ � 4Н20. Негидратированные ионы ме¬

ди (например, в кристаллах безводного сульфата меди(И) CuS04) бес¬

цветны.
Вещества-электролиты «предрасположены» к электролитической

диссоциации: они содержат ковалентные полярные или ионные связи.

Подобное смещение электронной плотности от одного атома к друго¬

му облегчает гидратацию частиц, повышает экзотермичность этого про¬

цесса.

Особую группу соединений составляют малорастворимые электроли¬
ты. Попробуйте размешать в воде измельченный мел. Получится грубо¬
дисперсная система � взвесь. Вскоре частицы карбоната кальция ося¬

дут (седиментируют), мутная жидкость станет прозрачной. Мы говорим,
что эта соль нерастворима в воде. Возьмите каплю жидкости над осад¬

ком, нанесите на часовое стекло и испарите. На стекле останется бе¬
лый налет � то незначительное количество карбоната кальция, которое
все-таки переходит в раствор (растворимость СаС03 составляет 6,5 мг

в 100 г воды). Если измерить электропроводность насыщенного рас¬

твора карбоната кальция, то она в тысячи раз превышает электропро¬
водность дистиллированной воды. Вывод очевиден: в системе твердый
карбонат кальция � насыщенный раствор существует равновесие:

СаСОз(к) *=* Са2+(р-р) + COf-(p-p)
То небольшое количество карбоната кальция, которое растворилось

в воде, полностью продиссоциировало. Вещества, малорастворимые в
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воде, но растворившаяся часть которых полностью распадается на ио¬

ны, называют малорастворимыми электролитами. Называть такие со¬

единения слабыми электролитами не совсем корректно. К ним относят

практически все малорастворимые соли и гидроксиды металлов.

Понятно, что концентрации ионов в насыщенных растворах малора¬

створимых электролитов ничтожно малы, поэтому в ионных уравнениях

реакций их формулы следует писать слитно, не разбивая их на ионы:

СаС03 + 2Н+ � Са2+ + С02 + Н20

СИЛЬНЫЕ И СЛАБЫЕ ЭЛЕКТРОЛИТЫ.

СТЕПЕНЬ ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКОЙ ДИССОЦИАЦИИ

Для количественной оценки способности электролита распадаться
на ионы С. Аррениус ввел понятие степени электролитической диссо¬

циации.

� Степенью электролитической диссоциации (а) назы¬
вают отношение числа молей электролита, распавшего¬

ся на ионы, к общему числу молей электролита в рас¬
творе:

у(электролита продиссоциировавшего)
а = ; : � 100%

v(всего электролита в растворе)

Степень диссоциации выражают в долях единицы или процентах.
Физический смысл этой величины заключается в том, что она показы¬
вает долю электролита, распавшегося на ионы. Степень диссоциации
является безразмерной величиной и может принимать значения от ну¬

ля до единицы (или 100%).
Для веществ молекулярного строения (например, органических или

неорганических кислот) степень диссоциации можно выразить через
число молекул электролита:

N (число молекул электролита, распавшихся на ионы)
а � г. у ^ *

* 1 UU%
N (общее число молекул электролита в растворе)

В зависимости от величины степени диссоциации все электролиты
делят на сильные и слабые.

Сильные электролиты
� это соединения, которые в водных рас¬

творах практически полностью диссоциируют на ионы. У таких электро¬

литов степень диссоциации стремится к единице. Сильными электро¬

литами являются почти все соли (в том числе и соли органических

кислот), некоторые неорганические кислоты (HN03, HCI, HBr, HI, НСЮ4,
HMn04> H2S04), щелочи (LiOH, NaOH, КОН, RbOH, CsOH, Са(ОН)2,
Sr(OH)2, Ва(ОН)2).

Слабые электролиты, напротив, очень «неохотно» распадаются на

ионы, их степень диссоциации значительно меньше единицы. К слабым

электролитам относят органические кислоты (НСООН, С6Н5СООН), мно¬

гие неорганические кислоты (H2S, H2C03, HN02, HCN, Н3В03, НСЮ,
НСЮ2), гидрат аммиака NH3 � Н20, воду.
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Современная классификация электролитов несколько изменилась, но

понятие сильных и слабых электролитов сохранилось.
Степень электролитической диссоциации зависит от ряда факторов.
В первую очередь способность вещества к диссоциации определяет

природа электролита. Немаловажное значение имеет и природа рас¬

творителя, причем, чем он полярнее, тем выше степень диссоциации

растворенного вещества. Например, в 0,1 М водном растворе степень

диссоциации уксусной кислоты равна примерно 1,3%, а при такой же

концентрации СН3СООН в этиловом спирте ее диссоциация уменьша¬
ется до 0,35%. Поскольку степень диссоциации слабого электролита
меньше 100%, непродиссоциировавшие молекулы в растворе находят¬

ся в равновесии с гидратированными ионами. Этот факт должен на¬

толкнуть нас на мысль, что электролитическая диссоциация � процесс
обратимый. Ионы в водном растворе при столкновении могут преодо¬
леть помехи со стороны гидратных оболочек и вновь образовать моле¬

кулу исходного электролита:

СН3СООН з=ь CHgCOO- + Н+ - О

Степень диссоциации электролита зависит от температуры. Посколь¬

ку электролитическая диссоциация
� процесс эндотермический, в со¬

ответствии с принципом Ле Шателье повышение температуры способ¬

ствует смещению равновесия вправо, т. е. степень диссоциации при

нагревании увеличивается. По принципу Ле Шателье нетрудно также

определить, как на степень диссоциации будет влиять добавление в

раствор электролитов, содержащих те же ионы (Н+ или СН3СОО�), на¬

пример соляной кислоты или ацетата натрия. Увеличение концентрации

так называемых одноименных ионов уменьшает степень диссоциации,

смещает равновесие влево.

Степень диссоциации зависит от концентрации электролита в рас¬

творе. Разбавление раствора всегда усиливает диссоциацию вещества.
Объяснить этот эффект можно с использованием основного закона ки¬

нетики. При разбавлении раствора уксусной кислоты, скажем, в два ра¬
за скорость диссоциации также уменьшается наполовину, а скорость
ассоциации ионов, т. е. обратного процесса, понижается в четыре раза:

_
с(СНзСООН)

_
с(СНэСОСГ)

^

с(Н+)
Кцисс 2 � ^асс 2 2

Характеризовать силу электролита величиной степени диссоциации

не очень удобно, поскольку она зависит от концентрации вещества в

растворе. Судите сами. Вы знаете, что уксусная кислота � слабый эле¬

ктролит. Мы привели значение степени диссоциации кислоты в раство¬

ре с концентрацией 0,1 моль/л: а =1,3%. Как изменится величина а,

если разбавить раствор в 10 раз? Степень диссоциации увеличится.
В тысячу раз? Диссоциация усилится. Так мы можем довести степень

диссоциации уксусной кислоты до величины, характерной для... силь¬

ных электролитов! Чтобы избежать такой неопределенности, сравни¬
тельную способность электролитов к диссоциации оценивают с помо¬

щью другой физической величины � константы диссоциации.
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КОНСТАНТА ДИССОЦИАЦИИ

Состояние равновесия любого обратимого процесса, в том числе

электролитической диссоциации, можно охарактеризовать с помощью
константы равновесия, которую в данном случае называют константой

диссоциации слабого электролита. Для приведенного выше уравнения

диссоциации уксусной кислоты константа диссоциации имеет вид

_

[Н+][СН3СОО~]
д [СН3СООН]

Чем меньше величина степени диссоциации электролита, тем труд¬

нее он распадается на ионы и, следовательно, тем он слабее. Относи¬

тельную силу электролитов удобно сравнивать по величине константы

диссоциации, поскольку она не зависит от концентрации, а определя¬

ется только природой веществ и температурой. Константы диссоциа¬

ции слабых электролитов при температуре 25 °С приводятся в справоч¬
никах.

Но почему только слабых электролитов? Считают, что в разбавлен¬
ных водных растворах сильных электролитов их степень диссоциации

равна 100%, т. е. концентрация непродиссоциировавших молекул рав¬
на нулю. В этом случае выражение константы диссоциации теряет ма¬
тематический смысл, поскольку знаменатель быть равным нулю не мо¬
жет.

Как вы знаете, многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато.
К каждой из ступеней применим закон действующих масс, т. е. спра¬
ведливы выражения для ступенчатых констант диссоциации. В качест¬
ве примера рассмотрим диссоциацию щавелевой кислоты.

По первой ступени:

НООС�СООН<=±НООС�ООО� + Н+, К' = = 5,6 � 1 о-2

По второй ступени:

НООС�ООО-^ ООС�COO" + Н+, К" =
1
= 5 4. ю-s

Обратите внимание, что константа диссоциации по первой ступени
выше, чем по второй. Это справедливо для любого процесса ступенча¬
той диссоциации. В данном случае отрыв катиона водорода от нейт¬

ральной молекулы требует меньших затрат энергии, чем от отрицатель¬

но заряженного иона.

Суммарное уравнение диссоциации щавелевой кислоты можно запи¬

сать так:

НООС�СООН^ООС�ООО� + 2Н+

Математически нетрудно доказать, что общая константа диссоциа¬

ции будет равна произведению констант диссоциации кислоты по каж¬

дой ступени:

к =К'К"= [н+т>°П =о 02 .10-6ка ц ц [H-jCjAj]
10
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Как мы уже выяснили, в системах, представляющих собой малорас¬

творимый электролит в собственном насыщенном растворе, также ус¬

танавливается динамическое равновесие:

АдС1(к) 5=*= Ад+(р-р) + СГ(р-р)

Можно ли охарактеризовать данное равновесие соответствующей
константой? Безусловно, и оно будет выражаться следующим уравне¬
нием:

_

[Ад+][СГ]
Равн [AgCI]

Вы знаете, что концентрация кристаллического вещества есть вели¬
чина постоянная, которую можно перенести в левую часть равенства,
объединив с константой равновесия:

/Сравн-[АдС1] = [Ад+][С|-] = ПРДдС1
Новую постоянную величину, равную произведению равновесных

концентраций ионов малорастворимого электролита, называют произ¬
ведением растворимости (ПР).

Произведение растворимости
� такая же важная характеристика для

малорастворимого электролита, как и константа диссоциации для сла¬

бого электролита. ПР также зависит только от природы вещества и тем¬

пературы и служит количественной характеристикой способности веще¬
ства растворяться в воде. Например, произведение растворимости
хлорида серебра при 25 °С равно 1,78-1 СГ8, а иодида серебра �

8,3 * 10-17. Разумеется, иодид серебра значительно хуже растворим в

воде, чем хлорид.

ИОННОЕ ПРОИЗВЕДЕНИЕ ВОДЫ.

ВОДОРОДНЫЙ ПОКАЗАТЕЛЬ

Вода � слабый электролит. Примерно одна молекула из 555 милли¬

онов при комнатной температуре распадается на катион водорода и

гидроксид-анион. Что собой представляет катион водорода? Это атом

водорода, лишившийся своего единственного электрона, т. е. ядро ато¬

ма водорода. Ядро изотопа ]Н представляет собой один-единственный

протон. Получается, что катион водорода
� это элементарная частица

протон. В водном растворе протон самостоятельно существовать не

может, он присоединяется к молекуле воды, образуя катион Н30+, на¬

зываемый катионом гидроксония.

Таким образом, уравнение электролитической диссоциации воды вы¬

глядит так:

2Н20^Н30+ + ОН"

И все-таки с целью упрощения в химических уравнениях чаще все¬

го пишут символ катиона водорода, подразумевая под ним катион

гидроксония:

Н205=±Н+ + ОН"
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Для данного обратимого процесса можно написать выражение кон¬

станты диссоциации:

_

[H+] � [ОН-]
Кд [Н20]

Концентрация индивидуального жидкого вещества (воды), как и

концентрация индивидуального кристаллического вещества, постоянна.
Если эту постоянную величину перенести в левую часть равенства,
мы получим новую константу, называемую ионным произведением
воды К�2<):

[Н20]-Кд=Кн20
= [Н+]-[0Н-]

Мы получили очень важное соотношение. Оказывается, равновес¬
ные концентрации катионов водорода и гидроксид-анионов в вод¬

ном растворе взаимосвязаны. Если мы добавим в раствор кисло¬

ту и тем самым увеличим содержание ионов Н+, концентрация анио¬

нов ОН- уменьшится и произведение [Н+] � [ОН-] не изменится. Ус¬

тановлено, что при 25 °С ионное произведение воды равно

1,0-10'14.
В чистой воде концентрации катионов водорода и гидроксид-

анионов равны между собой и, следовательно, составляют по

1,0-10-7 моль/л. Такую среду называют нейтральной.

Кислотную среду имеет раствор, в котором концентрация катио¬

нов водорода превышает 10-7, т. е. больше концентрации гидроксид-
анионов:

[Н+] > [ОН ], [Н+] >1,0-10~7 моль/л

Щелочной называют среду, в которой концентрация ионов водорода

меньше концентрации гидроксид-ионов:

[Н+] < [ОН"], [Н+] <1,0*10
7
моль/л

Например, раствор с концентрацией ионов водорода 3,5-10"2 моль/л
будет кислотным, а с концентрацией 8,7-10-11 � щелочным.

Использовать для количественной характеристики кислотности рас¬

творов подобные числа не очень удобно. В 1909 г. датский химик

С. Сёренсен предложил для этого другую величину
� так называемый

водородный показатель pH («р» � начальная буква слова potenz � ма¬

тематическая степень, буква «Н» � символ водорода).

Водородным показателем pH называют отрицательный
десятичный логарифм концентрации ионов водорода:

pH =
- lg[H+]

Например, если [Н+] = 10-4 моль/л, то pH = 4, и, следовательно, сре¬
да раствора кислотная; если [Н+] = 10-10 моль/л, то рН = 10, среда рас¬
твора щелочная; если [Н+] = 10~7 моль/л, то pH = 7, среда раствора
нейтральная.

Нетрудно заметить, чем больше концентрация ионов водорода, тем

меньше pH, т. е. выше кислотность среды, и наоборот.
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Зависимость между концентрацией ионов водорода, значением pH и

реакцией среды раствора показана на схеме.

Существуют различные методы определения pH растворов. Для точ¬

ного измерения кислотности растворов используют специальные при¬

боры, называемые рН-метрами. Примерную оценку кислотности водных

растворов электролитов можно провести с помощью особых веществ,

называемых индикаторами. Индикаторы обратимо изменяют свой цвет

в зависимости от реакции среды, т. е. pH раствора. Наиболее распро¬
страненные индикаторы � лакмус, метиловый оранжевый, фенолфта¬
леин и универсальный.

Различные природные явления и производственные процессы могут

происходить только при определенных значениях pH. Так, нормальное

развитие разных сельскохозяйственных культур возможно лишь в не¬

большом интервале значений pH почвенного раствора. Поэтому для
снижения кислотности почв применяют известкование (вносят в почву
карбонаты кальция и магния), а для снижения щелочности

� гипсова¬

ние (вносят в почву молотый гипс).
Во внутренней среде живых организмов значение pH различно для

сред разных органов и систем органов. Так, желудочный сок при нор¬

мальной кислотности имеет значение pH = 1,7 (сильнокислотная среда),
значение pH крови составляет 7,4 (слабощелочная среда), слезной
жидкости �7 (нейтральная среда), слюны � 6,9 (очень слабокислот¬
ная среда, близкая к нейтральной). Отклонение значения pH от нормы

свидетельствует о возможной патологии.

СВОЙСТВА РАСТВОРОВ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

Свойства растворов слабых электролитов обусловлены и молекула¬
ми, и ионами, образовавшимися в процессе диссоциации, которые на¬

ходятся в динамическом равновесии друг с другом. Так, запах уксус¬
ной кислоты обусловлен наличием молекул СН3СООН, а кислый вкус и
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изменение окраски индикаторов связаны с наличием в растворе

ионов Н+.

Свойства растворов сильных электролитов определяются свойства¬

ми ионов, которые образуются при их диссоциации.

Например, общие свойства кислот, такие, как кислый вкус, измене¬
ние окраски индикаторов и др., обусловлены наличием в их растворах

катионов водорода Н+ (точнее, ионов гидроксония Н30+). Общие свой¬
ства щелочей: мылкость на ощупь, изменение окраски индикаторов и

др.
� связаны с присутствием в их растворах гидроксид-ионов ОН-, а

свойства солей � с распадом их в растворах на катионы металла (или
аммония) и анионы кислотных остатков.

Как вы знаете, высокая скорость многих химических реакций в рас¬
творах электролитов объясняется тем, что они протекают не между мо¬

лекулами, а между ионами.

Реакции, протекающие между ионами, называют ионны¬
ми реакциями.

Реакции ионного обмена в водных растворах могут протекать:

1) необратимо до конца;

2) обратимо, т. е. одновременно в двух противоположных направле¬
ниях.

Как вам известно, реакции обмена между сильными электролитами

в растворах протекают до конца или практически необратимы, если ио¬

ны, соединяясь друг с другом, образуют вещества:

а) малорастворимые;
б) малодиссоциирующие (слабые электролиты);
в) газообразные.

Приведем несколько примеров молекулярных и ионных уравнений:
а) AgN03 + NaCI = AgCI j + NaN03
Ад+ + СГ = AgCIJ.
Реакция необратима, потому что один из ее продуктов уходит из

сферы реакции в виде малорастворимого вещества.

б) CH3COONa + HCI �>� СН3СООН + NaCI

СН3СОО� + Н+ � СН3СООН
Реакция протекает до конца, поскольку образуется малодиссоциру-

ющее вещество.

Если среди исходных веществ и среди продуктов реакции имеются

слабые электролиты или малорастворимые вещества, то такие реакции
являются обратимыми, т. е. до конца не протекают.

В обратимых реакциях равновесие смещается в сторону образова¬
ния наименее растворимых соединений или наиболее слабых электро¬
литов. Например:

НСООН + КОН НСООК + Н20
слабый слабый

электролит электролит

НСООН + ОН- 5=t НСОО" + Н20
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Равновесие смещено в сторону образования более слабого электро¬
лита � воды. Однако до конца такая реакция протекать не будет: в рас¬

творе останутся недиссоциированные молекулы муравьиной кислоты и

гидроксид-ионы.
Реакции ионного обмена невозможны, если исходные вещества �

сильные электролиты, которые при обмене ионами не образуют мало¬

растворимых или малодиссоциирующих веществ, а также газов. При
сливании таких растворов образуется смесь ионов.

1. В растворе объемом 200 мл содержится 7,10 г сульфата на¬

трия. Найдите молярные концентрации ионов Na+ и SO^ в рас¬

творе, считая степень диссоциации соли равной 100%.

2. Как изменится степень диссоциации бромноватистой кисло¬

ты НВЮ в растворе при: а) добавлении гидроксида натрия;
б) добавлении серной кислоты; в) добавлении гипобромита ка¬

лия КВЮ; г) разбавлении раствора; д) нагревании?
3. Напишите уравнения диссоциации щавелевой кислоты по

первой и второй ступеням. Для каждого процесса напишите вы¬

ражение константы диссоциации.

4. Как диссоциирует на ионы комплексная соль K3[Fe(CN)6]?
Можно ли отнести это вещество к сильным электролитам? Яв¬
ляется ли сильным электролитом комплексный анион?

5. В чем различие в диссоциации гидросульфида натрия и

гидросульфата натрия?
6. Укажите формулу кислоты с наибольшей константой диссо¬

циации: СН3СООН, НСООН, С2Н5СООН. Объясните свой выбор.
7. Между какими веществами возможны реакции ионного об¬

мена?

а) H2S + Ва(ОН)2�� г) MgO + H2S04�
б) Na2C03 + Cu(OH)2�� д) Sr(OH)2 + KN03-^
в) CHgCOONa + HCI-^

Напишите уравнения возможных реакций в молекулярном и

ионном виде.

§ 21. Гидролиз

ПОНЯТИЕ ГИДРОЛИЗА

Согласно химической теории растворов частицы растворенного ве¬

щества (молекулы или ионы) в воде окружены гидратной оболочкой.
В некоторых случаях такой тесный контакт приводит к образованию
новых молекул или ионов, т. е. к протеканию химической реакции.

Гидролизом называют реакции обменного разложения
веществ водой.

Термин «гидролиз» произошел от греческих слов hydro � вода и

lysis � разложение, распад.
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Обменному взаимодействию с водой могут подвергаться также ве¬

щества, говорить о растворимости которых в воде не имеет смысла:

при наличии влаги они полностью разлагаются. Например, известный
вам карбид кальция взаимодействует с водой, при этом образуются
ацетилен и гидроксид кальция:

СаС2 + 2Н20 �> С2Н2| + Са(ОН)2

Согласитесь, что по смыслу термин «гидролиз» больше подходит

именно к таким реакциям.

Гидролизу могут подвергаться самые разнообразные вещества: не¬

органические (соли, карбиды, гидриды, фосфиды, нитриды металлов, а

также некоторые бинарные соединения неметаллов) и органические
(галогеналканы, функциональные производные карбоновых кислот, оли-

го- и полисахариды, белки, нуклеиновые кислоты).
Реакции гидролиза могут быть как обратимыми, так и необратимы¬

ми. В отдельных случаях к реакциям гидролиза условно можно отнес¬
ти и окислительно-восстановительные процессы, в частности разложе¬
ние гидридов водой:

NaH + Н20 = NaOH + Н2
гидрид
натрия

ОБРАТИМЫЙ ГИДРОЛИЗ НЕОРГАНИЧЕСКИХ

И ОРГАНИЧЕСКИХ ВЕЩЕСТВ

Если исследовать с помощью индикатора водные растворы хлорида
натрия, карбоната калия и сульфата аммония, то можно убедиться, что

реакция среды в растворах этих солей соответственно нейтральная,
щелочная и кислотная. Откуда же в растворах солей появились щелочь

и кислота? Причиной послужил обратимый гидролиз солей.

Сущность обратимого гидролиза неорганических солей сводится к

обменному химическому взаимодействию катиона металла (аммония)
или аниона кислотного остатка с молекулами воды. В результате этого

взаимодействия образуется малодиссоциирующее соединение, а в вод¬

ном растворе появляется избыток катионов водорода или гидроксид-
анионов, обусловливающих кислотную или щелочную реакцию среды.

Любую соль можно представить как продукт взаимодействия осно¬

вания с кислотой. Например, карбонат калия образован сильным осно¬

ванием КОН и слабой кислотой Н2С03. В зависимости от силы основа¬
ния и кислоты как электролитов все соли можно разделить на четыре
группы (табл. 8).

Рассмотрим поведение солей различных типов в водных растворах.
Соли, образованные сильным основанием и слабой кислотой.

Выбранный нами в качестве примера карбонат калия, как мы уже ска¬

зали, образован сильным основанием и слабой кислотой:

КОН� К2СОэ � Н2С03
сильное основание слабая кислота

162



Типы солей

Табл и ца 8

Типы солей Примеры

Соли, образованные сильной кислотой

и сильным основанием
Na2S04, CsCI, CaBr2, KN03

Соли, образованные слабой кислотой

и сильным основанием

Na2C03, С6Н5ОК, Na2Si03, Ba(N02)2

Соли, образованные сильной кислотой

и слабым основанием
ZnCI2, Cu(N03)2, FeS04, NH4CI04

Соли, образованные слабой кислотой

и слабым основанием
(NH4)2S, (CH3COO)2Cu, Ni(N02)2

Карбонат калия хорошо растворим в воде и полностью диссоцииру¬

ет на ионы:

К2С03 = 2К+ + СО|-
Угольная кислота � слабый электролит. Следовательно, катионы во¬

дорода прочно удерживаются карбонат-анионом и с трудом переходят
в раствор. Верно и обратное: анион С03� охотно присоединяет катио¬

ны Н+, если они присутствуют в растворе. А если их нет? Тогда можно

оторвать один из катионов водорода у молекулы воды из гидратной
оболочки. Карбонат-анион при этом превращается в гидрокарбонат-
анион, являющийся слабым электролитом, а от молекулы воды в рас¬

творе остается анион ОН-:

COf + Н20 ч=ь НС03 + ОН-

Мы получили не что иное, как ионное уравнение гидролиза. В ре¬

зультате этого процесса в растворе накапливаются гидроксид-анионы,

определяющие щелочную реакцию среды (pH > 7). В данном случае го¬

ворят, что идет гидролиз по аниону. Равновесие процесса смещено

влево, поскольку диссоциация воды протекает значительно в меньшей

степени, чем гидрокарбонат-иона.
Для того чтобы превратить ионное уравнение гидролиза в молеку¬

лярное, в левую и правую части необходимо добавить по два катиона

калия, не принимавшие участие в процессе:

К2С03 + Н20 *=* КНСО3 + КОН

Обратите внимание, что в данном случае гидролиз обратим, в рас¬

творе устанавливается химическое равновесие. Прямой процесс явля¬

ется эндотермическим, поэтому в соответствии с принципом Ле Ша¬

телье повышение температуры смещает равновесие вправо, гидролиз
усиливается. Подавить гидролиз можно добавлением к раствору щело¬
чи: увеличение концентрации гидроксид-ионов сместит равновесие
влево.
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Приведенное выше уравнение соответствует гидролизу карбоната
калия по первой ступени. Возможна и вторая ступень

� образовавший¬
ся гидрокарбонат-анион взаимодействует с другой молекулой воды:

С02
У

НСОз + Н20 з=* ОН- + н2со3

Н20
Не составляет труда написать молекулярное уравнение

� в левую и

правую части дописываем катионы К+, объединяя их с анионами:

КНСО3 + Н20 *=*= КОН + С02 + Н20

При обычных условиях протекание второй ступени ничтожно мало,

так как образующиеся на первой стадии ионы ОН" подавляют гидро¬

лиз, практически полностью смещая равновесие влево. Тем не менее

длительное кипячение раствора карбоната калия приводит к заметному

понижению концентрации соли.

Как определить число стадий гидролиза соли по аниону? Нетрудно
догадаться, что оно соответствует величине заряда этого аниона

(основности кислоты). Следовательно, гидролиз ацетата натрия будет
протекать лишь в одну стадию. Внимательно разберите следующую за¬

пись, так как именно в такой последовательности мы будем представ¬
лять далее реакции обратимого гидролиза солей:

NaOH� CHgCOONa � СН3СООН
сильное основание слабая кислота

CH3COONa � СН3СОО- + Na+

СН3СОО� + Н20 5=ь СН3СООН + ОН"

CH3COONa + Н20 «=* СН3СООН + NaOH

Соли, образованные слабым основанием и сильной кислотой.

К солям такого типа относят, например, нитрат аммония:

NH3 � Н20 NH4NOs � HNO3
слабое основание сильная кислота

В водном растворе нитрат аммония диссоциирует:

NH4N03 = NH4 + NO3

Гидролизу подвергается тот ион, который принадлежит слабому ос¬

нованию. Данная соль гидролизуется по катиону. Отрывая от молекулы

воды гидроксид-анион, катион NH4 способствует накоплению в раство¬

ре катионов водорода:

NH4 + Н20 ч=ь NH3 � Н20 + Н+

Молекулярное уравнение гидролиза легко получить, дописав в ион¬

ном уравнении нитрат-анионы:

NH4N03 + Н20 NH3 � Н20 + HN03
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Реакцию среды в растворе данной соли определяет наличие катио¬

нов Н+: среда кислотная, pH < 7.

Гидролизоваться могут также двухзарядные катионы металлов (Мд2+,
Zn2+, Cu2+, Со2+ и др., кроме катионов щелочно-земельных металлов) и

трехзарядные катионы (Al3+, Cr3+, Fe3+ и др.). В этом случае число ста¬

дий гидролиза будет таким, каков по величине заряд катиона (кислот¬
ность образуемого им основания).

При длительном хранении раствор хлорида железа(Ш) мутнеет и из

истинного превращается в коллоидный. Это связано с протеканием не¬

скольких ступеней гидролиза:

Fe(OH)3- FeCI3 * HCI

амфотерный гидроксид сильная кислота

(в качестве слабого основания)

В водном растворе хлорид железа(Ш) диссоциирует:

FeCI3 = Fe3+ + ЗСГ

Сколько ступеней гидролиза можно предположить для данной соли?

Поскольку с водой взаимодействует трехзарядный ион железа, число

ступеней гидролиза также равно трем:

Fe3+ + Н20 *=* FeOH2+ + Н+

FeCI3 + Н20 FeOHCI2 + HCI
I ступень

II ступень

III ступень

FeOH2+ + Н20 5=t Fe(OH)2 + Н+

FeOHCI2 + Н20 Fe(OH)2CI + HCI

Fe(OH)2 + H20 5=ь Fe(OH)3 + H+

Fe(OH)2CI + H20 Fe(OH)3 + HCI

Продуктами гидролиза являются оснбвные соли гидроксохлорид же-

леза(Ш) и дигидроксохлорид железа(Ш), а также гидроксид железа(Ш),
который, претерпевая некоторые изменения, образует мицеллы золя.

Другой продукт реакции
� соляная кислота, она-то и определяет кис¬

лотную реакцию среды в растворе FeCI3.
Иногда некоторые затруднения вызывает написание уравнений гид¬

ролиза солей, образованных двухзарядными катионом и анионом. В
качестве примера рассмотрим гидролиз сульфата магния по первой
ступени:

Mg(OH)2« MgS04 H2S04
нерастворимый гидроксид, сильная

основание средней силы кислота

MgS04 = Mg2+ + S04"
Mg2+ + H20 5E=t MgOH+ + H+

Среда раствора кислотная, pH < 7. Для того чтобы написать молеку¬

лярное уравнение гидролиза, число всех частиц придется удвоить:

2MgS04 + 2Н20 *=* (Mg0H)2S04 + H2S04
Поведем итоги и сформулируем некоторые правила гидролиза солей

по катиону или по аниону.
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1. Если в составе соли присутствует хотя бы один ион, соответству¬
ющий слабому (или малорастворимому) электролиту (кислоте или ос¬

нованию), соль подвергается гидролизу, причем с водой взаимодейст¬
вует именно этот ион. Например, соли Li2S, Ca(N02)2, KCN, BaS

подвергаются гидролизу по аниону, а соли FeS04, NH4N03, SnCI2,
AI2(S04)3 � по катиону.

2. Многозарядные ионы гидролизуются ступенчато, причем число

стадий равно величине заряда иона (две стадии для ионов Ni2+, Zn2+,
SiO|_, три стадии для ионов Cr3+, Fe3+, Р04�). Как правило, гидролиз
протекает только по первой ступени, по второй или тем более третьей

ступени его подавляют образующиеся катионы водорода или гидро-

ксид-анионы.

3. Реакция среды в водном растворе соли, гидролизующейся по ка¬

тиону или аниону, соответствует иону сильного электролита в ее соста¬

ве («что сильнее, то и побеждает»). Растворы первых четырех солей в

п. 1 имеют щелочную реакцию, остальных � кислотную.
Соли, образованные слабым основанием и слабой кислотой.

Нетрудно догадаться, что соли такого типа также подвергаются гидро¬

лизу, причем как по катиону, так и по аниону. Катион и анион «делят»

между собой молекулу воды, присоединяя соответственно гидроксид-

анион и катион водорода. Так гидролизуется, например, формиат ам¬

мония:

NH3 � Н20< HCOONH, * НСООН
слабое основание слабая кислота

hcoonh4 � nh4+ + НСОО-

NH4 + HCOO- + Н20 NH3 � Н20 + НСООН

hcoonh4 + Н20 NH3 � Н20 + НСООН

Какова среда в растворе формиата аммония: ведь в результате ги¬

дролиза не образуется сильное основание или кислота? Кислотность

среды будет определяться тем из двух слабых электролитов, констан¬

та диссоциации которого больше. Заглянем в справочник. Находим, что

Кд(НСООН) = 2,1* 10�4, Кд(МН3
� Н20) = 1,76 � 10 5. Среда в растворе соли

будет слабокислотная, поскольку муравьиная кислота более сильный

электролит, чем гидрат аммиака.

Для выяснения реакции среды в растворе ацетата аммония также

придется обратиться к справочнику: Кд(СН3СООН) = 1,74 � 10�5,
Кд(МН3

� Н20) = 1,76 � 1СГ5. Константы практически одинаковы! Следова¬
тельно, в растворе ацетата аммония среда нейтральная.

Соли, образованные сильным основанием и сильной кислотой,

гидролизу не подвергаются. В водном растворе подобных солей кати¬
оны металла (щелочного или щелочно-земельного) и анионы кислотно¬

го остатка окружены гидратными оболочками, взаимодействия с моле¬

кулами воды не происходит, поскольку это не приводит к образованию
слабого электролита. Реакция среды в растворе таких солей (например,

CaCI2, KN03, Na2S04, LiCI04) нейтральная, pH = 7.
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Обратимый гидролиз органических веществ. Реакции обратимо¬
го обменного взаимодействия органических веществ с водой характер¬
ны не только для солей карбоновых кислот. Например, обратимо гид¬

ролизуется фенолят натрия:

C6H5ONa + Н20 ч=* С6Н5ОН + NaOH

К обратимым реакциям гидролиза органических соединений относят
также взаимодействие с водой сложных эфиров карбоновых кислот. Как
вы знаете, реакции этерификации обратимы, причем обратный процесс
как раз и представляет собой гидролиз сложного эфира:

СН3�СООСН3 + Н20 *=* СН3�СООН + СН3ОН
метилацетат уксусная кислота метанол

НЕОБРАТИМЫЙ ГИДРОЛИЗ НЕОРГАНИЧЕСКИХ
И ОРГАНИЧЕСКИХ ВЕЩЕСТВ

Необратимый гидролиз солей. При сливании водных растворов

карбоната натрия и хлорида алюминия выделяется газ и выпадает оса¬

док. Что это за осадок и какой газ может выделяться в данной обмен¬
ной реакции? Если мы посмотрим в таблицу растворимости, то в клет¬

ке, соответствующей карбонату алюминия, увидим прочерк. В данном

случае это означает, что соль разлагается водой, т. е. протекает ее не¬

обратимый гидролиз.
В водном растворе и катион алюминия (соответствующий нераство¬

римому в воде гидроксиду), и карбонат-анион (соответствующий сла¬

бой кислоте) подвержены гидролизу. Гидролиз катиона А13+ протекает с

образованием катионов водорода, гидролиз аниона СО2- сопровожда¬
ется выделением в раствор гидроксид-анионов. При сливании двух рас¬

творов за счет взаимного связывания ионов Н+ и ОН" происходит сме¬

щение равновесия обоих процессов вправо вплоть до необратимого
протекания гидролиза:

AI3 + Н20 ч=ь АЮН2+ + / Н' \
С02� + Н20 ч=ь НС03 +\рН у

ЗС02|
/

2А13+ + ЗСО§- + 6Н20 = 2А1(ОН)31 + ЗН2С03

ЗН20

Подобным образом полностью гидролизуются сульфиты алюминия и

хрома(Ш), карбонат железа(Ш) и некоторые другие соли кислородсодер¬
жащих кислот. Их нельзя получить реакцией обмена между водными

растворами двух солей, содержащих соответствующие ионы.

Необратимый гидролиз бинарных соединений металл � неме¬

талл. Помимо некоторых солей кислородсодержащих кислот, необра¬
тимому гидролизу могут подвергаться соли кислот бескислородных. На¬

пример, сульфиды алюминия, хрома(Ш), железа(Ш) при попадании в
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воду выделяют сероводород и образуют нерастворимое в воде осно¬

вание:

Fe2S3 + 6Н20 = 2Fe(OH)3| + 3H2S|
Аналогично необратимо гидролизуются карбиды, нитриды, фосфиды

активных металлов:

СаС2 + 2Н20 = С2Н2 + Са(ОН)2
карбид кальция ацетилен

А14С3 + 12Н20 = ЗСН4 + 4А1(ОН)3
карбид алюминия метан

Li3N + ЗН20 = NH3 + 3LiOH

нитрид лития аммиак

Мд3Р2 + 6Н20 = 2РН3 + ЗМд(ОН)2
фосфид магния фосфин

Необратимый гидролиз двухэлементных (бинарных) соедине¬
ний неметаллов. Многие бинарные соединения неметаллов «не вы¬

держивают» испытания водой и необратимо гидролизуются с образова¬
нием, как правило, двух кислот: кислородсодержащей (менее электро¬
отрицательный элемент в бинарном соединении) и бескислородной
(более электроотрицательный элемент).

Хлорид кремния(1\/) в присутствии влаги гидролизуется с образова¬
нием кремниевой кислоты и хлороводорода:

SiCI4 + ЗН20 = H2Si03 + 4HCI

Сульфид фосфора(У) при контакте с водой образует фосфорную кис¬

лоту и сероводород:

P2S5 + 8Н20 = 2Н3Р04 + 5H2S

Сравните два уравнения гидролиза бинарных соединений иода:

ICI + Н20 = НЮ + HCI

Bl3 + ЗН20 = Н3В03 + 3HI

В первой реакции в качестве продукта образуется кислородсодер¬
жащая кислота иода, во второй � бескислородная. Как вы видите, эти

реакции гидролиза не являются окислительно-восстановительными,

поэтому при разложении бинарного соединения водой атом с положи¬

тельной степенью окисления присоединяет гидроксильную группу, а бо¬

лее электроотрицательный атом соединяется с водородом.

Необратимый гидролиз органических соединений. В органичес¬
кой химии можно часто встретить термин «абсолютный» или «абсолю¬

тированный» по отношению к растворителю, например абсолютный

эфир, абсолютный спирт, абсолютный бензол. Это означает, что орга¬
нический растворитель полностью обезвожен, лишен примеси влаги.

Многие реакции в органике проводят именно в абсолютных раствори¬
телях. Например, реактив Гриньяра получают добавлением раствора
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галогеналкана (например, бромэтана) в абсолютном эфире к магниевой

стружке:

C2H5Br + Mg �* C2H5MgBr
Наличие воды приводит к необратимому гидролизу образующегося

этилмагнийбромида:

C2H5MgBr + Н20 � С2Н6 + МдОНВг
О

//
СН3�С + Н20 � СН3�СООН + HCI

\ уксусная кислота

CI

ацетилхлорид

Все закономерности, характерные для неорганических соединений,
при гидролизе органических соединений также выполняются. Напри¬
мер, при разрыве связи атом более электроотрицательного элемента

соединяется с водородом, менее электроотрицательного
� с гидро¬

ксильной группой.

ЗНАЧЕНИЕ ГИДРОЛИЗА ОРГАНИЧЕСКИХ ВЕЩЕСТВ

В 1779 г. К. Шееле впервые получил из оливкового масла трехатом¬
ный спирт глицерин, а в начале XIX в. Э. Шеврель установил, что лю¬

бые жиры животного и растительного происхождения представляют со¬

бой сложные эфиры глицерина и высших карбоновых кислот.

СН,�О�СО�С17Н35 СН2�ОН
I

�

I
СН�О�СО�С17Н35 + ЗН20 3=* СН�ОН + ЗС17Н35СООН

сн2�о�со�с17н35 сн2�он
тристеарат глицерина глицерин стеариновая кислота

В живых организмах одним из путей метаболизма жиров является их

гидролиз. В кишечнике под влиянием фермента липазы жиры распада¬

ются на глицерин и органические кислоты, которые всасываются стен¬

ками кишечника, и в организме синтезируются новые жиры, свойствен¬

ные данному организму.
В промышленности гидролиз низкосортных жиров используют для

получения глицерина, высших карбоновых кислот, мыла.

Большое значение имеет также гидролиз углеводов. Углеводы, со¬

держащие два и более остатка моносахаридов (вплоть до полисахари¬

дов), подвергаются гидролизу. Конечными продуктами такого процесса

являются составляющие молекулу моносахариды.

Гидролиз дисахаридов, например сахарозы, можно представить сле¬

дующей схемой:

С^НггОп + Н20 �� С6Н1206 + С6Н1206
сахароза глюкоза фруктоза
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Полисахариды гидролизуются ступенчато с образованием промежу¬
точных продуктов меньшей молекулярной массы:

+н2о +н2о +н2о
(^6^10^5^ * (^6^10®б)х ^^12^22^11 ^С6Н1206
крахмал декстрины (х<п) мальтоза глюкоза

Гидролиз углеводов катализируется кислотами, а в живых организ¬
мах � ферментами. В промышленности гидролизом крахмала получа¬
ют глюкозу и патоку (смесь декстринов, мальтозы и глюкозы).

Гораздо труднее гидролизуется другой важнейший полисахарид �

целлюлоза. Гидролиз целлюлозы в промышленности проводят при дли¬
тельном кипячении непищевого растительного сырья в присутствии
кислоты: отходов лесозаготовки и деревообработки. Процесс также

идет ступенчато:

(СбНю05)л + лН20 *� лС6Н1206
целлюлоза глюкоза

Из гидролизных растворов глюкозы получают этиловый спирт, орга¬

нические кислоты и многие другие продукты.

Вы знаете, что белки � биополимеры, образующиеся в результате
поликонденсации а-аминокислот. Процесс, обратный образованию бел¬
ковой макромолекулы, также называют гидролизом. Например, схема

гидролиза фрагмента полипептида из трех аминокислот выглядит так:

...�NH�СН�СО�NH�СН�СО�NH�СН�СО�... + ЗН,0-*
I I I
СН- СН- сн,

I I I
ОН С6Н5 SH

-H,N�СН�СООН + HoN�СН�СООН + H2N�СН�СООН
I I I
СН, СН, СН2
г г I
ОН С6Н5 SH

серии фенилаланин цистеин

Известна большая группа ферментов, относящихся к группе гидро-
лаз, которые катализируют высокоселективный гидролиз молекул при¬

родных биополимеров, в том числе белков. В научных целях на подоб¬
ном селективном гидролизе основано большинство методов изучения
строения полимерных макромолекул.

Как вам известно из курса органической химии 10 класса, важную

роль в организме играет процесс гидролиза нуклеотида, который на¬

зывают аденозинтрифосфорной кислотой (АТФ). Это вещество служит

своеобразным источником энергии для протекания множества биохи¬
мических реакций. При гидролизе АТФ до аденозиндифосфорной кис¬

лоты (АДФ) энергия высвобождается, обратный процесс
� образова¬

ние АТФ из АДФ � протекает с поглощением энергии.
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Аденозинтрифосфат представляет собой уникальное энергетическое
вещество клетки, своего рода «энергетические консервы», которые
клетка использует по мере необходимости.

1. В какой цвет окрасится раствор каждой из солей при добав-

в лении лакмуса: хлорид марганца(Н), цианид калия, перхлорат

натрия, карбонат лития, ацетат кальция, сульфат алюминия?

Ответ подтвердите уравнениями реакций гидролиза.
2. Из приведенного перечня выберите органические вещества,

подвергающиеся гидролизу: бутен-1, ацетонитрил, этилформи-

ат, фенол, этилат натрия, пропин, 2-бромпропан. Составьте

уравнения реакций гидролиза; в случае, если этот процесс об¬

ратим, укажите условия смещения равновесия вправо.
3. Какие из солей нельзя получить реакцией обмена в водном

растворе: BaS04, Fe2S3, CaF2, Cr2(S03)3, AI(N03)3? Ответ моти¬

вируйте уравнениями соответствующих реакций гидролиза.
4. Почему при кипячении раствора хлорида железа(Ш) появля¬

ется осадок? Как можно подавить гидролиз хлорида железа(Ш)?
Как влияет концентрация соли на степень гидролиза?
5. Раствор какой соли при прочих равных условиях будет иметь

меньшее значение pH: a) CH3COONH4 или СН3СООК;
б) К2С03 или КСЮ3; в) NaN03 или NaN02; г) Li2S04 или Li2S03?
6. Как с помощью индикатора различить растворы трех солей:

a) ZnS04, NaCI и K2Si03; б) NaN03, NaN02 и Mg(N03)2;
в) Ba(N03)2, AIBr3 и RbCN?

7. Какие вещества образуются при необратимом гидролизе би¬

нарного соединения бора и фосфора, в котором оба элемента

проявляют валентность, равную трем?
8. Какие из приведенных бинарных соединений подвергаются

необратимому гидролизу: PCI3, SiC, Са3Р2, Fe3C, MgH2, ВеС2?
Напишите уравнения реакций.
9. Почему в растворе гидрокарбоната натрия среда щелочная,
а в растворе гидросульфита натрия кислотная?

10. Константы диссоциации кислот HN02, НВЮ и НСЮ рав¬
ны соответственно 4* 10-4, 2,5 � 10-9 и 5-10-8. Расположите на¬

триевые соли этих кислот в порядке увеличения pH раствора
(при одинаковой концентрации вещества).

§ 22. Окислительно-восстановительные реакции

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ.
СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ

Систематизируя знания о химической связи и причинах ее образо¬
вания, мы уже отмечали, что пребывание электронов на электронных
орбиталях одного атома с энергетической точки зрения, может быть бо¬
лее выгодно или менее выгодно чем их нахождение на орбиталях дру¬
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гого атома. Именно это является одной из причин поляризации кова¬

лентной связи и образования связи ионной.

Однако при образовании химической связи смещение электронной
плотности происходит, как правило, между атомами или ионами, нахо¬

дящимися в составе одного вещества. Возникает вопрос: возможен ли

переход электронов между молекулами или ионами различных ве¬

ществ? Ответ на этот вопрос вам, безусловно, известен. Конечно, воз¬

можен. Подобный переход электронов осуществляется в ходе химиче¬

ских реакций, называемых окислительно-восстановительными (ОВР).
Напомним, что

Окислительно-восстановительными называют реак¬

ции, в ходе которых происходит изменение степеней

окисления элементов.

Например, синтез аммиака, вытеснение иода из раствора иодида ка¬

лия хлором, обесцвечивание бромной воды этиленом, взаимодействие

растворов перманганата калия и сульфита натрия в кислой среде � все

эти реакции являются окислительно-восстановительными:
О О -3 + 1

ЗН2 + N2 = 2NH3
-10 -10

2KI + Cl2 = 2KCI + 12
-2 -2 0 -1 -1 -1 -1

СН2 = СН2 + Вг2 = СН2Вг
�

СН2Вг

2КМп04 + 5Na2S03 + 3H2S04 = 5Na2S04+K2S04+2MnS04+3H20

Для дальнейшего рассмотрения окислительно-восстановительных

реакций необходимо уметь быстро и безошибочно находить степени

окисления атомов в любых веществах (в приведенных выше уравнени¬

ях реакций выделены жирным шрифтом атомы элементов, изменяющих

степени окисления).

Степенью окисления называют формальный заряд ато¬

ма, вычисленный исходя из предположения, что все ко¬

валентные полярные связи поляризованы в ионные.

Для неорганических веществ расчет степеней окисления атомов

(иногда ее обозначают греческой буквой «каппа» х) легко проводить с

использованием нескольких несложных правил, которые вам знакомы.
о о

1. Степень окисления атомов в простом веществе равна нулю (S, Си,
ООО

Вг2, 03, Р4).
2. В бинарных (двухэлементных) соединениях отрицательную степень

окисления проявляют атомы более электроотрицательного элемента
+2 -3 +4-2 +1-1

(Ca3N2, CS2, I Cl).
3. Сумма степеней окисления всех атомов в молекуле (формульной

единице) равна нулю, а в ионе � заряду иона.
4. Степень окисления атомов щелочных металлов в соединениях все¬

гда равна +1; степень окисления атомов магния и щелочно-земельных
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металлов в соединениях всегда равна +2; степень окисления атомов

алюминия в соединениях всегда равна +3.
5. Степень окисления атомов водорода в соединениях равна +1 (кро¬

ме гидридов металлов).
6. Степень окисления атомов фтора в соединениях равна -1.
7. Степень окисления атомов кислорода в соединениях равна -2

(кроме фторидов, пероксидов, надпероксидов).
8. Степень окисления атомов в кислотном остатке для кислоты и

всех ее солей одинакова. Знание этого правила существенно облегча¬
ет расстановку степеней окисления атомов в солях:

(NH4)2Fe(S04)2, так как H2S04
+2 � 3 +1+2�3

K4[Fe(CN)6], так как HCN

Си(СЮ4)2, так как НСЮ4
9. Для простых ионов их заряд соответствует степени окисления ато¬

мов (для алюминия в сульфате алюминия AI2(S04)3 заряд иона 3+, сте¬
пень окисления +3). Обратите внимание: чтобы не путать эти два по¬

нятия, при обозначении степени окисления атома пишут сначала знак,
+3

а потом цифру, для заряда иона наоборот (AI � степень окисления,

Al3+� заряд иона).
Для сложных неорганических веществ, состоящих из атомов трех и

более элементов, определять степени окисления следует сначала у ато¬

мов с наибольшей и наименьшей электроотрицательностью. При этом
совсем необязательно знать абсолютные значения ЭО, достаточно на
основании положения элемента в периодической системе определить,

у какого элемента она больше, а у какого меньше.

Вычислим, например, степени окисления всех атомов в незнакомом

вам соединении
�

тиоарсените бария Ba(AsS2)2. Промежуточную элек¬

троотрицательность среди элементов, входящих в состав этого веще¬

ства, имеет мышьяк As, наибольшую � сера S, наименьшую � барий
Ва. Поэтому степень окисления атомов бария равна +2 (максимально
возможная), а атомов серы равна -2 (минимальная). Обозначив сте¬
пень окисления атомов мышьяка через х, можно составить уравнение:

(+2)
� 1 + х � 2 + (�2)

� 4 = 0, х = + 3, т. е. Ba(AsS2)2
Аналогично определим степень окисления атомов углерода в дихлор-

метане (хлористом метилене):

СН2С12: х+ (+1) � 2 + (-1)
� 2 = 0, х = 0, т. е. CH2d2

Не удивляйтесь, степень окисления атома может быть нулевой и в

сложном веществе.

Следует помнить, что подобный математический расчет позволяет

рассчитать среднее значение степени окисления атомов данного эле¬

мента в веществе. Например, в тиосульфате натрия Na2S203 средняя
степень окисления атомов серы равна + 2, в уксусной кислоте С2Н402
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средняя степень окисления атомов углерода равна 0. В действительно¬
сти же структурные формулы свидетельствуют о различных степенях

окисления атомов этих элементов в веществах:

Na�О S О

W/ -з +3//
S сн3�С

/ \\ \
Na�О О О�Н

Зачастую (особенно в молекулах органических веществ) такой рас¬
чет дает дробные значения средних степеней окисления атомов, напри¬

мер:
+8/3 -2 -25 +1

Мп304, С4Н10

Подобный факт свидетельствует о том, что атомы данного элемента

содержатся в соединении в различных степенях окисления:

Н Н Н Н

Мп304, или МпО-МпД: Н�СГ3�СГ2�СГ2�СГ3�Н

I I I I
н н н н

Для органических соединений чаще возникает необходимость опре¬
деления степени окисления одного или нескольких конкретных атомов

углерода, а не его среднего значения. Такой расчет приходится вести

на основании определения понятия «степень окисления». Мысленно

превратим ковалентные полярные связи в ионные, а электронную пару
ковалентной неполярной связи разделим между атомами поровну. Те¬

перь нужно подсчитать число электронов п у атома углерода в молеку¬
ле. Степень окисления данного атома равна 4-л (4

� число электро¬

нов на внешнем энергетическом уровне атома углерода):
Н Н СН3

Н3С:С:ОН Н3С:С:ОН Н3С:С:ОН
Н СН3 СН3

4- 5 = -1 4-4 = 0 4- 3 = +1

Можно поступить проще и рассчитать степень окисления атома уг¬

лерода в молекуле органического вещества по формуле: х равняется

числу связей с более электроотрицательными атомами минус число

связей с менее электроотрицательными атомами. Ковалентные непо¬

лярные связи не учитывают. Например:

-СН3

О О
о// +i// +2

Н�>-С Н3С�С Н3С�с-
N

3
N 11

н н О
2-2 = 0 2- 1 =+1 2-0 =
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н О н н н н

4 //+з// ^-2 +2 X
н-^с--С с==с 101О -с--с�н

т \ / N т II 1
н он н Н Н О н

0--3 = -3 СМ1О = -2 1-2 = - 1 0-3 =

3-0 =+3 2-0 =+2

Следует отметить, что степень окисления � понятие формальное,
условное. При ее определении предполагают, что все электронные па¬

ры химических связей полностью перешли к более электроотрицатель¬
ному атому (хотя в действительности это далеко не так!). Тем не ме¬

нее степень окисления позволяет точно описать процесс перехода

электронов при химических реакциях.

ПРОЦЕССЫ ОКИСЛЕНИЯ И ВОССТАНОВЛЕНИЯ.
ОКИСЛИТЕЛИ И ВОССТАНОВИТЕЛИ

В ходе окислительно-восстановительных реакций (ОВР) степени

окисления химических элементов изменяются. Принимая электроны, хи¬

мический элемент восстанавливается и понижает свою степень окисле¬

ния, являясь окислителем для другого участника этого процесса. Теряя
электроны, химический элемент окисляется и повышает свою степень

окисления, при этом выступает в роли восстановителя для элемен¬

та-окислителя. Определить, в каком качестве химический элемент уча¬
ствует в ОВР, какое количество электронов он принимает или теряет,

поможет схема

�* отдача электронов, окисление, -пё
-� присоединение электронов, восстановление, +пё

1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 � X

-4 -3 -2 -1 0 +1 +2 +3 +4 +5 +6 +7

Что же является причиной проявления окислительных или восстано¬

вительных свойств, какие вещества могут выступать в качестве окисли¬

телей, а какие проявлять восстановительные свойства? Нетрудно дога¬

даться, что наибольшие окислительные свойства проявляют самые ярко

выраженные неметаллы � галогены, элементы, атомы которых имеют

высокие значения сродства к электрону. Однако, как и все элементы,
галогены существуют не только в виде отдельных атомов и простых ве¬

ществ, но и в виде соединений, в которых они имеют различные сте¬

пени окисления. Очевидно, что максимальные окислительные свойства

галогены будут проявлять в соединениях, в которых они имеют высо¬

кие положительные степени окисления. И наоборот, в соединениях с

низшей отрицательной степенью окисления галогены уже не могут про¬
являть окислительных свойств. (Подумайте почему.) Кроме галогенов,
окислительные свойства проявляют и другие неметаллы в положитель¬

ных, нулевой и промежуточной отрицательной степенях окисления, и

даже металлы в положительных степенях окисления. Примеры типичных

окислителей приведены в таблице 9.
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Типичные окислители

Таблица 9

№

п/п

Группа
окислителей

Химические

элементы
Примеры

веществ

1 Электрический ток на аноде

2
Галогены в высших положи¬

тельных степенях окисления

+7 +7 +7

Cl, Br, I НСЮ4, НВЮ4, НЮ4

3
Галогены в промежуточных

положительных степенях

окисления

+ 1 +3 +5 +5 +5

Cl, Cl, Cl, Br, I ... КСЮ3, НСЮ, NaBr03

4

Халькогены и другие неме¬

таллы в положительных сте¬

пенях окисления

+6 +4 +5

S, S, N H2S04, S02, HN03

5
Неметаллы �

простые ве¬

щества (нулевая степень

окисления)

F, CI, О, S, Вг F2, Cl2 03, 02, S, Br2

6

Неметаллы в промежуточ¬

ных отрицательных степенях

окисления

Tzто H202, Ba02, N2H4

7
Металлы в высших положи¬

тельных степенях окисления

+7 +6 +4

Mn, Cr, Sn KMn04, K2Cr04,

H2Cr207, SnCI4

8
Органические нитросоеди¬
нения

+5

N CH(N02)3,
ch2ono2�ch2ono2

Те же принципы могут быть применены и к прогнозированию восста¬

новительных свойств веществ (табл. 10).
Следует отметить, что органические соединения обладают преиму¬

щественно восстановительными свойствами.

В таблицах 13 и 14 группы веществ, проявляющих соответственно
окислительные и восстановительные свойства, расположены в порядке

ослабевания их окислительно-восстановительной активности. Однако

следует подчеркнуть, что приведенный порядок расположения групп но¬
сит лишь примерный, ориентировочный характер. Свойства элементов,

образующих вещества, входящие в одну группу, индивидуальны и мо¬

гут в значительной мере различаться. Очевидно, что окислительные
+5 +5

свойства соединений, например азота N и фосфора Р, сильно разли-
+5

чаются. Так, вы уже знаете, что азотная кислота HN03 легко окисляет

медь с образованием продуктов восстановления азота, в то время как
+5

метафосфорная кислота НР03 окислить медь не способна. Известно

176



Типичные восстановители

Таблица 10

№

п/п

Группа
восстановителей

Химические

элементы
Примеры

веществ

1 Электрический ток на катоде

2
Металлы �

простые веще¬

ства (нулевая степень окис¬

ления)

Na, Са, Fe Na, Са, Fe

3 Неметаллы в низших отри¬

цательных степенях окисле¬

ния

-1 -3 -2

Cl, N, S
HCI, NH3, ZnS

4 Металлы в промежуточных
положительных степенях

окисления

+2 +2 +1

Fe, Cr, Cu
FeS04, CrCI2,

Cu2CI2

5 Неметаллы в промежуточных

отрицательных степенях

окисления

-1 -2

0, N
H202, N2H4

6 Неметаллы � простые ве¬

щества

S, P, C, I S, P4, C, l2

7
Неметаллы в промежуточных
положительных степенях

окисления

+3 +4 +2

P, s, с
PCI3, S02, CO

8 Углеводороды и многие дру¬

гие органические вещества

-4 -2

С, С и др.

^n^2n+2> CnH2n,
спирты, углеводы

также, что фторид, хлорид и бромид меди(И) устойчивы, в то время как

иодид меди(И) не может быть получен, потому что катионы меди Си2 +

о

легко окисляют анионы иода I до молекулярного иода 12, восстанавли-
+ 1

ваясь при этом до меди Си:

2Си2+ + 4Г = Си212 + ?2
Кроме того, на проявление окислительных и восстановительных

свойств влияют pH среды, геометрия молекул или ионов (пространст¬
венные затруднения при взаимодействии частиц), температура и дру¬
гие факторы (например, наличие молекул растворителя; вспомните раз¬
личие окислительных свойств серной кислоты и ее водных растворов).

Обратите внимание, что в первых строках обеих таблиц указан эле¬

ктрический ток. Это не случайно. Ведь, создав на электроде в раство¬

ре или расплаве электролита достаточно высокий положительный по¬
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тенциал, можно вырвать электроны даже из ионов, которые удержива¬
ют их очень прочно. Кстати, свободный фтор получают именно элект¬

ролизом фтороводородной кислоты или фторидов, окисляя анионы

фтора F" на аноде. А при достаточно высоком отрицательном потенци¬

але на катоде могут быть восстановлены катионы щелочных металлов

из расплавов их соединений. Электрохимии � разделу химии, изучаю¬
щему реакции, происходящие в электролитах при прохождении через

них электрического тока, будет посвящен следующий параграф.
Рассматривая типичные окислители и восстановители, можно заме¬

тить, что многие вещества способны проявлять в зависимости от усло¬
вий как восстановительные, так и окислительные свойства, т. е. обла¬

дают двойственностью (дуализмом) окислительно-восстановительных
свойств. В чем же причины такой двойственности? Их несколько.

Во-первых, в состав вещества могут входить элементы, один из ко¬

торых проявляет свойства окислителя, а другой
� восстановителя. На¬

пример, известный вам хлороводород (и его водный раствор � соля¬

ная кислота) проявляет окислительные свойства при взаимодействии с

металлами за счет катиона водорода Н+ и восстановительные благода¬
ря наличию атома галогена в минимальной степени окисления:

0+1 +2 О

Mg + 2HCI = MgCI2 + Н2

2КМп04 + 16HCI = 2KCI + 2MnCI2 + 5С12 + 8Н20

В органической химии дуализм окислительно-восстановительных

свойств проявляют, например, карбоновые кислоты � водород карбок¬
сильной группы восстанавливается активными металлами, а элементы,
составляющие углеводородный радикал, могут быть окислены, напри¬
мер, кислородом:

2СН3СООН + Zn � (CH3COO)2Zn+ Н2

СН3СООН + 202 � 2С02 + 2Н20

Во-вторых, вещество может содержать химический элемент в про¬

межуточной степени окисления. Этот элемент способен выступить в ка¬

честве восстановителя и повысить степень окисления, а может про¬
явить и окислительные свойства � понизить степень окисления. Так,
оксид серы(1\/) может быть окислен кислородом до оксида серы(\/1), что

лежит в основе производства серной кислоты:

+4 0 +6-2
2S 02 + 02 = 2S03

В этой реакции оксид cepbi(IV) проявляет восстановительные свойст-
+4 +6

ва, а входящая в его состав сера S окисляется до S. При взаимодей¬
ствии с водородом оксид серы(1\/) проявляет уже окислительные свой-

+4 О

ства, а сера S восстанавливается до S:

+4 0+10

S02 + 2Н2 = 2Н 20 + S
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Каждый из вас не раз сталкивался с необходимостью расставить ко¬

эффициенты в схеме окислительно-восстановительной реакции. Порой
это нелегко сделать простым подбором коэффициентов. Эти
коэффициенты легче найти, если учесть число электронов, переходя¬

щих от атомов окисляющихся элементов к атомам восстанавливающих¬

ся элементов.

МЕТОДЫ СОСТАВЛЕНИЯ УРАВНЕНИЙ

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ

Существует два основных метода составления уравнений окисли¬

тельно-восстановительных реакций. Первый из них � метод электрон¬
ного баланса � вам уже хорошо знаком. Проиллюстрируем его на

примере реакции этилена с раствором перманганата калия:

СН2 = СН2 + КМп04 + Н20 � НО�СН2�СН2�ОН + Мп02 + КОН

В схеме выделены жирным шрифтом атомы элементов, изменивших

в ходе реакции степени окисления. Составить электронный баланс �

значит показать переход электронов для каждого такого элемента при

превращении исходных веществ в продукты:

2С
- 2ё �»� 2С 3 (окисляется)

+7 +4

Мп + Зе �» Мп 2 (восстанавливается)

Для того чтобы уравнять число электронов в процессах окисления и

восстановления, необходимо подобрать соответствующие коэффициен¬
ты. Их находят делением наименьшего общего кратного числа отдан¬

ных и принятых электронов (в данном случае 6) на 3 и 2 соответствен¬
но. Проще говоря, число отданных и принятых электронов

переписывают после вертикальной черты крест-накрест и сокращают,
если это возможно, в целое число раз. Таким образом находят число

молей атомов окисляющегося и восстанавливающегося элементов в ле¬

вой и правой частях уравнения:

ЗСН2 = СН2 + 2КМп04 + Н20 � ЗНО�СН2�СН2�ОН + 2Мп02 + КОН

Число атомов других элементов уравнивают подбором:

ЗСН2 = СН2 + 2КМп04 + 4Н20�*ЗНО�СН2�СН2�ОН + 2Мп02 + 2КОН

Если необходимо, в межмолекулярных окислительно-восстановитель¬
ных реакциях указывают окислитель (в данном случае КМп04) и восста¬

новитель (С2Н4).
При подборе коэффициентов в ОВР вам часто приходится решать

для себя три вопроса:
1. Сколько атомов брать в уравнения электронного баланса?
2. Перед какими веществами ставить найденные коэффициенты?
3. В какой последовательности уравнивать элементы?
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При ответах на эти вопросы предлагаем воспользоваться следующи¬
ми советами:

1. Внимательно посмотрите, сколько атомов элемента, изменяюще¬

го степень окисления, вы подчеркнули в левой и правой частях схемы

реакции. В общем случае в уравнение берут большее число атомов. На¬

пример:

FeS04 + КМп04 + H2S04 = Fe2(S04)3 + K2S04 + MnS04 + H20

В левой части схемы один атом железа, а в правой
� два. В урав¬

нение баланса следует взять два атома железа:
+2 +3

2Fe - 2е �� 2Fe 5 (окисляется)
+7 +2

Мп + 5е �*- Мп 2 (восстанавливается)

Таким образом, для соблюдения баланса отданных и принятых эле¬

ктронов в левой и правой частях уравнения должно быть по десять ато¬

мов железа и по два атома марганца:

10FeSC>4 + 2КМп04 + 8H2S04 = 5Fe2(S04)3 + K2S04 + 2MnS04 + 8H20
К приведенному выше правилу есть уточнения.

а) В реакциях соединения простых веществ в уравнение баланса бе¬

рут столько атомов элемента, сколько их в левой части схемы:
0 0 +5-2

Р + 02 � Р205
О _ +5

Р � 5е �*� Р
О

_
-2

02 + 4е �*� 20

4 (окисляется)

5 (восстанавливается)

4Р + 502 = 2Р205

б) В реакциях диспропорционирования ориентируются на правую
часть схемы реакции:

КОН + С12 � KCI + КСЮ3 + Н20
о

_
-1

CI+ 1е �CI
О

_
+5

CI � 5е �*� CI

5 (восстанавливается)

1 (окисляется)

6КОН + 3CI2 = 5KCI + КСЮ3 + ЗН20

в) В реакциях контрдиспропорционирования при выборе числа ато¬

мов для уравнения электронного баланса ориентируются на левую

часть схемы:

Са(СЮ)2 + Hcl � СаС12 + Н20 + С122
. . iw. WCAwi 2

I . 12ч^
I

V12

±1 О

1 (восстанавливается)2CI + 2е � Cl2
-1

_
о

Cl - 1е � CI 2 (окисляется)

Са(СЮ)2 + 4HCI = CaCI2 + 2Н20 + 2С12
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2. Ответ на второй вопрос очень прост: найденный коэффициент ста¬

вят перед формулой того вещества, на которое вы ориентировались

при выборе числа атомов элемента для уравнения баланса. Это легко

проследить на примерах всех реакций, приведенных в п. 1. Рассмот¬

рим реакцию каталитического окисления аммиака:
-3 О +2-2

NH;
"

-3 _
+2

nh3 + o2 � no + h2o

N - 5е � N
О _

-2

Оо + 4е �20

4 (окисляется)

5 (восстанавливается)

Коэффициент 4 для азота ставят как в левую, так и в правую части

уравнения, поскольку и аммиак, и оксид азота(И) содержат по одному

атому N. Поскольку в уравнение баланса было взято два атома кисло¬

рода, найденный коэффициент 5 ставят перед формулой 02 в левой ча¬
сти уравнения:

4NH3 + 502 = 4N0 + 6Н20

3. Выбрать очередность уравнивания элементов также достаточно

просто. Если в левой или правой части уравнения все вещества, со¬

держащие данный элемент, уже получили коэффициенты, этот элемент

можно уравнивать:

MnS04 + КСЮ3 + К0Н^К2Мп04 + KCI + K2S04 + Н20
+2

_
+6

Мп - 4е �» Мп
+5

_
-1

CI + 6е �*� CI

3 (окисляется)

2 (восстанавливается)

Найденный коэффициент 3 ставят в левую и правую части уравне¬

ния перед формулами веществ, содержащих атом марганца. Аналогич¬

но поступают с коэффициентом 2 для атомов хлора:

3MnS04 + 2КСЮ3 + КОН � 3K2Mn04 + 2KCI + K2S04 + Н20

Какой элемент уравнивать дальше? Калий нельзя, поскольку ни в

правой, ни в левой части уравнения подсчитать число его атомов пока
нельзя: нет коэффициентов перед КОН и K2S04. Аналогичная ситуация
с водородом � гидроксид калия и вода не получили своих коэффици¬
ентов. Только атомы серы поддаются точному подсчету в левой части

схемы, следовательно, справа перед формулой сульфата калия необхо¬

димо поставить коэффициент 3:

3MnS04 + 2КСЮ3 + КОН � 3K2Mn04 + 2KCI + 3K2S04 + Н20

Теперь справа можно подсчитать калий (14 атомов) и поставить ко¬

эффициент 12 перед КОН в левой части:

3MnS04 + 2КСЮ3 + 12К0Н � 3K2Mn04 + 2KCI + 3K2S04 + Н20

Осталось уравнять водород (коэффициент 6 перед формулой воды) и

проверить число атомов кислорода в левой и правой частях уравнения:

3MnS04 + 2КСЮ3 + 12К0Н = 3K2Mn04 + 2KCI + 3K2S04 + 6Н20
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Если в ходе расстановки коэффициентов какое-либо из веществ по¬

лучает коэффициент 1, мы рекомендуем указывать его в уравнении ре¬
акции, чтобы не забыть, что изменять его уже нельзя. Например:

Hg + NaN03 + H2S04� Na2S04 + Hg2S04 + NO + H20

В уравнение баланса нужно взять два атома ртути и один атом азота:

О
_

+1

2Нд-2е�� 2Нд 3 (окисляется)
+5 +2

N + Зе �� N 2 (восстанавливается)

Найденный коэффициент 3 нужно поставить перед формулой Hg2S04
(в правую часть уравнения). Следовательно, в левой части должно быть
шесть атомов ртути. Перед формулами нитрата натрия и оксида азо-

та(Н) ставят коэффициент 2:

6Hg + 2NaN03 + H2S04 �� Na2S04 + 3Hg2S04 + 2NO + H20
Какой из элементов можно уравнивать следующим? Только натрий.

Но ведь число атомов Na одинаково в левой и правой частях схемы!

Это утверждение будет справедливо только в том случае, если перед

формулой сульфата натрия в правой части поставить коэффициент 1:

6Hg + 2NaN03 + H2S04� 1 Na2S04 + 3Hg2S04 + 2NO + H20

Затем уравнивают серу, водород и проверяют число атомов кисло¬

рода:

6Hg + 2NaN03 + 4H2S04 = 1 Na2S04 + 3Hg2S04 + 2NO + 4H20

Для относительно простых межмолекулярных реакций метод элек¬

тронного баланса можно упростить, превратив его в «подстрочный» ме¬

тод. В этом случае процессы окисления и восстановления атомов не

изображают, а число отданных или принятых электронов сначала пишут

под формулами соответствующих веществ, а затем переносят крест-на-

крест в качестве коэффициентов:

2NaCr02 + 3B°r2 + NaOH � Na2Cr04 + NaBr + Н20
-Зё +2ё

Потом уравнивают число атомов в левой и правой частях уравнения

в следующей последовательности: хром, бром, натрий, водород:

2NaCr02 + 3Br2 + 8NaOH = 2Na2Cr04 + 6NaBr + 4Н20
Хотим обратить ваше внимание еще на одну сложность, которая под¬

стерегает вас при подборе коэффициентов в окислительно-восстанови¬

тельных реакциях. Иногда только часть атомов данного элемента изме¬
няет в ходе реакции степень окисления. На это следует обратить
внимание в самом начале, когда вы подчеркиваете символы элементов,
подвергшихся окислению или восстановлению. Почему это важно? В

подобных реакциях для такого «хитрого» элемента найденный коэффи¬
циент ставят в правую часть уравнения. В левой части нужный коэф¬
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фициент появится только тогда, когда возникнет возможность подсчи¬

тать общее число атомов данного элемента в правой части. К реакци¬

ям такого типа относят взаимодействие азотной и концентрированной
серной кислот с металлами, окисление галогеноводородных кислот раз¬

личными окислителями и др. Например:

КМп04 + HCI � KCI + МпС12 + С12 + Н20

Часть атомов хлора изменила степень окисления, другие остались в

степени окисления - 1. Сколько атомов хлора нужно взять для состав¬

ления электронного баланса? Конечно, два:
+7

_
+2

Мп + 5е �»� Мп

2CI - 2е � CI,

2 (восстанавливается)

5 (окисляется)

С атомами марганца трудностей нет: двойка идет и в левую, и в пра¬

вую части схемы. Найденный для хлора коэффициент 5 необходимо по¬
ставить в правую часть перед простым веществом:

2КМп04 + HCI � KCI + 2MnCI2 + 5С12 + Н20

Справа общее число атомов хлора можно подсчитать только после

уравнивания элемента калия:

2KMn04 + HCI � 2KCI + 2MnCI2 + 5С12 + Н20

Далее следует хлор, водород и проверка по кислороду:

2КМп04 + 16HCI = 2KCI + 2МпС12 + 5С12 + 8Н20

Много неприятностей могут доставить уравнения окислительно-вос¬
становительных реакций с участием азотной кислоты, если не придер¬

живаться приведенных выше правил:

Mg + HN03(pa36.) �Mg(N03)2 + N20 + H20
О

__
+2

4 (окисляется)Mg - 2е �»� Mg
+5 _

+1

2N +8е � 2N

8

2 1 (восстанавливается)

Найденный для азота коэффициент 1 ставят в правую часть схемы:

4Мд + Н1Ч03(разб.) � 4Mg(N03)2 + 1N20 + Н20

Только после этого подсчитывают суммарное число атомов азота в

правой части, затем уравнивают водород, проверяют кислород:

4Mg + 10HN03(pa36.) = 4Mg(N03)2 + 1N20 + 5Н20

Метод электронного баланса удобен при расстановке коэффициен¬
тов в уравнениях окислительно-восстановительных реакций, однако он
не лишен недостатков. Во-первых, при составлении баланса мы услов¬
но записываем отдельные атомы в самых разных степенях окисления:
+6 +4 �4 +6

S, N, С, Сг. Но такие частицы могут существовать только в составе

сложных ионов или молекул. Во-вторых, бывает достаточно сложно до¬

183



писать правую часть схемы окислительно-восстановительной реакции,

если дана лишь ее левая часть. В-третьих, многие окислительно-вос-

становительные реакции протекают в водных растворах с участием

сильных электролитов, поэтому переход электронов осуществляется не

между атомами или молекулами, а между ионами.

Есть ли альтернатива? Да, и название ее � метод ионно¬

электронного баланса.

Рассмотрим окисление сульфита натрия раствором дихромата калия

в кислотной среде:

Na2S03 + К2Сг207 + H2S04 �*� Na2S04 + K2S04 + Cr2(S04)3 + H20
В уравнении электронного баланса запишем не атомы, а ионы ис¬

ходных веществ и продуктов реакции, в состав которых входят сера и

хром. Начнем с хрома:

Cr2Of + 6ё� 2Сг3+

Но эта схема не отражает ни материальный, ни электронный баланс.
Куда исчезают атомы кислорода из дихромат-аниона? Они связывают¬

ся в молекулы воды катионами водорода, поскольку среда кислотная:

Cr2Of + 14Н+ + 6ё� 2Сг3+ + 7Н20

Теперь в схеме соблюден баланс и по атомам всех элементов, и по

суммарному заряду частиц в левой и правой частях (+6).
Что происходит при окислении атомов серы? Сульфит-анион превра¬

щается в сульфат-анион:

SOf -2ё~* SOf
В левой части схемы на один атом кислорода меньше. Откуда он

берется? Из той же воды:

SOf + Н20
- 2ё� SOf + 2Н+

Убедитесь, что и в данном случае соблюден материальный и элек¬

тронный баланс. Мы получили ионно-электронные уравнения процессов
окисления сульфит-аниона и восстановления дихромат-аниона в кис¬

лотной среде. Такие уравнения иногда называют полуреакциями, а сам

метод ионно-электронного баланса � методом полуреакций.
Запишем полуреакции друг под другом, умножим число всех частиц

в процессе окисления на 3, чтобы число отданных и принятых электро¬

нов было одинаковым и сложим левые и правые части полуреакций:

Сг2072� + 14Н+ + 6е� 2Сг3+ + 7Н20
SOf + Н20

- 2ё� SOf + 2Н+

1

3

Cr2Of + 14Н+ + 3SOf + ЗН20 � 2Cr3+ + 7Н20 + 3SOf + 6Н+

В левой и правой частях схемы необходимо сократить по шесть ка¬

тионов водорода и по три молекулы воды:

Cr2Of + 8Н+ + 3SOf � 2Cr3+ + 4Н20 + 3SOf
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Это не что иное, как ионное уравнение заданной окислительно-вос¬
становительной реакции, причем с коэффициентами! Осталось в левую

и правую части этого уравнения добавить недостающие ионы, сгруппи¬

ровав их в формулы исходных веществ и продуктов реакции:

К2Сг207 + 4H2S04 + 3Na2S03 � Cr2(S04)3 + 4Н20 + K2S04 + 3Na2S04

Рассмотрим без подробных комментариев еще один пример:

HI + H2S04 � l2 + H2S + Н20
21� - 2ё �- 1° 4

SO|� + 10Н+ + 8ё� H2S + 4Н20 1

8Г + SO2' + 10Н+ � 4I2 + H2S + 4Н20
8HI + H2S04 = 4I2 + H2S + 4Н20

Быть может, вам покажется сложным составление окислительно-вос-

становительных полуреакций, но вам поможет навык, который вы при¬

обретете уже после десятой уравненной таким способом реакции.
(Только учтите, что реакция должна быть обязательно ионной.) Для от¬

работки навыка составления уравнений ионно-электронного баланса
можно воспользоваться специальной таблицей (табл. 11). Зная особен¬
ности важнейших окислителей и восстановителей, уравнения полуреак¬
ций несложно составить путем логических рассуждений.

Любая из полуреакций является обратимым процессом. Например,
окисление иодид-анионов обратно восстановлению иода:

2Г � 2е �* 12
12 + 2ё �- 21

(окисление)

(восстановление)

Поэтому в таблице 11 нет смысла записывать оба процесса, суще¬
ствует договоренность изображать в левой части окисленную форму
элемента, а в правой � восстановленную, между ними ставить стрел¬
ки обратимости:

12 + 2е 2Г

С помощью метода ионно-электронного баланса легко уравнивают¬

ся даже традиционно сложные реакции азотной кислоты с металлами:

Си + HN03 � Cu(N03)2 + NO + Н20

Восстановлению нитрат-аниона до оксида азота(И) в кислотной сре¬
де соответствует полуреакция 2 в таблице 11. Полуреакцию окисления

меди до катиона Си2+ легко написать и без таблицы (там она приведе¬

на в строке 47):
Си0 - 2ё �� Си2+ 3 (окисляется)

N03 + 4Н+ + Зё �� N0 + 2Н20 2 (восстанавливается)

Суммируем левые и правые части полуреакций с учетом найденных

коэффициентов 3 и 2:

3Cu + 2N03 + 8Н+ � ЗСи2+ + 2N0 + 4Н20
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Таблица 11

Стандартные окислительно-восстановительные потенциалы

№

п/п

Эле¬
мент

Уравнение
полуреакции

Ф°, в №

п/п
Уравнение
полуреакции

Ф°, в

1 NOg + ё + 2Н+ ^
^ N02 + Н20

+ 0,81 27 U+ + ё^ Li -3,02

2
N

NO3 + Зё + 4Н+ ^
^ N0 + 2Н20

+ 0,96 28 К+ + ё ^ К -2,93

3 NO3+ 8ё+ 10Н+
^NH+ + ЗН20

+ 0,87 29 Cs+ + ё Cs -2,92

4 2N03 + 10ё + 12Н+^
^ N2 + 6Н20

+ 1,24 30 Ва2+ + 2ё ^ Ва -2,91

5 Вг Вг2 + 2ё *=* 2ВГ + 1,09 31 Sr2+ + 2ё Sr -2,89

6

О

2Н20 + 2ё ^Н2 + 20Н� -0,83 32 Са2+ + 2ё ^ Са -2,84

7 Н202 + 2ё + 2Н+
^ 2Н20

+ 1,77 33 Na+ + ё Na -2,71

8 02 + 2ё + 2Н+ Н202 + 0,68 34 Mg2+ + 2ё Mg -2,38

9 I 12 + 2ё *=* 2Г + 0,53 35 Ве2+ + 2ё ^ Be
- 1,70

10 Si SiOg- + 4ё + ЗН20 5=^

^ Si + 60Н-

- 1,73 36 Al3+ +3ё ^ AI
- 1,66

11

Мп

Мп02 + 2ё + 4Н+ ^

Мп2+ + 2Н20

+ 1,28 37 Мп2+ + 2ё ^ Мп - 1,05

12 МПО4 + 5ё + 8Н+ ^

Мп2+ + 4Н20

+1,52 38 Zn2+ + 2ё^ Zn -0,76

13 МПО4 + Зё + 2Н20 5=^

^ Мп02 + 40Н�

+ 0,57 39 Сг3* +3ё *=* Сг -0,74

14 МПО4 + ё МпО|� + 0,54 40 Fe2+ + 2ё ^ Fe -0,44

15 Sn Sn4+ + 2ё ^ Sn2+ + 0,15 41 Cd2+ + 2ё ^ Cd -0,40

16 Fe Fe3+ + ё^ Fe2+ + 0,77 42 Со2+ + 2ё^ Со -0,28

17

S

SO4 + 2ё + Н20
«=* S0§� + 20Н�

-0,90 43 Ni2+ +2ё^ Ni -0,23

18 S0|" + 6ё + 8Н+ ^

5=iS + 4Н20

+ 0,37 44 Sn2+ + 2ё ^ Sn -0,14

19 С НСНО + 2ё + 2Н+ ^

^ СН3ОН

+ 0,24 45 Pb2+ + 2ё ^ РЬ -0,13
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Продолжение

№

п/п

Эле¬
мент

Уравнение
полуреакции

Ф°, в №

п/п
Уравнение
полуреакции

CDО

э-

20

С

НСООН + 2ё + 2Н+

^ НСНО + Н20
-0,01 46 2Н+ + 2ё <=* Н2 0,00

21 2С02 + 2ё + 2Н+
4 Н2С204

-0,49 47 Си2+ +2ё Си + 0,34

22 Cl2 + 2ё *=* 2СГ + 1,36 48 Ад+ + ё *=* Ад + 0,80

23

CI
CIO3 + 6ё + 6Н+

сг + зн2о

+ 1,45 49 Нд2+ + 2ё-^ Нд + 0,85

24 CIO4 + 8ё + 8Н+ ^

*=*СГ + 4Н20

+ 1,34 50 Pd2+ + 2ё *=* Pd + 0,92

25
Сг Сг2Оу_ + 6ё + 14Н+

^ 2Сг3+ + 7Н20

+ 1,36 51 Pt2+ + 2ё Pt + 1,20

26 F F2 + 2ё 2F" + 2,85 52 Аи3+ + Зё ^ Аи + 1,50

Мы получили ионное уравнение окислительно-восстановительной ре¬

акции. Чтобы превратить его в молекулярное, в левую и правую части

необходимо добавить по шесть нитрат-анионов и объединить катионы

и анионы в формулы веществ:

3Cu + 8HN03 = 3Cu(N03)2 + 2NO + 4Н20

Метод ионно-электронного баланса также помогает составлять урав¬
нения окислительно-восстановительных реакций, для которых известны
только исходные вещества. Например, в кислотной, нейтральной и ще¬

лочной среде атом марганца в перманганат-анионе восстанавливается

до различных степеней окисления, т. е. продуктами реакции могут быть

соли марганца(Н) (кислотная среда), оксид марганца(1\/) (нейтральная
или слабокислотная среда), манганат-анион (щелочная среда). Соответ¬
ствующие полуреакции приведены в таблице 11 (строки 12�14). Пред¬
положим, нам необходимо составить уравнение реакции окисления ща¬

велевой кислоты (Н2С204) перманганатом калия в нейтральной среде.

Выберем из таблицы 11 полуреакции 13 и 21:

Мп04 + 2НгО + Зё �»� Мп02 + 40Н� 2 (восстанавливается)

Н2С204
- 2ё �� 2С02 + 2Н+ 3 (окисляется)

2МпО; + 4Н20 + ЗН2С204� 2Мп02 + 80Н~ + 6С02 + 6Н+

Добавим в левую и правую части полученного уравнения по два
иона калия, сгруппируем катионы и анионы в формулы и уберем из

обеих частей по четыре молекулы воды:

2КМп04 + ЗН2С204 = 2Мп02 + 6С02 + 2КОН + 2Н20
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При изучении окислительно-восстановительных процессов мы часто

говорим: сильный окислитель, активный восстановитель, перманганат

калия в кислотной среде более сильный окислитель, чем в щелочной
среде. Но ведь эта оценка только качественная. Можно ли количест¬

венно охарактеризовать силу той или иной окислительно-восстанови¬

тельной пары? Такая величина существует и называется окислитель¬

но-восстановительным потенциалом (<р). Значения окислитель¬

но-восстановительных потенциалов приведены в таблице 11. Чем боль¬
ше эта величина, тем более сильным окислителем является окислен¬

ная форма элемента (соответственно восстановительная способность
восстановленной формы мала). И наоборот, те пары, у которых окис¬

лительно-восстановительный потенциал более отрицателен, являются

хорошими восстановителями (в низших степенях окисления). Самым
сильным окислителем является молекулярный фтор (строка 26), наибо¬
лее активные восстановители � щелочные и щелочно-земельные ме¬

таллы (строки 27�33). Как можно использовать значения окислитель¬

но-восстановительных потенциалов?
Во-первых, они показывают возможность и направление протекания

ОВР. Например, способна ли медь вытеснять железо из раствора хло¬

рида железа(М) по схеме

Си + FeCI2 �*� CuCI2 + Fe?

Такой процесс невозможен, поскольку окислительно-восстанови¬

тельный потенциал пары Fe2+/Fe (-0,473 В) меньше, чем пары

Cu2+/Cu(+ 0,345 В). А вот в обратном направлении реакции протекает:

CuCI2 + Fe = Си + FeCI2

Аналогично невозможно вытеснение железа медью из раствора хло¬

рида железа(Ш):

3Cu + 2FeCI3 ^

поскольку окислительно-восстановительный потенциал пары Fe3+/Fe
(-0,058 В) меньше, чем меди. Однако медь с хлоридом железа(Ш) все-

таки реагирует! Обратите внимание, что потенциал пары Fe3+/Fe2+
(+0,771 В) больше, чем пары Cu2+/Cu(+0,345 В). Взаимодействие будет
протекать в соответствии с уравнением

Си + 2FeCI3 = CuCI2 + 2FeCI2

Во-вторых, по величине ср можно определять константу равновесия
окислительно-восстановительного процесса.

Предположим, мы смешали растворы хлорида железа(Ш) и иодида

калия. Величина стандартного окислительно-восстановительного потен¬

циала пары Fe3+/Fe2+ (+0,771 В) больше, чем пары 12/2Г (+0,536 В),
поэтому возможно протекание реакции

2FeCI3 + 2KI = 2FeCI2 + l2 + 2KCI

В результате реакции появляется новый окислитель (12) и новый вос¬
становитель (Fe2+). По мере уменьшения концентрации исходных ве¬
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ществ скорость прямой реакции уменьшается. В то же время возрас¬

тает концентрация 12 и FeCI2, между которыми протекает обратная ре¬
акция. Как и в любом обратимом процессе, через некоторый промежу¬
ток времени наступает состояние химического равновесия, скорость

прямой реакции становится равна скорости обратной. В уравнении ре¬
акции следует ставить стрелки обратимости:

2FeCI3 + 2KI ^ 2FeCI2 + 12 + 2KCI,

или в ионном виде

2Fe3+ + 2Г зр* 2Fe2+ + 12
Равновесное состояние системы описывается константой равнове¬

сия, имеющей вид

К =
[Fe2+]2[l2]
[Fe3+]2[|�]2

�

Константа равновесия окислительно-восстановительной реакции свя¬
зана с окислительно-восстановительными потенциалами логарифмиче¬
ским уравнением

п * ^(ф ок
~

Ф восст)
1пК =�

RT

где п � число отданных или принятых электронов; F � число Фарадея
(96 500 Кл/моль); ср° � стандартные окислительно-восстановительные

потенциалы окислителя и восстановителя; R � универсальная газовая
постоянная (8,314 Дж/моль-К); Т � абсолютная температура.

Рассчитаем константу равновесия данной обратимой окислительно¬

восстановительной реакции при стандартных условиях:

)n(<=iL965Ш_В^_0536,= 183 к = е,м = 8 86.1()7

Большое значение константы свидетельствует о том, что равновесие
в реакции практически полностью смещено вправо.

У нас остался открытым один вопрос: откуда берутся значения окис-

лительно-восстановительных потенциалов, приведенные в таблице 11?
Как их измеряют или рассчитывают? Об этом мы расскажем на следу¬

ющих страницах учебника.
В рамках одного параграфа невозможно рассмотреть все многооб¬

разие окислительно-восстановительных реакций. Но их значение в хи¬

мии, технологии, повседневной жизни человека трудно переоценить.

Они лежат в основе получения металлов и сплавов, водорода и гало¬

генов, щелочей и лекарственных препаратов. С ОВР тесно связаны

функционирование биологических мембран, процессы дыхания и пище¬

варения. Без понимания сущности и механизмов протекания окисли¬
тельно-восстановительных реакций невозможно представить себе рабо¬
ту химических источников тока (аккумуляторов и батареек), получение
защитных покрытий и т. д. Прикладной аспект окислительно-восстано¬

вительных реакций изучает очень важный раздел химии � электрохи¬
мия, знакомство с которой вас ждет в следующем параграфе.
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1. Методом электронного баланса расставьте коэффициенты в

схемах окислительно-восстановительных реакций.

а) Н202 + PbS � PbS04 + Н20
б) СЮ2 + NaOH � NaCI02 + NaCI03 + Н20
в) Со(ОН)3 + HCI -* CoCI2 + Cl2 + Н20
г) l2 + HN03 � НЮ3 + N0 + Н20
д) Zn + H2S04 �� ZnS04 + S + H20
е) Cu2S + KCIO3 �* CuO + S02 + KCI

2. Методом ионно-электронного баланса расставьте коэффици¬
енты в схемах окислительно-восстановительных реакций.

а) К2Сг207 + HI + H2S04 �� K2S04 + Cr2(S04)3 + l2 + H20
б) Be + HN03(pa36.) � Be(N03)2 + N2 + H20
в) Mn02 + HBr �� MnBr2 + Br2 + H20
г) KMn04 + HCHO + H2S04 � HCOOH + K2S04 + MnS04 + H20
д) KMn04 + Na2S03 + KOH � K2Mn04 + Na2S04 + H20
е) Si + KOH + H20 � K2Si03 + H2
3. Составьте уравнения окислительно-восстановительных реак¬

ций, при необходимости воспользуйтесь таблицей 11.

а) FeS04 + КСЮ3 + H2S04 �>

б) КМп04 + Н202 + H2S04 �

в) К2Сг207 + СН3ОН + H2S04 �

г) Мп02 + Н2С204 + H2S04 �

д) Cl2 + S + Н20 ��

е) S + HN03 �� N0 + ...

4. Возможно ли протекание следующих окислительно-восстано¬

вительных реакций при стандартных условиях:

а) окисление манганата калия до перманганата хлором;

б) выделение водорода при взаимодействии кадмия с соляной

кислотой;

в) вытеснение кобальта металлическим никелем из раствора

хлорида кобальта(И);
г) окисление фторид-анионов до свободного фтора перманга¬
натом калия в кислотной среде;

д) окисление хлорида железа(И) до хлорида железа(Ш) перок¬
сидом водорода в присутствии соляной кислоты?

Составьте уравнения возможных реакций.
5. Методом ионно-электронного баланса расставьте коэффици¬
енты в уравнениях приведенных окислительно-восстановитель¬

ных реакций.

а) l2 + Na2S03 + Н20 ^ Na2S04 + 2HI

б) НВг + 02 Вг2 + Н20
в) НСЮ3 + HCI ^ Cl2 + Н20
Рассчитайте константы равновесия этих процессов.



§ 23. Электрохимические процессы

ЭЛЕКТРОЛИЗ

При протекании окислительно-восстановительных реакций происхо¬
дит переход электронов от одной частицы (атома, молекулы или иона)
к другой, от восстановителя к окислителю. Вы уже знакомы с основны¬

ми типами окислителей и восстановителей, приведенными в таблицах
9 и 10. Но обратите внимание: в обеих таблицах в качестве самого

сильного окислителя и восстановителя фигурирует электрический ток!
Это означает, что отобрать у частицы электрон может не только другая
частица, но и положительно заряженный электрод. И наоборот, полу¬
чить электрон восстанавливающийся атом вполне может от отрицатель¬
ного заряженного электрода. Действительно, увеличивая положитель¬
ный заряд анода, можно добиться того, что он оторвет электроны даже

у частиц, которые удерживают их очень прочно. А на катоде � отрица¬
тельно заряженном электроде, напротив, создается избыток электро¬
нов, отталкивающихся друг от друга. Пытаясь вырваться из этой тес¬

ноты, они готовы «сбежать» на любую частицу, способную их принять.
Для того чтобы переход электронов от вещества к электродам был

возможен, вещество должно проводить электрический ток. Электропро¬
водностью обладают растворы или расплавы электролитов.

Известно, что все проводники электрического тока делятся на про¬

водники первого рода и проводники второго рода. В проводниках пер¬

вого рода (чаще всего металлах и сплавах) заряд переносят электро¬
ны � заряженные частицы, движение которых упорядочивает внешнее

электрическое поле. В проводниках второго рода � растворах или рас¬
плавах электролитов, � в электрическом поле упорядоченно движутся
ионы, направление движения которых определяет их заряд (рис. 37).

©~сг
*�^

So-
®Ь-ёL©

а б

Рис. 37. Электрический ток в проводниках первого (а) и второго (б) рода
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Казалось бы, разница невелика. Но в проводниках первого рода эле¬

ктроны перемещаются между атомами и катионами металла, которые
лишь колеблются около положения равновесия. В проводниках второго

рода
� электролитах � заряд при протекании электрического тока пе¬

реносят ионы � частички самого вещества. Не ток (в привычном по¬

нимании поток электронов) протекает в веществе, а само вещество

движется, течет, подталкиваемое электрическим полем. Притом частич¬

ки этого вещества
� катионы и анионы � устремляются в разные сто¬

роны. Ионы, имеющие положительный заряд, направляются к отри¬

цательному заряженному катоду (поэтому их и называют «катодные

ионы» � катионы), а отрицательные ионы движутся к положительно за¬

ряженному аноду («анодные ионы» � анионы).
Рано или поздно ионы достигают поверхности электродов и разря¬

жаются, изменяют свой заряд. Происходит окислительно-восстанови¬

тельная реакция, в результате которой образуются новые вещества.

� Окислительно-восстановительные реакции, протекающие

на электродах при пропускании постоянного электриче¬

ского тока через растворы или расплавы электролитов,

называют электролизом.

Чем отличается электролиз от обычных окислительно-восстанови¬
тельных реакций?

Первое отличие очевидно: и окислителем, и восстановителем при

электролизе является электрический ток. Второе различие очень важ¬

но: процессы окисления и восстановления разделены в пространстве,

они совершаются не при контакте частиц друг с другом, а при сопри¬

косновении с электродами электрической цепи.

Давайте вспомним, как составляют уравнения электролиза расплавов
и растворов электролитов.

ЭЛЕКТРОЛИЗ РАСПЛАВОВ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

При расплавлении соединений с ионным видом связи (солей, щело¬

чей) происходит их электролитическая диссоциация (конечно, если ве¬

щество термически устойчиво). Например, в расплаве хлорида натрия

присутствуют катионы натрия и хлорид-анионы:

NaCI = Na+ + CI-

Погрузим в расплав два инертных электрода (инертные электроды
не разрушаются при электролизе и не взаимодействуют с образующи¬
мися продуктами) и замкнем электрическую цепь (рис. 38). Движение
ионов вместо хаотического становится направленным: под действием
электрического поля катионы натрия устремляются к катоду, анионы

хлора
� к аноду. При соприкосновении с катодом ионы натрия прини¬

мают от него электроны и превращаются в атомы металла:

катод (-): Na+ + ё �� Na (восстановление)
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На аноде происходит окисление
ионов хлора:

анод (+): 2СГ-2ё �*С12 (окисление)

Для того чтобы составить суммарное

уравнение электролиза, суммируем ле¬

вые и правые части происходящих на

электродах полуреакций:
Na+ + ё �� Na 2
2СГ - 2е � CU 1

+ е

2Na+ + 2СГ
электролиз

2Na + CL

Объединяя катионы и анионы, пре¬

вращаем ионное уравнение электроли¬

за в молекулярное:

электролиз

2NaCI
расплава

> 2Na + Cl2

NaCI = Na+ + Cl

Рис. 38. Схема электролиза рас¬
плава хлорида натрия:

1 � катод, 2 � анод, 3 � диа¬

фрагма

В результате процесса на катоде образуется металлический натрий,
на аноде выделяется газообразный хлор. Обратите внимание, что под
действием электрического тока протекает окислительно-восстанови¬
тельная реакция, которая самопроизвольно не протекает. Именно по¬

этому над стрелкой в уравнении реакции обязательно нужно указать
условие протекания процесса � электролиз.

Вы знаете, что ионы Na+ являются очень слабыми окислителями. За¬
ставить катионы натрия принять электроны можно только в том случае,
если разность потенциалов катода и анода составит 4,07 В. Как рас¬
считать эту величину? Необходимо воспользоваться таблицей 11 и из

окислительно-восстановительного потенциала анода С12/2СГ (+1,36 В)
вычесть аналогичную величину для пары Na+/ Na (-2,71 В):

U = Фанода
-

Фкатода
= 1.36 ~ (~ 2,71 ) = 4,07 В

Зачем в электролизере нужна диафрагма, представляющая собой

полупроницаемую перегородку? Она необходима для разделения про¬

дуктов, получающихся на катоде и аноде. Например, электролиз рас¬
плава гидроксида калия протекает по уравнению

КОН = К+ + он-

катод (-): К+ + е К

анод (+): 40Н~ - 4е �»� 02 2Н20
4 (восстановление)
1 (окисление)

4К+ + 40Н
электролиз

4К + 02 + 2Н20

4К0Н электрояиз > 4К + 02 + 2Н20
На катоде выделяется металлический калий, на аноде � кислород и

вода. Полупроницаемая диафрагма предохраняет щелочной металл от

контакта с водой, разделяет катодное и анодное пространство.
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ЭЛЕКТРОЛИЗ РАСТВОРОВ ЭЛЕКТРОЛИТОВ С ИНЕРТНЫМИ

ЭЛЕКТРОДАМИ

В растворах электролитов, помимо катионов и анионов, содержатся

молекулы воды, которые в ряде случаев не остаются безразличными к

наличию электрического заряда на электродах. Рассмотрим процессы,

протекающие на катоде и аноде при электролизе солей различных
типов.

1. Бромид меди(И) при растворении в воде диссоциирует в соответ¬

ствии с уравнением CuBr2 = Cu2+ + 2Вг
Поместим в раствор два электрода, соединенные с источником по¬

стоянного тока, выключателем и реостатом. Замкнем цепь и будем по¬

степенно увеличивать напряжение. К катоду устремятся положительно

заряженные ионы меди, к аноду � хлорид-анионы. В тот момент, ког¬

да разность потенциалов достигнет значения 0,73 В (но не ранее!), на

электродах начнут протекать окислительно-восстановительные реакции:

катод (-): Си2+ + 2е �� Си 1 (восстановление)
анод (+): 2Вг - 2е �Вг2 1 (окисление)

Си2+ + 2Вг
электролиз

> си + Вг2

СиВг2
электролиз

> Си + Вг2

Вы уже знаете, как рассчитать разность потенциалов, необходимую
для протекания электролиза:

U =

Фанода
-

Фкатода
= 1,07 - 0,34 = 0,73 В

В данном случае наличие в системе воды никак не отражается ни на

уравнении электролиза, ни на его продуктах.
Попытки «сдвинуть» потенциал электрода, например катода, в более

отрицательную область будут тщетны, пока концентрация электролита

достаточно высока. Ведь, чем больше электронов в единицу времени

будет поступать на катод из внешней цепи, тем больше ионов меди бу¬
дет восстанавливаться за то же время, а потенциал останется без из¬

менения. Попытки увеличить разность потенциалов приведут лишь к

возрастанию силы тока, т. е. числа электронов, пересекающих границу

электрод�электролит за единицу времени. Напрашивается аналогия:

увеличение числа электропоездов, курсирующих между пунктами А и Б,
может увеличить число перевезенных пассажиров, но никак не прибли¬
зит пункты А и Б друг к другу. Следовательно, восстановлению (окис¬
лению) каждого вида ионов соответствует свой электродный потенци¬
ал. В процессе электролиза этот потенциал будет практически
постоянным, попытки изменить его повлияют лишь на силу тока.

Что произойдет, если в водном растворе будут содержаться катио¬

ны различных металлов, например меди и никеля? Первыми на катоде

будут восстанавливаться катионы металла, обладающего большим зна¬

чением окислительно-восстановительного потенциала, т. е. катионы ме¬

ди. Лишь после полного их осаждения на катоде и при увеличении раз¬
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ности потенциалов между электродами начнут восстанавливаться кати¬

оны никеля: cp°(Ni2+/Ni) = - 0,23 В.
Аналогичная ситуация складывается и с окислением различных ани¬

онов на положительно заряженном электроде. Из таблицы 15 видно, что

их способность к окислению уменьшается в ряду:

Г Вг S2" СГ ОН� SO|- F�
�

2. Рассмотрим электролиз водного раствора хлорида натрия, диссо¬

циирующего по уравнению NaCI = Na+ + CI-

Натрий � щелочной металл, его окислительно-восстановительный

потенциал очень мал (-2,71 В). Попытаемся добиться восстановления

ионов натрия на катоде, постепенно понижая его потенциал. Но как

только он достигнет значения -0,83 В (см. табл. 11, строка 6), поляр¬
ные молекулы воды не выдерживают воздействия электрического поля

и начинают сами восстанавливаться на катоде!

катод (-): 2Н20 + 2ё �>� Н2 + 20Н" (восстановление)

До достижения потенциала восстановления катионов натрия еще да¬

леко, они остаются в растворе, не претерпевая изменений при проте¬
кании электрического тока.

На аноде при этом окисляются хлорид-анионы:

анод (+): 2СГ - 2ё �* Cl2 (окисление)

Суммируем катодные и анодные процессы (число отданных и приня¬
тых электронов в обеих полуреакциях одинаково):

2Н20 + 2CI- электрошз> Н2 + 20Н- + Cl2

Для превращения ионного уравнения электролиза в молекулярное в

левую и правую части необходимо добавить по два катиона натрия:

2Н20 + 2NaCI
электРолиз > Нг + 2NaOH + Cl2

Итак, в результате электролиза водного раствора хлорида натрия на

катоде выделяется водород, на аноде � хлор, в растворе образуется
гидроксид натрия. Не правда ли, удивительно? Из самого дешевого и

распространенного сырья (воды и поваренной соли) под действием

электрического тока образуются ценнейшие продукты химической про¬
мышленности!

Очевидно, что катионы металлов, потенциал восстановления которых
меньше, чем у воды, из водных растворов при электролизе не восста¬
навливаются. Это катионы щелочных и щелочно-земельных металлов,

бериллия, магния, алюминия, марганца. Вместо них происходит восста¬

новление воды с выделением на катоде газообразного водорода.
3. Рассмотрим процессы, протекающие на электродах при пропуска¬

нии электрического тока через раствор сульфата меди(Н). В водном

растворе данная соль легко диссоциирует:

CuS04 = Cu2+ + S02-
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Будут ли на катоде восстанавливаться ионы меди Си2+? Да, посколь¬

ку их потенциал выше, чем у воды:

катод (-): Си2+ + 2ё �* Си (восстановление)

К аноду устремляются отрицательно заряженные ионы S04~. Однако
их окисление возможно только при очень высоком положительном по¬

тенциале анода, в то время как при значении потенциала, равном
+1,77 В начинается процесс окисления воды (см. табл. 11, строка 7):

2Н20
- 2ё � Н202 + 2Н+

Образующийся пероксид водорода сразу разлагается на воду и кис¬

лород: 2Н202 �� 2НгО + 02
Поэтому суммарное уравнение анодной полуреакции часто записы¬

вают так:

анод (+): 2Н20
- 4ё �*� 4Н+ + 02 (окисление)

Просуммировав катодный и анодный процессы с учетом числа от¬

данных и принятых электронов, запишем ионное уравнение электро¬

лиза:

2Си2+ + 2Н20
ЭЛеКТр°ЛИЗ

> 2Си + 4Н+ + 02

Учитывая присутствие сульфат-анионов в растворе, составим моле¬

кулярное уравнение:

2CuS04 + 2Н20 2Cu + 2H2S04 + 02

На катоде осаждается металлическая медь, на аноде выделяется

кислород, а в прианодном пространстве накапливается серная кислота.

Итак, анионы кислородсодержащих кислот (S02~, NO3, СО§�, SiO| ,

Р04�, СЮ4), а также фторид-анионы при электролизе водных растворов
солей (и кислот) на аноде не окисляются. Вместо них происходит окис¬

ление воды по суммарному уравнению, которое необходимо обязатель¬
но запомнить: 2Н20

� 4е �*� 4Н+ + 02

4. В качестве модели для иллюстрации последнего случая электро¬
лиза растворов выберем соль, состоящую из катиона щелочного метал¬

ла и аниона кислородсодержащей кислоты, например нитрат калия:

KN03 = К+ + NOj
Ни катион калия, ни нитрат-анион в присутствии воды не могут уча¬

ствовать в окислительно-восстановительных процессах на электродах,
Восстанавливается на катоде и окисляется на аноде вода:

катод (-): 2Н20 + 2ё �Н2 + 20Н- 2 (восстановление)
анод (+): 2Н20

� 4ё �* 4Н+ + 02 1 (окисление)

Суммарное ионное уравнение имеет вид

6Н20 электРолиз> 2Н2 + 40Н- + 4Н+ + 02
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Молекулярное уравнение элекролиза

2Н20^^^2Н2 + 02
Совсем неожиданное уравнение электролиза водного раствора нит¬

рата калия, в котором нет формулы нитрата калия! По сути это урав¬

нение электролиза воды. И тем не менее соль выполняет в процессе

свою роль: она придает раствору электропроводность, без чего про¬

цесс электролиза осуществлялся бы значительно медленнее.

ЭЛЕКТРОЛИЗ РАСТВОРОВ ЭЛЕКТРОЛИТОВ С АКТИВНЫМ

АНОДОМ

Предположим, что мы проводим электролиз раствора бромида нике¬

ля, используя в качестве электродов медные пластины. Понизив потен¬

циал катода, мы достигнем значения -0,23 В, при котором начинает¬

ся восстановление катионов Ni2+. Материал катода никак не повлияет

на восстановление никеля, ведь металлическая медь
� это восстанов¬

ленная форма металла и принимать электроны не может:

катод (-): Ni2+ + 2ё �* Ni (восстановление)

Поляризуя анод, т. е. смещая его потенциал до значения 1,07 В, не¬

обходимого для окисления бромид-ионов, нельзя миновать значения

+ 0,34 В � равновесного потенциала окисления меди до ионов Си2+.

При этом значении потенциала атомы меди, из которой сделан анод,

будут отдавать электроны во внешнюю цепь и переходить в раствор в

виде ионов, т. е. окисляться:

анод (+): Си0 - 2ё �*� Си2+ (окисление)

До тех пор пока вся медь анода не растворится, попытки повысить

его потенциал и добиться окисления бромид-анионов будут безуспеш¬
ными. Попробуем составить ионное и молекулярное уравнения элект¬

ролиза:

~ . ...2+ электролиз 2+Си + Ni2+ *� Си2+ + Ni

л . ..... электролиз _ _

Си + NiBr2
- � CuBr2 + Ni

Обратите внимание, какие чудеса творит электрический ток в про¬

цессах электролиза: менее активный металл � медь � вытесняет бо¬
лее активный металл � никель из раствора соли! А теперь представь¬

те, что мы подвергаем электролизу с медными электродами раствор

сульфата меди(М). Суммарное уравнение будет совсем необычным:

катод (-): Си2+ + 2ё �*� Си (восстановление)

анод (+): Си - 2ё �*� Си2+ (окисление)

_

, , электролиз _

Си (анод) *Си (катод)
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Растворяя медный анод, мы осаждаем медь на катоде! Так очищают

металлы от примесей (рафинируют). Если в качестве анода использо¬

вать медь, содержащую примеси, то после перехода металла в раствор
на катоде будут восстанавливаться только катионы меди, а масса эле¬

ктрода будет увеличиваться за счет осаждения высокочистого металла.

Подведем итог рассмотрению процессов электролиза водных

растворов электролитов.
Процесс на катоде определяется положением катиона электролита

в электрохимическом ряду напряжений металлов (табл. 12).
� Если катион электролита расположен в ряду напряжений до марган¬

ца включительно, то на катоде восстанавливается вода с выделени¬
ем газообразного водорода; катионы металла при этом остаются в

растворе.
� При электролизе растворов солей от цинка до свинца на катоде вос¬

станавливаются катионы металла. В реальных условиях при прове¬

дении электролиза со значительной силой тока (как говорят, в не¬

равновесных условиях) на катоде может одновременно восстанав¬

ливаться и вода.

� Если катионы электролита находятся в ряду напряжений после во¬

дорода, на катоде восстанавливается только металл.

Процесс на аноде зависит от материала, из которого он изготов¬

лен (табл. 13).
Таблица 12

Катодные процессы при электролизе

L К Са Na Mg Al Мп Zn Fe Ni Sn Pb H2 Cu Hg Ag Au

Li+ К+ Са2+ Na+ Mg2+ Al3+ Mn2+ Zn2+ Fe2+ Ni2+ Sn2+ Pb2+ 2H+ Ос
N>+ Hg2+ Ag+ Au3+

Мл+ не восстанавливается

2Н20 + 2ё �� Н2 + 20Н
_

Mn+ + пё � М°

2Н20 + 2ё � Н2 + 201-Г

M" + ne - Mc)

+ пё �

усиление окислительных свойств катионов

(способности принимать электроны)

Таблица 13

Анодные процессы при электролизе

Анод Кислотный остаток Ас™ (от англ. acid � кислота)

Бескислородный Кислородсодержащий

Растворимый Окисление металла анода: М°(анод) -ле-»Мл+ (раствор)

Нерастворимый

Окисление аниона

(кроме фторида)
Ас™ - тё �* Асе

.

В щелочной среде:
40Н- - 4ё �� 02 + 2Н20

В кислотной и нейтральной

средах:

2Н20-4ё�02 + 4Н+
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Если анод активный (железо, цинк, медь, серебро и другие метал¬

лы, которые окисляются в процессе электролиза), то независимо от

природы аниона окисляется металл анода.
Если анод инертный (графит, платина, золото), то при электролизе

растворов солей бескислородных кислот (кроме фторидов) на аноде

идет процесс окисления аниона. При электролизе фторидов и солей

кислородсодержащих кислот на аноде окисляется вода с выделением

газообразного кислорода.
Мы убедились в том, что электрический ток может оказаться причи¬

ной протекания самых разнообразных реакций. А нельзя ли осущест¬
вить обратное: получить электрический ток за счет окислительно-вос-

становительных процессов? Положительный ответ на этот вопрос

открыл новую эру в истории человечества � эру широкого использо¬
вания химических источников тока.

КОЛИЧЕСТВЕННЫЕ ХАРАКТЕРИСТИКИ ЭЛЕКТРОЛИЗА

Число частиц, восстанавливающихся при электролизе на катоде, од¬
нозначно связано с числом окисляющихся частиц на аноде. Конечно, их

связывает число отданных или принятых электронов. Для того чтобы
восстановить на катоде 1 моль ионов серебра Ад+, потребуется 1 моль

электронов, т. е. 6,022 � 1023 таких частиц. Суммарный заряд 1 моль

электронов равен:

1,602-1019 Кл-6,022-1023 моль1-96 500 Кл/моль

Знакомое число? Конечно, это число Фарадея F. Следовательно, для

получения на катоде 108 г (1 моль) металлического серебра необходи¬
мо пропустить через раствор его соли количество электричества, рав¬

ное числу Фарадея.
Заменим в растворе нитрат серебра на нитрат меди(И) и также про¬

пустим через раствор 96 500 Кл электричества, т. е. 1 моль электро¬
нов. Сколько меди при этом выделится на катоде? Учитывая, что для
восстановления каждого двухзарядного иона Си2+ требуется не один, а

два электрона, количество выделившейся меди составит 0,5 моль, или

М(Си)/2 = 64/2 = 32 г.

А если катион металла имеет заряд 3 +, например Fe3+? Один моль

электронов сможет восстановить 1/3 моль Fe, или 56/3=18,7 г.

Отношение молярной массы вещества к числу отданных или приня¬

тых в окислительно-восстановительной реакции электронов есть не что

иное, как молярная масса эквивалента вещества (г/моль):

где п � число отдаваемых или принимаемых электронов.

Мы отметили важную закономерность: 1 моль электронов (или коли¬

чество электричества, равное числу Фарадея) соответствует выделению
на электроде эквивалентной массы вещества.

Предположим, что количество электричества, которое потребовалось
на электролиз, больше или меньше числа Фарадея. Естественно, во
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столько же раз увеличится или уменьшится масса выделяющихся на

электродах веществ. Если проводить процесс при постоянной силе то¬

ка /, то рассчитать количество электричества О можно по формуле

О = / � f,

где О � количество электричества, Кл; / � сила тока, A; t � время, с.

Теперь попробуем объединить все наши рассуждения в единый за¬

кон. Масса вещества, выделяющегося на электроде, прямо пропорцио¬

нальна силе тока и времени проведения электролиза:

Л^экв � I * t М � / � t
т =

, или т- �.

F
�

n-F

Мы вывели обобщенный закон электролиза, который позволяет

рассчитать массу вещества, полученного при электролизе, или пара¬

метры проведения процесса: силу тока и время. Правда, несколько

раньше нас, а именно в 1836 г., данное уравнение получил выдающий¬
ся английский физик и химик М. Фарадей. Этот закон называют

объединенным законом Фарадея.

ХИМИЧЕСКИЕ ИСТОЧНИКИ ТОКА

В 1791 г. в Болонье вышло в свет сочинение профессора анатомии

Л. Гальвани, в котором автор поведал об удивительном явлении: кон¬

вульсивном сокращении мышц препарированной лягушки при сопри¬
косновении с двумя различными металлами. Пораженный результатами
опытов, Гальвани пришел к выводу о существовании особого рода «жи¬

вотного электричества», подобного тому, что уже было известно у эле¬

ктрических рыб, например у скатов. Но не всем опытам Гальвани мог

дать объяснение. Например, оставалось непонятным, почему лапки ля¬

гушек по-разному сокращались в зависимости от того, каких металлов

касались позвоночник и нервы на лапках.

Знаменитый итальянский физик А. Вольта, заинтересовавшись
опытами Гальвани, проверил их, но пришел к принципиально другим
выводам. Вольта понял, что ни о каком «животном электричестве» го¬

ворить не приходится и что лапки лягушек (как и многие другие ткани

животных) выступали лишь в роли чувствительных приборов, регистри¬

ровавших наличие электрического тока. Он доказал на опыте, что эле¬

ктризация происходит при соприкосновении двух различных металлов,
и пришел к своему самому важному изобретению � принципиально

Рис. 39. Вольтов столб



новому источнику тока. Его назвали
«вольтов столб» (рис. 39). По сути он

представлял собой батарею гальвани¬

ческих элементов.

Гальваническими элементами на¬

зывают химические источники электри¬

ческого тока.

Гальванические элементы открыли
невиданные ранее возможности полу¬
чения электрического тока за счет про¬

текания химических реакций.
Спустя несколько лет русский физик

В. В. Петров впервые получил электри¬
ческую дугу (вольтову дугу) с помощью

огромного вольтова столба, состояще¬
го из 4200 медных и цинковых пластин,

между которыми находились пропитан¬
ные щелочью фетровые прокладки. В
начале XIX в. английский электрохимик

Г. Дэви с помощью вольтова столба

провел электролиз воды, доказав, что в

ее состав входят водород и кислород,

тгеготг

Zn

ZnS04

Си

CuS04

Рис. 40. Гальванический элемент

Даниэля�Якоби

а также впервые получил в

чистом виде калий, натрий, кальций, магний и барий электролизом
расплавов их соединений.

Устройство вольтова столба было усовершенствовано в 1836 г. анг¬

лийским исследователем Дж. Даниэлем и русским ученым Б. С. Якоби.
Их медно-цинковый гальванический элемент, названный элементом Да¬
ниэля�Якоби, представлял собой цинковую и медную пластины, погру¬
женные соответственно в растворы сульфата цинка и сульфата меди,

разделенные пористой перегородкой (рис. 40).

Металл

Zn

Раствор

Zn �»Zn2+
- + Zn2+
- + :

- + SOI'
� +

Zn �*Zn2+

SOI
2-

Zn
2+

Металл Раствор

Си Т Осм
+

^
+ sof

,Си + sol'
+ - Си2+
+ I Ос

N)+

Си «� Си2+

а б

Рис. 41. Двойной электрический слой на границе раздела двух фаз: Zn� раствор
ZnS04 (а); Си � раствор CuS04 (б)
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Откуда же на электродах возникает разность потенциалов? Рассмо¬
трим процессы, происходящие на границе раздела двух фаз � метал¬

ла и электролита.

Ионы цинка, расположенные в поверхностном слое его кристалличе¬

ской решетки, под действием полярных молекул воды могут переходить
в раствор (рис. 41, а). Ведь цинк достаточно активный металл, он лег¬
ко освобождается от своих валентных электронов, превращаясь в вод¬

ном растворе в гидратированные катионы. Понятно, что этот процесс
обратим, следовательно, он протекает до установления химического

равновесия: Zn - 2е ^ Zn2+.

При этом поверхность цинковой пластины заряжается отрицательно
за счет оставшихся на ней электронов. Вблизи пластины в водном рас¬
творе скапливаются катионы цинка, имеющие положительный заряд.
Возникает так называемый двойной электрический слой, характеризу¬
ющийся некоторой величиной разности потенциала.

Медь гораздо менее активный металл и не так легко, как цинк, рас¬
стается со своими валентными электронами. При погружении медной
пластинки в раствор сульфата меди отдельные катионы Си2+ могут
осаждаться на поверхности пластинки, достраивая кристаллическую ре¬
шетку металла. При этом пластинка заряжается положительно, а вбли¬
зи ее поверхности скапливаются отрицательно заряженные сульфат-
анионы (рис. 41, б). Этот обратимый процесс также достигает

равновесия с образованием двойного электрического слоя, характери¬
зующегося некоторым значением потенциала: Си2+ + 2е ^ Си.

Если цинковую и медную пластинки соединить между собой, вклю¬
ченный в такую цепь вольтметр сразу же покажет наличие электричес¬
кого тока. Поток электронов от цинковой пластинки (отрицательно за¬

ряженного электрода � анода) устремится к медной (положительному
электроду � катоду)1. Равновесие на границе раздела металл � элек¬

тролит будет нарушено: цинковая пластинка начнет интенсивно окис¬

ляться, поставляя электроны на медную пластинку, на которой будут
восстанавливаться катионы меди из раствора. Суммарное уравне¬
ние процесса представляет собой сочетание катодной и анодной полу-
реакций

Zn + Cu2+ � Zn2+ + Си,

или в молекулярном виде: Zn + CuS04 �� ZnS04 + Си.

На первый взгляд обычная окислительно-восстановительная реакция.
Оказывается, не обычная! Процессы окисления цинка и восстановления

катионов меди разделены в пространстве, протекают на двух различ¬

ных электродах, в результате чего удается перемещать электроны не

«из рук в руки» (от атомов Zn к ионам Си2+), а через электрическую

цепь. Энергия химической реакции превращается в электрическую,
гальванический элемент вырабатывает электрический ток. Теперь по¬

1 В электрохимических реакциях электрод, на котором происходит процесс восстанов¬

ления, всегда называют катодом, а электрод, на котором происходит процесс окисле¬

ния,� анодом. Таким образом, знаки зарядов катода и анода в гальваническом элемен¬

те противоположны знакам зарядов катода и анода в электролизере.
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нятно, почему сокращались мышцы влажных

лягушачьих лапок, касаясь двух разнородных
металлов � меди и железа.

Абсолютную величину потенциала двойного

электрического слоя, а следовательно, и по¬

тенциал каждого из электродов в гальваничес¬

ком элементе измерить невозможно. Возмож¬
но лишь измерение разности потенциалов,

возникающей при соединении в электрическую

цепь двух электродов, погруженных в раство¬
ры электролитов. Эта разность потенциалов

представляет собой не что иное, как ЭДС (элек¬
тродвижущую силу) гальванического элемента.

Как же сравнивать потенциалы различных
электродов? Для этого необходимо выбрать
точку отсчета, т. е. электрод, с потенциалом

которого сравнивают потенциалы всех осталь¬

ных электродов. В качестве электрода сравне¬
ния химики выбрали так называемый стан¬

дартный водородный электрод (рис. 42). Он
представляет собой пористую платиновую пла¬

стинку, покрытую слоем очень тонкого порош¬

ка платины (платиновой черни) для увеличения площади поверхности.
Пластинка погружена в раствор кислоты с концентрацией катионов во¬

дорода Н+ 1 моль/л и омывается газообразным водородом под давле¬
нием 1 атм при температуре 25 °С (298 К). На стандартном водород¬
ном электроде протекает окислительно-восстановительная реакция

2Н+ + 2ё Н2,

т. е. устанавливается равновесие между газообразным водородом и ка¬

тионами Н+.

Потенциал стандартного водородного электрода принят равным ну¬
лю. Для того чтобы измерить потенциал, предположим, цинкового элек¬

трода, необходимо собрать гальванический элемент. Одним из элект¬

родов будет служить стандартный водородный, другим � цинковая

пластинка, погруженная в раствор соли цинка. ЭДС, которую покажет

прибор, и будет являться потенциалом цинкового электрода относи¬

тельно стандартного водородного электрода.

Потенциал металлического электрода зависит от нескольких факто¬
ров: природы металла, температуры, концентрации ионов металла в

растворе электролита. Для того чтобы потенциалы различных металлов
можно было сравнивать между собой, в таблицах приводят их значе¬

ния, также измеренные в стандартных условиях (температура 298 К,

концентрация соответствующего иона 1 моль/л). Такие потенциалы на¬
зывают стандартными электродными потенциалами металлов.

В гальваническом элементе, составленном из стандартных цинково¬
го и водородного электродов, первый будет выполнять роль анода, на
нем будет протекать реакция окисления цинка. Гальванометр покажет
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значение 0,76 В, следовательно, потенциал цинкового электрода на

0,76 В отрицательнее водородного и равен
- 0,76 В. Если заменить

цинковый электрод на медный, стрелка прибора будет отклоняться в

обратную сторону. Анодом станет водородный электрод, на нем будет
протекать реакция окисления водорода: Н2

- 2е �* 2Н+

Электроны по цепи перетекают на медный электрод, на котором

происходит восстановление катионов меди: Си2+ + 2е -»� Си

Стрелка гальванометра отклонится до отметки 0,34 В. Значит, потен¬

циал стандартного медного электрода на 0,34 В положительнее стан¬

дартного водородного электрода, принятого за точку отсчета.

По возрастанию величины стандартного электродного потенциала

все металлы можно распределить в ряд, который вам хорошо известен

как электрохимический ряд напряжений (или активности) металлов. Так

вот откуда взялись значения окислительно-восстановительных потенци¬

алов металлов в таблице 11 (строки 27�52)! Наконец стал понятен

смысл расположения металлов в ряду напряжений. И водород, будучи
неметаллом, попал туда совсем не случайно.

Теперь мы имеем возможность рассчитать ЭДС гальванического эле¬

мента, составленного из двух любых стандартных металлических элек¬

тродов. Для этого из потенциала катода нужно вычесть потенциал ано¬

да. Например, элемент Даниэля�Якоби будет обладать ЭДС
£° = ф°(Си2+/Си) - cp°(Zn27Zn) = 0,34 - (- 0,76) = 1,1 В

Теперь предположим, мы собрали стандартный гальванический эле¬

мент из медной и серебряной пластин, погруженных соответственно в

растворы нитратов меди(И) и серебра. Стандартный окислительно-вос¬

становительный потенциал меди меньше, чем серебра. Следовательно,
в гальваническом элементе медная пластина будет окисляться (это
анод), а на серебряной будут восстанавливаться ионы серебра (катод):

анод (-): Си - 2ё �»� Си2+ 1 (окисление)

катод (+): Ад+ + ё �* Ад 2 (восстановление)

Ионное и молекулярное уравнения химической реакции, протекаю¬
щей при работе данного гальванического элемента, следующие:

Си + 2Ад+ � Си2+ + 2Ад; Си + 2AgN03 � Cu(N03)2 + 2Ад

ЭДС такого гальванического элемента равна:

Е° = Ф°(Ад+/Ад) - cp°(Cu27Cu) = 0,80 - 0,34 = 0,46 В

Измерить потенциал электрода из металла, погруженного в раствор
собственной соли, легко. Однако в таблице 11 приведены также потен¬

циалы окислительно-восстановительных пар, состоящих только из

ионов, например Fe3+/Fe2+; Sn4+/Sn2+ и др. Их определяют так: в рас¬
твор, содержащий по 1 моль/л каждого из ионов, при температуре 298 К

погружают платиновую сетку. Платина не окисляется и не восстанав¬
ливается в растворах электролитов, она служит лишь для передачи
электронов от ионов раствора во внешнюю электрическую цепь или
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наоборот. При этом на платине возникает потенциал, который и прини¬
мают за окислительно-восстановительный потенциал пары, находящей¬
ся в растворе.

Рассказ о перспективах электрохимии
� в следующем параграфе.

1. Составьте уравнения процессов, протекающих на электродах,
а также суммарные уравнения электролиза расплавов бромида
калия, хлорида кальция и гидроксида натрия.

2. Напишите уравнения электролиза с инертными электродами

растворов следующих веществ: a) Co(N03)2; б) K2S; в) Li2S04;
г) FeCI3; д) Ва(ОН)2; е) НВг.
3. Имеется раствор смеси нитратов свинца(И), хрома(Ш) и се¬

ребра. В какой последовательности катионы металлов будут
восстанавливаться на катоде? Почему?
4. Составьте уравнения электролиза с медными электродами

растворов следующих веществ: a) HCI; б) CuCI2; в) Fe(N03)3.
5. При электролизе водного раствора нитрата серебра масса

катода увеличилась на 2,7 г. Какую массу оксида этилена мож¬

но получить из газа, выделившегося на инертном аноде, и эти¬

лена?

6. Навеску бронзы массой 1,246 г растворили в азотной кисло¬

те, полученный раствор подвергли электролизу с платиновыми

электродами при потенциале катода 0,34 В. Масса катода уве¬
личилась на 0,972 г. Определите массовую долю меди в бронзе.
7. Какое время потребуется на электролиз 210 мл раствора

сульфата никеля с концентрацией 0,01 моль/л при силе тока

10 А для полного осаждения металла на платиновом катоде?
8. Лист железа размером 140x80 см, соединенный с отрица¬

тельным полюсом источника тока, погрузили в ванну с раство¬

ром сульфата цинка и провели электролиз в течение 4,5 мин

при силе тока 2 кА. Определите толщину цинкового покрытия,

если плотность металлического цинка 7,1 г/см3.

§ 24. Практическое значение электрохимии

ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКОЕ ПОЛУЧЕНИЕ ВЕЩЕСТВ

Действием электрического тока на растворы и расплавы электроли¬

тов можно осуществлять многие практически важные процессы.

Катодное восстановление металлов является важным, а порой един¬
ственно возможным способом получения некоторых металлов. Получе¬
ние калия этим способом отражают уравнения катодного и анодного

процессов и суммарное уравнение реакции

катод (-): К+ +ё�4 (восстановление)

анод (+): 40Н�-4ё�*02 + 2Н20 1 (окисление)

электролиз

4КОН �раСПЛава> 4К + 02 + 2Н20
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Получение металлов электролизом их соединений широко использу¬
ют в современной металлургии. Практически весь алюминий в настоя¬

щее время получают электролизом оксида алюминия А1203, содержаще¬
гося в глиноземе и бокситах. Кристаллическая решетка оксида алю¬
миния состоит из сильно поляризованных атомов алюминия и кисло¬

рода, силы притяжения между которыми весьма велики. Это обуслов¬
ливает высокую температуру плавления оксида алюминия � около

2050 °С. Из-за сложности в достижении такой высокой температуры и

энергоемкости процесса алюминий долгое время относили к числу
очень дорогих металлов.

На Парижской выставке 1855 г. алюминий демонстрировали как са¬

мый редкий металл. Он был тогда чуть ли не в десять раз дороже зо¬

лота. Даже после того как французский химик А. Девиль разработал
приемлемый химический способ получения довольно чистого алюми¬

ния, стоимость его оставалась высокой. Достаточно сказать, что из

алюминия была сделана и торжественно подарена сыну Наполеона III

погремушка. Великому русскому химику Д. И. Менделееву в знак при¬
знания его заслуг в Великобритании был преподнесен очень дорогой
подарок

� весы, одна чаша которых была сделана из чистого золота,
а другая

� из не менее дорогого чистого алюминия. В 1883 г. его вы¬

работка во всем мире не достигала и трех тонн.

Между тем химикам уже тогда было известно, что алюминий � тре¬
тий по распространенности в земной коре элемент (после кислорода и

кремния) и самый распространенный металл: на его долю приходится
более 8%.

В конце XIX в. американский студент-химик М. Холл решил заняться

проблемой получения алюминия из глиноземов. В дровяном сарае
он оборудовал самодельную лабораторию и довольно скоро открыл,
что глинозем можно растворить при 960 °С в расплавленном минерале
криолите Na3[AIF6], а, получив раствор оксида, путем электролиза мож¬

но выделить и сам алюминий. Удивительно, но в том же 1885 г. фран¬
цузский металлург П. Эру, которому в то время было столько же лет,

сколько и Холлу, разработал такой метод получения алюминия.

Метод Холла�Эру сделал возможным промышленное получение алю¬

миния.

Процесс проводят в специальной электролизной ванне, которая од¬
новременно является катодом (рис. 43). Анодом служат угольные
стержни. Температуру плавления криолита в электролизере поддержи¬

вают благодаря очень большой силе тока, которая достигает 250 кА при

напряжении около 4 В. Очевидно, что получение алюминия � очень

энергоемкий процесс. Суммарное уравнение электролиза оксида алю¬

миния имеет вид

2А1203 ЭЛеКТР°ЛИЗ>4А1 + 302

Кислород, выделяющийся на аноде, реагирует с углеродом, превра¬

щаясь в углекислый газ, который восстанавливается на раскаленном

электроде до угарного газа СО. При этом угольный анод постепенно

«сгорает».
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Рис. 43. Схема промышленного получения алюминия: 1 � анод; 2 � застыв¬

ший боксит; 3 � расплавленный алюминий; 4 � катод; 5 � расплавленный
криолит; 6 � застывший криолит

Электролитическим способом из расплавов соединений получают
70% магния, большое количество калия, лития, кальция, бария, строн¬
ция, бериллия, марганца, а также тугоплавкие металлы: титан, вольф¬
рам, молибден, ванадий, цирконий, тантал, ниобий. Эти металлы ши¬

роко используют в авиации, космонавтике, атомной промышленности,

электротехнике, медицине.
Из расплавов соединений получают и лантаноиды (они применяют¬

ся как присадки к сталям и чугунам, входят в состав лаков, красок, лю¬

минофоров, катализаторов), и актиноиды, многие из которых служат
топливом в ядерных реакторах.

Не меньшее практическое значение имеют и анодные процессы,
протекающие при электролизе расплавов и растворов электролитов. В
1886 г. французский химик А. Муассан впервые получил свободный

фтор электролизом жидкого безводного фтороводорода. Однако жид¬
кий фтороводород очень слабый электролит, в отсутствие воды он

практически не диссоциирует на ионы. Допускать же наличие воды в

системе нельзя. Поэтому для повышения электропроводности фторово¬
дорода в нем растворяют фторид калия. Электролиз такого раствора

можно описать уравнением

2нр
электролиз

и2+р2

В промышленности электролизом хлорида натрия получают одновре¬
менно три важнейших продукта: хлор, водород и гидроксид натрия.
Процесс проводят в диафрагменном электролизере, который имеет
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Рассол Хлор Водомерная
ж трубка

Титановые аноды

диафрагма катоды

Рис. 44. Схема диафрагменного электролизера

графитовый или титановый анод и стальной катод, отделенные друг от

друга асбестовой диафрагмой (рис. 44). Раствор хлорида натрия пода¬
ют в электролизер сверху. Разряд ионов хлора происходит на аноде, и

газообразный хлор высвобождается в верхней части электролизера:

2СГ - 2ё� С12

Оставшийся раствор просачивается через асбестовую диафрагму в

катодное отделение. На катоде образуются водород и гидроксид
натрия:

2Н20 + 2ё� 20Н�+Н2

Суммарное уравнение электролиза такое:

2NaCI + 2Н20 электролиз> 2NaOH + С12 + Н2

Помимо металлов, неметаллов и щелочей, методом электрохимиче¬
ского синтеза получают хлораты, перхлораты, перманганаты металлов,

хлорную кислоту, пероксид водорода и другие вещества.
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ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКАЯ ОЧИСТКА (РАФИНИРОВАНИЕ)

МЕТАЛЛОВ

Анодное растворение металлов применяют и для их очистки � элек¬

трохимического рафинирования. Если в качестве анода использовать

медь, содержащую примеси других металлов и неметаллов, то менее

активные металлы не будут окисляться на аноде и переходить в элек¬

тролит при потенциале растворения меди; они образуют осадок анод¬
ного шлама. Более активные металлы, перейдя в раствор в виде

ионов, не смогут восстановиться на катоде, пока в электролите высо¬
ка концентрация ионов меди. Таким образом, при проведении электро¬
лиза раствора соли меди с медным анодом, содержащим примеси, на

катоде будет выделяться чистая медь. При электролитическом рафини¬
ровании меди электрический ток удаляет медь с анода и в прямом

смысле переносит ее на катод, а электродные потенциалы при этом

выступают своеобразными фильтрами, отделяющими ионы меди от

примесей и на аноде, и на катоде.

Помимо меди, методом электрохимического рафинирования очища¬
ют цинк, кадмий, марганец, никель и некоторые другие металлы.

ГАЛЬВАНОТЕХНИКА

Гальванотехника � раздел прикладной электрохимии, изучающий
процессы электрохимического осаждения металлов на поверхность ме¬

таллических и неметаллических изделий. Гальванотехника включает в

себя гальваностегию (от греч. stego � покрываю) и гальванопластику
(от греч. plastike � ваяние).

Гальваностегия � нанесение прочно сцепленных металлических по¬

крытий на поверхность различных изделий. Гальваностегия позволяет

получать защитные и декоративные металлические покрытия не только

на металлических, но и на неметаллических предметах. Всем известны

никелированные и хромированные сантехнические изделия (водопро¬
водные краны, смесители и т. п.), предметы домашнего обихода и раз¬

личные детали автомобилей, печатные платы электронных приборов и

покрытые тончайшей металлической пленкой корпуса наручных часов,
изготовленных из пластмассы.

Гальванопластика � изготовление точных металлических копий

различных поверхностей. Методом гальванопластики изготовляют

копии скульптур и барельефов, художественные ювелирные изделия.

Открытие и практическая разработка гальванотехники принадлежат

русскому ученому Б. С. Якоби, соавтору самого знаменитого гальвани¬

ческого элемента � медно-цинкового элемента Даниэля�Якоби.

КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ

Существуют и неконтролируемые, самопроизвольные окислительно¬
восстановительные процессы, приносящие колоссальные убытки. Речь

идет о коррозии металлов.
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При взаимодействии металлов с веществами окружающей среды на

их поверхности образуются продукты окисления. В повседневной жиз¬

ни мы часто употребляем слова «ржавчина», «ржавление», видя корич¬

нево-рыжий налет на изделиях из железа и его сплавов. Ржавление �

это частный вид коррозии.

Коррозия � это процесс самопроизвольного разруше¬

ния металлов и сплавов под действием внешней среды.

Даже термин, который химики придумали для этого явления, звучит

угрожающе (от лат. corrosio � разъедание).
Коррозии подвержены практически все металлы, в результате мно¬

гие их свойства ухудшаются: уменьшаются прочность, пластичность,

блеск, снижается электропроводность.

По химической природе коррозия
� это окислительно-восстанови¬

тельный процесс.

Если металл разрушается под действием окислителя, передавая не¬

посредственно ему свои валентные электроны, это химическая корро¬

зия. Такой вид коррозии наблюдают в случае взаимодействия метал¬

лов с газами или жидкостями-неэлектролитами. Например, при наличии

в топливе соединений серы детали и узлы двигателей, газовых турбин,

реактивных установок корродируют:

2Fe + 3S02 + 302 = Fe2(S04)3

Большинство металлов окисляется кислородом воздуха, образуя на

поверхности оксидную пленку. Если эта пленка прочная, плотная, хоро¬
шо связана с поверхностью, то она защищает металл от дальнейшего

разрушения. Такая оксидная пленка появляется у Zn, Al, Cr, Ni, Sn, Pb
и др.: 2Zn + 02 = 2ZnO.

У железа оксидная пленка рыхлая, пористая, легко отделяется от по¬

верхности и не способна защитить металл от дальнейшего окисления.

Более распространена электрохимическая коррозия. Она происхо¬

дит при контакте металла с электролитом (в качестве которого может

выступать даже влажный воздух) и сопровождается возникновением в

системе электрического тока.

Как правило, любой металл содержит различные примеси, в том чис¬

ле и вкрапления другого металла. Это тем более очевидно, если речь
идет о сплавах. При контакте с электролитами одни участки поверхно¬
сти заряжаются положительно, а другие � отрицательно, как в гальва¬

ническом элементе.

Рассмотрим электрохимическую коррозию железного образца, име¬

ющего вкрапления олова.

Железо более активный металл. При контакте с эпеетролитом часть

атомов железа, окисляясь, переходит в раствор: Fe
- 2е �* Fe2+.

Оставшиеся электроны заряжают железо отрицательно
� оно стано¬

вится анодом. (Вспомните, что анодом называют электрод, на котором

происходит процесс окисления.)
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СРЕДА ЩЕЛОЧНАЯ
ИЛИ НЕЙТРАЛЬНАЯ

Железо (анод) разрушается:

- л- _
2+

Fe � 2е = Fe

На олове (катод)
восстанавливается кислород,

растворенный в воде:

02 + 2Н20 + 4ё = 40Н

Ионы Fe2+ реагируют
с ионами ОН-:

Fe2+ + 20Н = Fe(OH)2

И далее:

4Fe(OH)2 + Оа + 2Н20 = 4Fe(OH)3

4Fe + 302 + 6Н20 = 4Fe(OH)3

Рис. 45. Катодные процессы при электрохимической коррозии железа

Электроны железа легко перемещаются по объему металла, скапли¬

ваясь на вкраплении олова. Почему? Потому что олово менее активный

металл, чем железо. На поверхности олова могут протекать различные

процессы восстановления (рис. 45). Все зависит от того, какой окис¬

литель присутствует в окружающей среде. В кислотной среде (окисли¬
тель � катионы Н+) будет наблюдаться выделение газа (водорода), в

нейтральной или щелочной среде (окислитель чаще всего кислород в

присутствии воды или влаги) образуется ржавчина, состоящая из раз¬
личных соединений железа(Ш), в общем виде Fe203�/7H20.

СРЕДА КИСЛОТНАЯ

Железо (анод) разрушается:

Fe - 2е = Fe2+

На олове (катод)
восстанавливаются
ионы водорода:

2Н+ + 2ё= Н2Т

Fe2+ + 2Н+ = Fe2+ + Н2
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Итак, электрохимическая коррозия � это окислительно-восстанови¬

тельная реакция, протекающая в средах, проводящих ток. Процесс про¬
исходит при соприкосновении двух металлов или на поверхности ме¬

талла, содержащего включения с большим окислительно-восста-

новительным потенциалом. На аноде (более активном металле) идет

окисление атомов металла с образованием катионов (растворение). На
катоде (менее активном металле) идет восстановление ионов водоро¬

да или молекул кислорода с образованием соответственно газообраз¬
ного водорода или гидроксид-анионов.

Коррозия металлов наносит большой экономический ущерб. Промы¬
шленность несет огромные материальные потери в результате разру¬

шения трубопроводов, деталей машин, судов, мостов, различного обо¬

рудования. Коррозия превращает в труху более 10% производимых
металлов. Неудивительно, что ученые с завидным упорством искали

способ защиты металлов от коррозии.

Способов антикоррозионной защиты металлов предложено немало:

изготовление нержавеющих сплавов, нанесение защитных покрытий,
уменьшение коррозионной агрессивности среды.

Помните пословицу «Клин клином вышибают»? Оказывается, корро¬
зию можно использовать для защиты металла от коррозии!

Вспомните: при контакте железа с оловом менее активный металл

выполняет роль катода и при электрохимической коррозии не разруша¬

ется. А что, если железо ввести в соприкосновение с более активным ме¬

таллом, например с цинком? В этом случае разрушаться будет металл с

меньшим значением потенциала, т. е. более активный цинк. Более отрица¬
тельный потенциал цинка защитит железо от коррозии, будет поставлять

ему свои электроны, которые железо и будет отдавать окислителю, сохра¬
няя свои атомы от окисления. Значит, металл можно защитить от корро¬

зии в окружающей среде, обеспечив его контакт с другим металлом, име¬

ющим меньший электродный потенциал и находящимся в этой же среде.
В рассмотренном примере цинк

играет роль «защитника» � протек¬

тора. Такой способ защиты от кор¬

розии называют протекторным
(рис. 46). Неудивительно, что оцин¬

кованные ведра не ржавеют, а

оцинкованные корпуса автомоби¬
лей служат десятилетия. Понятно

также, с какой целью часто подве¬

шивают цинковые болванки на ме¬

таллической проволоке к корпусам

морских судов и приваривают цин¬

ковые пластины к металлическим

опорам мостов и линий электро¬

передач.

Почему железо при контакте с

цинком перестает корродировать?
Потому что на его поверхности сб-
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Рис. 46. Схема протекторной за¬

щиты электрокабеля:
1 �

протектор (разрушается);
2 � проводник тока; 3 � элект¬

рокабель (защищен)



HP
разуется избыточный отрицательный
заряд (за счет электронов цинка). Но

ведь можно поступить иначе: соединить
защищаемый металл с отрицательным
полюсом источника тока. Металл ста¬
новится катодом, что предовращает его

анодное растворение в среде электро¬
лита. Теперь роль протектора будет вы¬

полнять источник тока, и такой способ

защиты металла от коррозии называют

катодным (рис. 47).
Мы не раз сталкивались с тем, что любое явление человек стремит¬

ся обратить себе на пользу. Оказывается, даже электрохимическая кор¬
розия может служить людям верой и правдой. Догадались, о чем идет

речь? Конечно, о гальванических элементах.

Рис. 47. Схема катодной защиты

металлической конструкции

СОВРЕМЕННЫЕ ХИМИЧЕСКИЕ ИСТОЧНИКИ ТОКА

Сложно представить себе жизнь современного человека без гальва¬

нических элементов � химических источников тока. Карманный фона¬
рик и наручные часы, переносной радиоприемник и телевизионный

пульт дистанционного управления, аудио- и CD-плеер, лазерная указка
и космический корабль превращаются без электрического «сердца»
просто в набор деталей. Даже самый современный компьютер не об¬

ходится без маленькой малозаметной батарейки � гальванического

элемента, обеспечивающего сохранность необходимой для старта и за¬

грузки системной информации. А принцип
действия гальванического элемента не изме¬

нился со времен вольтова столба � разность
электродных потенциалов порождает напряже¬
ние химического источника тока. В современ¬
ных портативных гальванических элементах,

которые мы привыкли называть батарейками,
нередко для увеличения площади поверхности
электроды изготавливают в виде электропро¬
водного порошка (активной массы), а электро¬
лит � в виде густой пасты для предотвраще¬

ния его вытекания. На рисунке 48 показано

устройство батарейки.
К сожалению, при замыкании внешней цепи

гальванического элемента (например, при
включении фонарика) на катоде восстанавли¬

вается окислитель, и его концентрация в при-

катодном пространстве снижается; на аноде

окисляется восстановитель, и его концентра¬

ция также уменьшается. При этом разность по¬

тенциалов элемента падает, батарейка садит¬
ся. Нельзя ли восстановить батарейку, продлить

Рис. 48. Устройство ба¬

тарейки:
1 � оболочка; 2 �

цинковый корпус; 3 �

паста электролита;

4 � графитовый стер¬
жень
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ее жизнь, заставить работать снова? Можно, если электродные реакции в

ней обратимы. В этом случае достаточно пропустить через элемент элек¬

трический ток от внешнего источника, восстановить окислившийся на ано¬

де восстановитель, окислить принявший на катоде электроны окислитель.

При пропускании встречного (подумайте, почему его так называют) тока

через химический источник тока разность его потенциалов увеличивается,
он запасает, аккумулирует энергию, или, как говорят, заряжается. Подоб¬
ные гальванические элементы так и называют �

аккумуляторы.
Любому автомобилисту, да и не только ему, известен один из самых

распространенных аккумуляторов
� свинцовый (рис. 49).

Его анод изготовлен из свинца, а катод
� из пористой массы окси¬

да свинца(1У), смешанной с сульфатом свинца(П). Электролитом служит
раствор серной кислоты. При замыкании внешней электрической цепи

(разрядке аккумулятора) на его электродах протекают процессы восста-
+4 О

новления свинца РЬ и окисления свинца РЬ, а концентрация кислоты

в электролите снижается:

анод (-): РЬ - 2ё + H2S04 = PbS04 + 2H 1 (окисление)

катод (+): Pb02 + H2S04 + 2е = PbS04 + 20Н~ 1 (восстановление)

РЬ + Pb02 + 2H2S04 ^ 2PbS04 + 2Н20

Разность электродных потенциалов,
т. е. ЭДС, гальванического элемента со¬

ставляет примерно 2 В. Поэтому в авто¬

мобильном аккумуляторе для достижения

напряжения 12 В последовательно соеди¬
нены шесть одинаковых элементов.

Поскольку при разрядке аккумулятора
концентрация серной кислоты понижается,

плотность электролита также снижается.

При пропускании электрического тока

от внешнего источника (например, гене¬

ратора автомобиля) в противоположном
направлении происходит зарядка аккуму¬

лятора, при которой на электродах проте¬
кают обратные процессы. При этом кон¬

центрация кислоты в электролите увели¬
чивается. Таким образом, работа аккуму¬
лятора наглядно демонстрирует превра¬
щение энергии электрического тока во

внутреннюю энергию вещества � энер¬
гию химических связей и обратный про¬
цесс � получение электрической энергии
в ходе электродных реакций.

В современных электронных приборах
широко используют миниатюрные литие¬
вые и металлгидридные аккумуляторы.

Рис. 49. Устройство свинцо¬
вого аккумулятора:

1 � свинец; 2 � оксид свин-

ua(IV); 3 �

отверстие для

добавления серной кислоты

(электролита)
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В медицине широко применяют такие методы лечебного воздейст¬
вия, как гальванизация и электрофорез. Гальванизация (действие по¬

стоянным током небольшой силы и напряжения) оказывает болеуто¬
ляющее действие, улучшает периферическое кровообращение, способ¬
ствует восстановлению пораженных тканей, особенно нервной, стиму¬
лирует регуляторную функцию нервной системы. Лечебный электро¬
форез (направленное движение коллоидных частиц или ионов лекар¬
ства)

� комбинированное лечебное действие на организм постоянного

электрического тока и вводимых им через кожу или слизистые оболочки
компонентов лекарственных препаратов. При электрофорезе повышает¬

ся чувствительность рецепторов к лекарству, достигается локализация

препарата в нужной области организма и увеличивается продолжитель¬
ность его терапевтического действия, что позволяет снизить дозу ле¬

карства без снижения лечебного эффекта.

1. Хлорат калия получают электролизом горячего водного рас-

в твора хлорида калия. При этом выделяющийся на аноде газ не

изолируют от электролита, а, напротив, растворяют в нем. На¬

пишите уравнения катодного и анодного процессов, суммарное

уравнение электролиза водного раствора KCI и уравнение ре¬

акции получения хлората калия.

2. Металлический титан можно получить электролизом тетра¬

хлорида титана. Какое количество электричества (Кл) потребу¬
ется на получение 100 г титана, если выход металла в расчете

на количество электричества, пропущенное через жидкость, со¬

ставляет 92%?

3. Рассчитайте ЭДС (при стандартных условиях) гальваническо¬

го элемента, состоящего из серебряного и кадмиевого элект¬

родов, погруженных в растворы своих солей. Напишите урав¬
нения катодного и анодного процессов, протекающих при

работе гальванического элемента, и суммарное уравнение ре¬

акции.
4. Запишите уравнения катодного и анодного процессов, а так¬

же суммарное уравнение электрохимической коррозии оцинко¬
ванного железа, протекающей при нарушении цинкового покры¬

тия, в нейтральной водной среде.
5. Для изготовления консервных банок используют так называ¬

емую белую жесть: железный лист, покрытый тонким слоем

олова. Почему после вскрытия банки в ней не рекомендуют

хранить содержимое? Выполняет ли олово роль электрохими¬

ческой защиты при повреждении покрытия?
6. Допишите уравнения полуреакций, протекающих на электро¬

дах при работе марганцево-цинкового элемента (круглая бата¬

рейка типа «Марс»):
анод (-): Zn - 2ё �* ...

катод (+): 2Мп02 + 2ё + 2NH4CI �* Мп203 + ...

Составьте суммарное уравнение окислительно-восстановитель¬

ной реакции.
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Глава 4

КЛАССИФИКАЦИЯ И СВОЙСТВА
НЕОРГАНИЧЕСКИХ

И ОРГАНИЧЕСКИХ ВЕЩЕСТВ

§ 25. Классификация неорганических веществ

Неорганические соединения � это вещества, образованные все¬

ми химическими элементами периодической системы Д. И. Менделее¬
ва (исключение составляет большинство соединений углерода, которые
относят к органическим соединениям).

Как вы знаете, все неорганические вещества делят на простые (об¬
разованные одним химическим элементом) и сложные (образованные
двумя и более химическими элементами).

В свою очередь, простые вещества подразделяют на металлы и не¬

металлы на основании различий в строении и свойствах атомов, про¬
стых и сложных веществ.

Металлы � это простые вещества, которые образованы элемента¬

ми-металлами, имеют металлическую кристаллическую решетку и ме¬

таллическую химическую связь. Эти вещества обладают высокими зна¬

чениями электро- и теплопроводности, пластичностью, способностью

хорошо отражать световые волны, что обусловливает их блеск.
Неметаллы � это простые вещества, которые образованы элемен¬

тами-неметаллами, имеют атомную или молекулярную кристаллическую

решетку и не обладают характерными для металлов физическими свой¬
ствами.

Особую группу простых веществ составляют благородные, или, как

их раньше называли, инертные газы. Это название они получили из-за

своей химической инертности.
В 1892 г. Дж. Рэлей получил первый из инертных газов � аргон, ко¬

торый не вступал ни в какие химические реакции и потому был так на¬
зван (в переводе с греческого означает «недеятельный» или «инерт¬

ный»).
Еще в 1868 г. в солнечном спектре был обнаружен инертный газ ге¬

лий (в переводе с греческого означает «солнечный»). Гелий и аргон бы¬
ли помещены в нулевую группу периодической системы элементов в

порядке возрастания их атомных масс, и между этими двумя элемен¬
тами оказался большой пробел, что послужило поводом к дальнейшим
поискам.

В 1898 г. У. Рамзай и М. Траверс открыли криптон (в переводе оз¬

начает «скрытый») и неон (новый). При перегонке смеси благородных
газов Рамзай установил, что остаток после отгонки аргона содержит

еще один благородный газ, который назвали ксеноном (чужим). И на¬
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конец, в 1899 г. Р. Оуэнс, Э. Резерфорд, Э. Дорн и А. Дебьерн обнару¬
жили в продуктах распада радия последний благородный газ, который
назвали в честь этого элемента радоном. Так была заполнена нулевая

группа, которая сейчас в таблице Д. И. Менделеева известна как груп¬

па VIIIA.

До 60-х гг. XX в. не были известны химические соединения благо¬

родных газов, кроме кристаллогидратов. В 1962 г. Г. Бартлетт получил
химическое соединение XePtF6 � начала бурно развиваться химия ксе¬
нона. Сейчас получено значительное число би- и тринарных фторидных
соединений ксенона, например XeF2, XeF4, XeOF2, XeF6, CsXeF6 и др. По¬

лучены также фториды криптона KrF2 и KrF2-2SbF5. Следовательно, эти

элементы далеко не инертны, и поэтому более точным является назва¬

ние «благородные газы».

Сравнительная характеристика классов простых веществ дана в таб¬

лице 14.

Сложные вещества, в свою очередь, делят на классы, подклассы и

группы.

Наиболее известна следующая классификация сложных веществ: ок¬

сиды, кислоты, основания, соли. Очевидно, следует в эту классифика¬
цию включить также и бинарные, т. е. двухэлементные, соединения (на¬
пример, РС13, H2S, NH3).
Оксиды � это бинарные соединения, образованные кислородом в

степени окисления -2.
В свою очередь, оксиды делят на два подкласса: несолеобразующие

и солеобразующие.
Таблица 14

Сравнительная характеристика классов простых веществ

Класс

веществ

Свойство атомов

соответствующего
элемента

Вид химической

связи
Строение простого

вещества

Металлы Способны только к

отдаче валентных

электронов

Металлическая Металлическая

кристаллическая

решетка

Неметаллы Способны прини¬
мать электроны на

внешний энергети¬
ческий уровень

Ковалентная

неполярная

Молекулярная или

атомная кристал¬
лическая решетка

Благородные
газы

Завершенный внеш¬

ний энергетический

уровень

Отдельные

атомы
Молекулярная крис¬
таллическая решет¬
ка из одноатомных

молекул
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Несолеобразующие оксиды иногда называют также безразличны¬
ми или индифферентными. Название этого подкласса определяется

тем, что такие оксиды не взаимодействуют ни со щелочами, ни с кис¬

лотами и солей при этом не образуют. Это небольшой подкласс окси¬

дов: N20, NO, СО, SiO.

Солеобразующие оксиды взаимодействуют или с кислотами, или

со щелочами, или и с теми и другими и образуют при этом соль и

воду.
Эти оксиды подразделяют на три группы: основные, амфотерные и

кислотные.

Кислотные оксиды � это оксиды, которым в качестве гидроксидов

соответствуют кислоты. Это оксиды неметаллов (S02, S03, P2Os, В203)
и оксиды металлов с большим значением степеней окисления (Мп207,

Основные оксиды � это оксиды, которым в качестве гидроксидов

соответствуют основания. Это оксиды металлов в степенях окисления

+1, +2 (Li20, MgO).
Амфотерным оксидам соответствуют амфотерные гидроксиды. Это

оксиды переходных металлов, а также ВеО и А!203.

Следующий класс неорганических соединений � кислоты.

С точки зрения химического состава кислоты � это сложные веще¬

ства, состоящие из атомов водорода и кислотного остатка.

С позиции теории электролитической диссоциации кислоты � это

электролиты, образующие при диссоциации катионы водорода и анио¬

ны кислотного остатка.
В свою очередь, кислоты подразделяют на несколько групп по раз¬

личным признакам. Эта классификация настолько универсальна, что

справедлива и для органических кислот (табл. 15).
По своему химическому составу основания � это сложные вещест¬

ва, состоящие из атомов металла и гидроксогрупп.

С точки зрения теории электролитической диссоциации основания �

это электролиты, образующие при диссоциации катионы металла и ани¬

оны гидроксогрупп.
Общая формула оснований М(ОН)п. Кроме оснований-гидроксидов, к

основаниям относят аммиак и амины.

Основания делят на группы по различным признакам (табл. 16).

Особую группу сложных веществ, состоящих из атомов металла и ги¬

дроксогрупп, составляют амфотерные гидроксиды. В зависимости от

природы реагента и условий проведения реакции амфотерные гидро¬
ксиды способны проявлять свойства как кислот, так и оснований.

Сг03).

ОКСИДЫ

НЕСОЛЕОБРАЗУЮЩИЕ

Амфотерные
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Классификация кислот

Таблица 15

Признаки
Группы кислот

Примеры кислот

классификации
неорганических органических

Наличие кислоро¬
да в кислотном ос¬

татке

1. Кислородсодер¬
жащие

2. Бескислородные

HN03, H2S04,
Н3Р04, НСЮ4
H2S, HCI, HCN,
HSCN

Все

органические
кислоты

Основность (число
атомов водорода,
способных заме¬

щаться на ионы

металла)

1. Одноосновные

2. Двухосновные

3. Трехосновные
и т. д.

HCI, HN03

H2S, H2S04

h3po4, H3BO3

RCOOH
НООС-СООН

Лимонная

Растворимость в

воде

1. Растворимые
2. Нерастворимые

HBr, H3P04

H2Si03

СН3СООН

С17Н35СООН

Летучесть 1. Летучие
2. Нелетучие

H2S, HCI, HNO3

H2S04, H2Si03,

H3P04

НСООН

С15Н31СООН

Степень электроли¬
тической диссоциа¬

ции

1. Сильные (а �� 1)
2. Слабые (а -� 0)

HCI, HCI04, HNO3

H2S, H2C03, hno2

С13ССООН
RCOOH

Стабильность 1. Стабильные

2. Нестабильные
H3P04, H2S04, HCI

H2C03, H2S03, HI

RCOOH

Таблица 16

Классификация оснований

Признаки
классификации

Группы оснований Примеры
оснований

Наличие кислорода в со¬ 1. Кислородсодержа¬ Гидроксиды металлов

ставе основания щие

2. Бескислородные Аммиак, амины, пурино¬

вые и пиримидиновые

основания
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Продолжение

Признаки
классификации

Группы оснований Примеры
оснований

Растворимость в воде 1. Растворимые �

щелочи

2. Нерастворимые

Гидроксиды щелочных и

щелочно-земельных ме¬

таллов, а также TIOH

Гидроксиды большинст¬
ва остальных металлов

Степень электролитичес¬

кой диссоциации

1. Сильные (а �� 1)
2. Слабые (а �� 0)

Щелочи
Гидрат аммиака NH3 � Н20

Кислотность (число гид¬

роксогрупп, способных

обмениваться на ионы

кислотного остатка, или

число присоединяемых

ионов Н+)

1. Однокислотные

2. Двухкислотные
и т. д.

Гидроксиды щелочных

металлов, NH3, амины

Гидроксиды щелочно-зе¬
мельных металлов,

Мд(ОН)2, диамины

Стабильность 1. Стабильные

2. Нестабильные it�

о

ло
Летучесть 1. Летучие

2. Нелетучие

Аммиак, метиламин

Щелочи, нерастворимые
основания

С точки зрения химического состава соли � это сложные вещества,

состоящие из атомов металла и кислотных остатков.

В соответствии с теорией электролитической диссоциации соли �

это электролиты, которые в результате диссоциации образуют катионы

металла и анионы кислотного остатка.

Средние, или нормальные, соли � продукты полного замещения
атомов водорода в молекуле кислоты на ионы металла. Например, кар¬
бонат натрия Na2C03, сульфат калия K2S04, нитрат кальция Ca(N03)2.

Кислые соли � продукты неполного замещения атомов водорода в

молекуле кислоты на ионы металла. Понятно, что кислые соли могут

образовывать двух- и более основные кислоты, но не одноосновные.

Например, гидрокарбонат натрия NaHC03, гидросульфат калия KHS04,
дигидрофосфат аммония NH4H2P04.

Основные соли � продукты неполного замещения гидроксогрупп в

основании на ионы кислотного остатка. Понятно, что основные соли мо¬

гут образовывать многокислотные основания, но не однокислотные. На¬

пример, гидроксокарбонат меди(М) (Си0Н)2С03, больше известный под

тривиальным названием «малахит», гидроксосульфат железа(Ш)
Fe0HS04, дигидроксохлорид алюминия А1(ОН)2С1.

Комплексные соли � это такие соли, в которых хотя бы одна связь

образована по донорно-акцепторному механизму. Условно к ним мож¬
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но отнести все соли аммония, гексацианоферрат(Ш) калия K3[Fe(CN)6],
более известный под тривиальным названием «красная кровяная
соль», а также желтую кровяную соль � гексацианоферрат(Н) калия

K4[Fe(CN)6] и др.
Двойные соли � это такие соли, в которых с ионом кислотного ос¬

татка связаны ионы двух разных металлов. Например, сульфат калия-

алюминия KAI(S04)2, хлорид калия-натрия KCI � NaCI, более известный
под тривиальным названием «сильвинит».

СРЕДНИЕ КИСЛЫЕ ОСНОВНЫЕ ДВОЙНЫЕ КОМПЛЕКСНЫЕ

Некоторые соли образуют кристаллогидраты � твердые вещества,

которые содержат в кристаллической решетке определенное число мо¬

лекул воды (ее называют кристаллизационной). Например, пентааква¬

сульфат меди(М) CuS04 � 5Н20, более известный под названием «мед¬

ный купорос»; диаквасульфат кальция CaS04 � 2Н20, более известный

под названием «гипс»; декааквасульфат натрия Na2S04- ЮН20, для ко¬

торого часто используют тривиальное название «глауберова соль»; де¬

кааквакарбонат натрия Na2C03- ЮН20, хорошо известный под названи¬
ем «кристаллическая сода».

1. Почему простых веществ известно больше, чем образующих
их химических элементов? Как называют это явление? Чем оно

вызвано? Приведите примеры.
2. Выпишите отдельно названия простых и сложных веществ из

следующего списка, рядом с названиями запишите их форму¬
лы: сера пластическая, гипс, едкий натр, фосфор красный, ал¬

маз, железный купорос, сода кальцинированная, сода кристал¬

лическая, хлороводород, плавиковая кислота, серое олово,

сера ромбическая, негашеная известь, диаквахлорид бария, ди¬

гидрофосфат кальция, дигидроксобромид алюминия, фуллерен,
сернистый газ, графит.
3. После удаления кристаллизационной воды из 2,78 г кристал¬

логидрата сульфата железа(М) было получено 1,52 г безводной
соли. Вычислите массовую долю воды в кристаллогидрате и

выведите его формулу.
4. При прокаливании 8,84 г гидроксокарбоната меди(Н) было
получено 6,36 г оксида меди(М), 1,76 г оксида углерода(1У) и

0,72 г воды. Выведите формулу соли. Каково ее тривиальное

название?

5. Двойная соль содержит 60% фторида натрия и 40% фтори¬

да алюминия. Выведите ее формулу и приведите тривиальное

название.

6. Массовые доли элементов в кристаллогидрате составляют:

магний � 9,76%, сера � 13,01%, кислород � 71,54%, водо¬
род � 5,69%. Выведите формулу кристаллогидрата и приведи¬

те его тривиальное название.

СОЛИ
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7. Выведите формулу соли, которая содержит 17,1% кальция,

26,6% фосфора, 54,7% кислорода и 1,7% водорода. Дайте на¬

звание соли.

8. Хром образует три оксида со степенями окисления +2, +3,

+6. Запишите их формулы, а также формулы соответствующих
им гидроксидов. Укажите характер оксидов и гидроксидов.

§ 26. Получение и свойства металлов

ОСНОВНЫЕ СПОСОБЫ ПОЛУЧЕНИЯ МЕТАЛЛОВ

Металлы получают, как вы уже знаете, с помощью пиро-, гидро- и

электрометаллургии. Все эти способы основаны на восстановлении ме¬

таллов из их соединений:

Мп+ + пё�* М

Пирометаллургия � восстановление металлов из руд при высоких

температурах с помощью восстановителей. В качестве последних вы¬

ступают уголь (кокс), оксид углерода(М), водород, активные металлы.

Наиболее пригодны для получения металлов этим способом их оксиды,

поэтому сульфидные руды или карбонатные соединения предваритель¬
но обжигают в специальных печах, получая таким образом оксиды.

Так, например, с помощью кокса и оксида углерода(М) в цветной ме¬

таллургии получают медь из красной медной руды � куприта:

Cu20 +С = 2Си + СО

Cu20 + СО = 2Си + С02

Для получения вольфрама в качестве восстановителя используют во¬

дород (водородотермия):

W03 + 3H2 = W+3H20

Восстановление металлов из их оксидов с помощью более активных

металлов называют металлотермией. В качестве таких металлов-вос¬

становителей используют алюминий (алюминотермия), магний, каль¬

ций, литий. Так, с помощью алюминотермии получают хром:

Сг203 + 2AI = 2Сг + А1203
В черной металлургии методом пирометаллургии получают чугун, из

которого затем производят сталь.

Чугун производят в доменных печах, в которые загружают железную
руду, кокс и флюсы (преимущественно известняк) (рис. 50). Последний
образует с пустой породой (диоксидом кремния и алюмосиликатами)
шлак. Восстановителем в доменном процессе служит оксид углеро-

да(И). Схематично химизм протекающих реакций можно описать с по¬

мощью уравнения

Fe203 + ЗСО = 2Fe + ЗС02
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Гии. JU. MUMHcl.

1 � доменный газ; 2 � воздух; 3 �

4 � шлак

чугун;

Гии. Э1. 14иили^идмыи KUHBfc!(J-

тор:

1 � корпус; 2 � чугун

Чугун представляет собой сплав железа с углеродом, в котором мас¬

совая доля последнего составляет от 2 до 4%. Если из чугуна удалить

часть углерода и понизить его содержание до 0,2�1,9%, то получится

сплав, который называют сталью. Излишек углерода из чугуна выжига¬

ют с помощью кислорода в аппаратах, называемых конверторами

(рис. 51).
Гидрометаллургия � это получение металлов из растворов их со¬

лей. Такой способ получения металлов состоит из двух этапов.

1. Природные соединения растворяют в определенном реагенте с

целью получения раствора соли этого металла.

2. Из полученного раствора металл вытесняют более активным

металлом или восстанавливают электролизом. Например, чтобы полу¬
чить медь из руды, содержащей оксид меди(П), ее обрабатывают раз¬
бавленной серной кислотой:

CuO + H2S04 = CuS04 + Н20
Затем медь либо электролизом извлекают из раствора сульфата

меди(М), либо вытесняют ее железом:

CuS04 + Fe = Си + FeS04
Таким образом в цветной металлургии получают серебро, цинк, мо¬

либден, золото, уран и др.

Электрометаллургия � это получение металлов с помощью элект¬

рического тока (электролизом). С таким методом вы знакомились в
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предыдущей главе. Напомним, что с помощью этого метода получают

в основном активные легкие металлы: алюминий, щелочные и щелоч¬

но-земельные металлы из расплавов их соединений, а также 70% маг¬

ния и значительные количества бериллия, марганца и тугоплавких ме¬
таллов � титана, вольфрама, молибдена, ванадия, циркония, тантала,
ниобия. Электролизом расплавов соединений получают также лантано¬

иды и актиноиды.

ОБЩИЕ ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ

Химическую сущность металлов в реакциях можно определить одним

словом: восстановители. Разумеется, в качестве окислителей в первую
очередь выступают неметаллы.

1. Металлы взаимодействуют с неметаллами, образуя бинарные со¬

единения, названия которых составляют с помощью общего суффикса
-ид: галогениды, сульфиды, нитриды, силициды и т. д.

Нитрид лития в отличие от всех других образуется при обычных

условиях:
6Li + N2 = 2Li3N

Для демеркуризации, т. е. обезвреживания, пролитой ртути можно

использовать порошок серы:

Hg + S = HgS

В зависимости от окислительных свойств неметалла переходные ме¬

таллы, например железо, могут образовывать бинарные соединения в

различных степенях окисления:
f +2

Fe + S = FeS

2Fe + 3Br2 = 2FeBr3
С самым известным неметаллом � кислородом � металлы образу¬

ют основные или амфотерные оксиды:

2Мд + 02 = 2МдО

4AI + 3<Э2 = 2А1203
Состав продуктов реакции с кислородом у металлов может быть раз¬

личным � нормальные оксиды, пероксиды, двойные оксиды:

4Li + 02 = 2Li20
2Na + 02 = Na202

3Fe + 202 = Fe304(Fe0 � Fe203)
С другим, не менее известным неметаллом � водородом � актив¬

ные металлы при нагревании образуют твердые солеподобные соеди¬
нения � гидриды:

2Na + Н2 = 2NaH

Са + Н, = СаН,

224



2. С водой при обычных условиях взаимодействуют щелочные и ще-
лочно-земельные металлы с образованием щелочи и водорода:

2Na + 2НОН = 2NaOH + Н2

Са + 2НОН = Са(ОН)2 + Н2

Магний в подобную реакцию вступает при нагревании:

Mg + 2НОН = Mg(OH)2 + Н2

Железо, как и некоторые другие активные металлы, взаимодейству¬
ет с горячим водяным паром:

3Fe + 4H20 = Fe304 + 4H2

Этот способ, известный под названием железопарового, используют
для получения чистого водорода.

3. Более активные металлы взаимодействуют с соединениями менее

активных металлов, вытесняя их. Хорошо известная вам металлотермия

является иллюстрацией этого свойства:

3Fe304 + 8AI = 4А1203 + 9Fe

Смесь исходных веществ под названием термита используют для

экстренной сварки металлов.

Для получения титана из хлорида титана(1\/) используют магнийтер-
мию:

TiCI4 + 2Mg = Ti + 2MgCI2

Кроме оксидов и хлоридов металлов, в качестве окислителей актив¬

ных металлов могут выступать и оксиды неметаллов. Так, например,
магний продолжает гореть в углекислом газе, которым, как известно,

тушат пожары:

2Мд + С02 = 2МдО + С

Аналогично с помощью магния получают кремний из его диоксида:

2Mg + Si02 = 2МдО + Si

Следующие два свойства металлов вытекают из их положения в

электрохимическом ряду напряжений металлов.

4. Металл взаимодействуют с растворами кислот, если: металл сто¬

ит в электрохимическом ряду напряжений до водорода; в результате

реакции образуется растворимая соль (в случае получения нераствори¬
мой соли металл покрывается осадком, и доступ кислоты к металлу

прекращается):

Zn + 2HCI = ZnCI2 + Н2
Mg + 2СН3СООН � (CH3COO)2Mg + Н2

Азотная кислота любой концентрации и концентрированная серная
кислота взаимодействуют с металлами по-особому, что мы рассмотрим

в теме «Кислоты».
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5. Металл вытесняет другой металл из раствора соли, если: металл
в электрохимическом ряду напряжений стоит левее катиона металла в

составе соли; образуется растворимая соль; металл не щелочной и не

щелочно-земельный элемент:

Fe + CuS04 = Си + FeS04
Си + Hg(N03)2 = Hg + Cu(N03)2

6. Бериллий, алюминий и цинк, которым соответствуют амфотерные
гидроксиды, взаимодействуют с растворами щелочей:

Be + 2NaOH + 2Н20 = Na2[Be(OH)4] + Н2
2AI + 2КОН + 10Н20 = 2К[А1(ОН)4 � (Н20)2] + ЗН2

7. Помимо органических кислот, активные металлы взаимодействуют
с некоторыми другими органическими соединениями, например, по

реакции Вюрца:

2СН3�СНВг�СН3 + 2Na � СН3�СН�СН�СН3 + 2NaBr

сн3 сн3

CH2Br�СН2�СН2�CH2Br + Zn � СН2�СН2 + ZnBr2

сн2�сн2

С помощью реактивов Гриньяра можно синтезировать органические

вещества различных классов � алканы, спирты, карбоновые кислоты

и т. д., например третичный спирт из бромэтана и ацетона:

эфир

СН3�CH2Br + Mg
�

СН3�СН2�MgBr
этилмагнийбромид

О�MgBr

I Н+
СН3�С�СН3 + СН3�СН2�MgBr� СН3�С�СН3 �*

О СН2�СН3
ОН

I
� СН3�С�СН3 + MgOHBr

| гидроксобромид
СН2�СН3 магния

2-метилбутанол-2

Щелочные металлы взаимодействуют со спиртами и фенолами:
2ROH + 2Na � 2R�ONa + Н2
спирт алкоголят

натрия

2С6Н5ОН + 2К � 2С6Н5ОК + Н2
фенол фенолят калия
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1. Какие оксиды и гидроксиды соответствуют марганцу в раз¬
личных степенях окисления? Каков их характер? Подтвердите
свой ответ уравнениями соответствующих реакций.
2. К раствору, содержащему 27 г хлорида меди(П), добавили

14 г железных опилок. Какая масса меди выделилась в резуль¬
тате этой реакции?
3. Имеются следующие сплавы:

алюмель (Ni, Al, Мп, Si); нихром (Ni, Сг, Al, Si);
мельхиор (Си, Ni, Fe, Мп); хромель (Ni, Сг, Со, Fe).
бронза (Си, Sn, Al, Pb, Сг, Si, Be);

Выберите сплав, полностью растворяющийся в разбавленной
серной кислоте. Напишите уравнения реакций.
4. Какую массу сульфата цинка можно получить при взаимодей¬

ствии избытка цинка с 500 мл 20%-ного раствора серной кис¬

лоты плотностью 1,14 г/мл?
5. В раствор, содержащий нитрат ртути(И), опустили медную
пластинку массой 20 г. Через некоторое время ее масса воз¬

росла до 25,48 г. Какая масса ртути выделилась из раствора?
6. Никелевая пластинка массой 15 г опущена в раствор хлори¬

да золота(Ш). Через некоторое время ее масса стала равной

15,65 г. Какая масса золота прореагировала?
7. К раствору, содержащему 6,8 г хлорида цинка, прилили рас¬

твор, содержащий 5 г гидроксида натрия. Найдите массу обра¬
зовавшегося осадка.
8. Смесь кремния и магния обработали щелочью. При этом вы¬

делилось 8,96 л водорода (н.у.). Если то же количество смеси

обработать соляной кислотой, то выделится 2,8 л водорода.

Найдите массу смеси и массовые доли компонентов в ней.

9. В соляной кислоте растворили 24,3 г сплава магния с цин¬

ком, при этом выделилось 11,2 л водорода (н.у.). Определите
массовые доли компонентов исходного сплава.

§ 27. Получение и свойства неметаллов

ОСНОВНЫЕ СПОСОБЫ ПОЛУЧЕНИЯ НЕМЕТАЛЛОВ

Рассмотрим получение некоторых неметаллов, встречающихся в при¬

роде в свободном состоянии или в виде соединений. Первый способ
разберем на примере фракционной перегонки жидкого воздуха, с по¬

мощью которой получают сырье для крупнотоннажного химического

производства: азот и кислород, а также благородные газы.

Вначале рассмотрим состав воздуха. Земная атмосфера состоит из

постоянных, переменных и случайных составных частей.

Постоянные составные части воздуха
� азот, кислород и благород¬

ные газы. Содержание их одинаково везде у поверхности Земли (объ¬
емная доля, %): азот � 78,09, кислород � 20,94, аргон � 0,932, неон �

0,0018, гелий � 0,00052, криптон � 0,0001.
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Вентиль

Змеевик

Испаритель

Сжатый

воздух

Кислород

Переменные составные

части воздуха
� это угле¬

кислый газ (около 0,03%
по объему), водяные пары
и озон (около 2,0 � 10_7%).
Содержание их может

сильно изменяться в зави-

мости от природных и про¬
мышленных условий.

К случайным составным

частям воздуха относят

пыль, микроорганизмы,

пыльцу растений, некото¬

рые газы, в том числе и те,

которые образуют кислот¬

ные дожди: оксиды серы,

азота и др.

Большие количества га¬

зообразного кислорода и

азота получают ректифика¬
цией воздуха, осуществля¬
емой в колонне двукратно¬
го действия (рис. 52).
Последняя состоит из двух
частей � нижней и верх¬
ней с давлением в них

соответственно 0,65 и

0,15 МПа. Первичную рек¬
тификацию воздуха, охлаж¬

денного до 100 К, произво¬
дят в верхней части колонны,

при этом из него выделяют

Рис. 52. Колонна фракционной перегонки воз-
азот- Жидкость, содержа-
щая кислород и благо-

у
родные газы, поступает в

нижнюю часть колонны, где из нее на основании различных темпера¬

тур кипения газов отделяют кислород.
Как вы знаете, хлор в промышленности получают электролизом рас¬

твора или расплава хлорида натрия:

электролиз
2NaCI + 2Н20 2NaOH + Cl2 + Н2

ОБЩИЕ ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА НЕМЕТАЛЛОВ

В отличие от металлов неметаллы в химических реакциях могут про¬
являть как окислительные, так и восстановительные свойства.

Рассмотрим окислительные свойства неметаллов.
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1. Неметаллы взаимодействуют с металлами, выступая в роли окис¬

лителей.

2. Неметаллы выступают в качестве окислителей и в реакциях с во¬

дородом, образуя летучие бинарные соединения:

Н2 + Cl2 = 2HCI

Эта реакция протекает по цепному свободнорадикальному механиз¬

му. На первой стадии процесса под действием света или при нагрева¬
нии из молекулы хлора образуется два свободных радикала:

CI = CI �- 2СГ

Далее они взаимодействуют с молекулой водорода, образуя молеку¬
лу HCI и новый радикал � атом водорода с неспаренным электроном:

СГ + Н ; Н �� HCI + Н*

Водородный радикал взаимодействует с молекулой хлора, также об¬

разуя молекулу HCI и новый радикал СГ:

Н* + Cl: Cl �- HCI + СГ и т. д.

Другим примером взаимодействия неметалла с водородом является

важнейший для химического производства синтез аммиака (рис. 53):
t, р, кат.

N2 + 3H2 < 2NH3

Вода

Азотоводородная
смесь

Рис. 53. Схема производства аммиака:

1 � компрессор; 2 � колонна синтеза; 3 � холодильник



Однако не все водородные соединения неметаллов можно получить

синтезом из простых веществ. В отличие от галогенов, кислорода, се¬

ры, азота и углерода водородные соединения кремния, фосфора,
мышьяка и т. д. получают косвенным путем. Например, силан получают

гидролизом силицидов:

2Mg + Si = Mg2Si и далее

Mg2Si + 4Н20 = 2Mg(OH)2 + SiH4

3. Окислительные свойства неметаллы проявляют также в реакциях

с менее электроотрицательными неметаллами:

2Р + 5С12 = 2РС15
С + 2S = CS2

4. Окислительные свойства неметаллы, например фтор, могут про¬
являть и в реакциях со сложными веществами:

2F2 + 2Н20 = 4HF + 02

Среди продуктов этой реакции могут быть также OF2, 02F2 и др.

Cl2 + 2KBr = 2KCI + Вг2

Br2 + 2Nal = 2NaBr + l2

Нетрудно заметить, что галогены образуют своеобразный ряд актив¬
ности: F2 > С12 > Вг2 > 12. Следует подчеркнуть, что для вытеснения ме¬
нее активного галогена из раствора его соли более активным галоге¬
ном в качестве последнего нельзя брать фтор, так как он, подобно
щелочным металлам, взаимодействует с водой.

5. Неметаллы, в частности галогены (но не фтор!), могут выступать
в качестве окислителей в реакциях замещения и присоединения с ор¬
ганическими веществами:

СН4 + С12�>-СНзС1 + HCI и т. д. до СС14
Эта реакция протекает по уже знакомому вам цепному свободнора¬

дикальному механизму.

СН2 = СН2 + Вг2 � СН2Вг � СН2Вг
1,2-дибромэтан

Восстановительные свойства неметаллы могут проявлять по отно¬
шению к неметаллам с большей электроотрицательностью, в первую
очередь по отношению к кислороду, не говоря уже о фторе.

1. При взаимодействии с кислородом неметаллы образуют кислот¬

ные или несолеобразующие оксиды:

4Р + 502 = 2Р205
N2 + 02 = 2NO

Еще раз подчеркнем, что последняя реакция чуть ли не единствен¬

ный случай эндотермической реакции соединения.
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2. Неметаллы могут быть восстановителями, как вы уже знаете, и в

металлургическом производстве:

С + ZnO = Zn + СО

5Н2 + V205 = 2V + 5Н20

Углерод используют также и для восстановления кремния из его ок¬

сида:

Si02 + 2С = Si + 2СО

А вот водород может быть восстановителем и в реакциях с органи¬

ческими веществами, например с альдегидами или кетонами, восста¬

навливая их до спиртов:

О
о//

Н�С + Н2^СН3ОН
\
н

сн3�с�сн3 + н2-^ сн3�сн�сн3

о он
3. Восстановительные свойства неметаллы проявляют и при взаимо¬

действии со сложными веществами
� сильными окислителями, напри¬

мер:

3S + 2КСЮ3 = 3S02 + 2KCI

6Р + 5КСЮ3 = ЗР205 + 5KCI

Оба процесса протекают при элементарном поджигании спички. Се¬

ра и бертоллетова соль входят в состав спичечной головки, а фосфор
нанесен на боковинку спичечного коробка.

Другими сильными окислителями являются концентрированная сер¬

ная и азотная кислоты:

С + 2H2S04 = С02 + 2S02 + 2Н20
ЗР + 5HN03 + 2Н20 = ЗН3Р04 + 5NO

4. Один и тот же неметалл может выступать и в роли окислителя, и

в роли восстановителя в реакциях диспропорционирования:

Cl2 + Н20 = HCI + НСЮ (хлорная вода)

Cl2 + 2КОН = KCI + КСЮ + Н20 (жавелевая вода)
1. Составьте методом электронного баланса уравнения окисли¬

тельно-восстановительных реакций с участием неметаллов.

а) Si + F2 �*� д) Br2 + NaOH �*- NaBr03 + ... + ...

б) S + H2S04 �*� S02 + ... e) Br2 + H2S �*�...

в) С + HN03 � N02 + ... + ...

r) Si + NaOH + H20 �
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Какие свойства (окислительные или восстановительные) прояв¬
ляют в этих реакциях неметаллы?

2. Применяемая в медицине йодная настойка является 5%-ным

раствором кристаллического иода в этиловом спирте. Какой

объем спирта, плотность которого 0,8 г/мл, требуется на при¬
готовление 250 г такого раствора?

3. Смесь кремния, графита и карбоната кальция массой 34 г

обработали раствором гидроксида натрия и получили при этом

22,4 л газа (н.у.). При обработке такой же порции смеси соля¬

ной кислотой получили 2,24 л газа. Определите массовый со¬

став исходной смеси.

4. В закрытом сосуде взорвали 60 мл смеси кислорода с во¬

дородом. Объем парогазовой смеси, в которой вспыхивает тле¬

ющая лучинка, оказался равным 48 мл. Определите объемные

доли компонентов в исходной смеси.

5. При электролизе раствора хлорида натрия образовалось
250 кг 20%-ного раствора едкого натра. Определите объем об¬

разовавшегося при этом хлора (н.у.).

6. К 400 мл раствора сульфата меди прибавили раствор иоди-

да калия. Выделившийся иод прореагировал с 80 мл 0,5 н рас¬

твора тиосульфата натрия. Определите молярную концентра¬

цию раствора сульфата меди.

7. При пропускании 5 л (н.у.) сероводорода через 1 кг раство¬

ра сернистой кислоты образовалось 9,6 г серы. Найдите мас¬

совую долю сернистой кислоты в исходном растворе.

§ 28. Получение и свойства оксидов

ОСНОВНЫЕ СПОСОБЫ ПОЛУЧЕНИЯ ОКСИДОВ

1. Оксиды получают взаимодействием простых веществ с кислоро¬

дом � синтезом. Исключение составляют благородные газы, галогены,
золото и платина:

4Р + 50, = 2Р205
t f' Kgy

S + 02 = S02 и далее 2SOz + 02
�

= 2S03

С + 02 = С02 и далее С02 + С = 2С0
2Na + 02 = Na202 и далее Na202 + 2Na = 2Na20

При температуре электрической дуги азот взаимодействует с кисло¬

родом с образованием оксида азота(Н):

N2 + 02 � 2NO и далее 2NO + 02 = 2N02

NOz может димеризоваться в N204: 2NOz = N204.

232



2. Оксиды могут быть получены при полном или неполном окисле¬

нии сложных веществ кислородом:

2H2S + 302 = 2S02 + 2Н20

CS2 + 302 = С02 + 2S02

4FeS2 +1102 � 2Fe203 + 8S02

4NH3 + 302 = 2N2 + 6H20
кат

4NH3 + 502 =

'

4NO + 6H20
3. Разложение сложных веществ при нагревании также приводит к

образованию оксидов.

а) Разложение солей, например, различных типов карбонатов:

СаС03 = СаО + С02
2NaHC03 = Na2C03 + Н20 + С02
(Cu0H)2C03 = 2СиО + С02 + Н20

нитратов: 2AgN03 = 2Ag + 2N02 + 02
2Pb(N03)2 = 2РЬО + 4N02 + 02

дихромата аммония (знаменитая имитация извержения вулкана):

(NH4)2Cr207 = N2 + Cr203 + 4Н20

б) Разложение оснований и амфотерных гидроксидов:

Cu(OH)2 = СиО + Н20
2AI(OH)3 = А1203 + ЗН20

в) Разложение кислородсодержащих кислот:

4HN03 = 2Н20 + 4N02 + 02
2Н3В03 = В203 + ЗН20
H2Si03 = Si02 + Н20

г) Разложение высших оксидов до низших:

4СЮ3 = 2Сг203 + 302

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА основных и кислотных

оксидов

Рассмотрим химические свойства оксидов в сравнительном плане

(табл. 17).
Аналогами кислотных оксидов в органической химии могут служить

ангидриды карбоновых кислот, например уксусный ангидрид

�00
X X

сн3�С с�сн3

Слово «ангидрид» означает «безводный».
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Таблица 17
Химические свойства основных и кислотных оксидов

Свойства Основные оксиды Кислотные оксиды

1. Взаимодейст¬
вие с гидрокси¬

дами противопо¬

ложного класса

С кислотами:

MgO + 2HN03 = Mg(N03)2 +
+ Н20
Na20 + H2S04 = Na2S04 +

+ H20

Со щелочами:

С02 + Са(ОН)2 = СаС03 +

+ Н20
2N02 + 2NaOH = NaN02 +

+ NaN03 + H20

2. Взаимодейст¬
вие с оксидами

противополож¬
ного класса

С кислотными оксидами:
СаО + Si02 = CaSi03
CrO + S03 = CrS04
BaO + C02 = BaC03

С основными оксидами:

S02 + К20 = K2S03
В203 + Na20 = 2NaB02
N203 + СаО = Ca(N02)2

3. Взаимодейст¬
вие с водой, ес¬

ли образуется
растворимый гид¬

роксид

SrO + H20 = Sr(OH)2
Li20 + H20 = 2LiOH

Р205 + Н20 = НР03, далее

НР03 + Н20 = Н3Р04 и далее

2Н3Р04 - Н4Р207 + Н20

4. Окислитель¬

но-восстанови¬

тельные свойст¬

ва

Взаимодействие с восста¬

новителями:

FeO + СО = Fe + C02
Взаимодействие с окисли¬

телями:

2Cu20 + 02 = 4CuO
Диспропорционирование:

Cu20 + H2S04 (разб.) =
= CuS04 + Cu + H20

Взаимодействие с восста¬

новителями:

Si02 + 2Mg = Si + 2MgO

Взаимодействие с окисли¬

телями:

Р203 02 � Р205
Диспропорционирование:
СЮ2 + Н20 = НСЮ2 + НСЮ3

В органической химии ангидриды кислот получают межмолекулярной
дегидратацией карбоновых кислот, например:

0 0 0 0

// \\ р205 // \\
СН,�С С�СН, " СН,�С С�СН, + НоО

V . /
8 8 3 2

(ОН Н4-0 О

уксусная кислота ангидрид уксусной кислоты

Подобно кислотным оксидам, ангидриды карбоновых кислот взаимо¬

действуют с водой с образованием соответствующих кислот и со ще¬

лочами с образованием соли и воды:

(СН3С0)20 + Н20 � 2СН3СООН
(СН3С0)20 + 2NaOH � 2CH3COONa + Н20

ацетат натрия

234



СВОЙСТВА АМФОТЕРНЫХ ОКСИДОВ

1. Основной характеристикой амфотерных оксидов является их вза¬

имодействие как с кислотами, так и со щелочами с образованием
солей:

ZnO + H2S04 = ZnS04 + Н20
ZnO + 2Н+ = Zn2+ + Н20

ZnO + 2NaOH + Н20 = Na2[Zn(OH)4]
ZnO + 20H- + H20 = [Zn(OH)4]2�

Следовательно, амфотерные оксиды проявляют свойства как основ¬

ных, так и кислотных оксидов. У различных амфотерных оксидов эта

двойственность может быть выражена в разной степени. Например,
оксид цинка одинаково легко растворяется и в кислотах, и в щелочах,
т. е. у этого оксида основная и кислотная функции выражены пример¬
но в равной мере. Оксид железа(Ш) обладает преимущественно основ¬
ными свойствами и кислотные свойства проявляет только при сплавле¬
нии со щелочами:

Fe203 + 2NaOH � 2NaFe02 + Н20

Амфотерный оксид олова(1\/) проявляет в основном кислотные свой-
ства*

Sn02 + 2NaOH + 2Н20 � Na2[Sn(OH)6]

1. Оксид элемента(У) содержит 43,67% элемента. Найдите

атомную массу этого элемента, запишите формулу его оксида,

подтвердите характер данного оксида уравнениями химических

реакций.
2. Найдите плотность по водороду газовой смеси, состоящей

на 60% по объему из оксида серы(1\/) и на 40% по объему из

оксида углерода(1\/).
3. Найдите массу 2м3 оксида cepbi(IV) при температуре 27 °С и

давлении 3 атм.

4. Объем смеси оксида углерода(М) и кислорода составляет

200 мл (н.у.). После сжигания оксида углерода за счет находя¬

щегося в смеси кислорода объем уменьшился на 60 мл. Най¬

дите объемный состав исходной смеси.

5. Смешали 0,5 л оксида азота(М) и 3 л воздуха. Весь оксид

азота(И) превратился в оксид азота(1\/). Найдите объемный со¬

став смеси после реакции (н.у.).
6. 7,5 г смеси карбоната и гидрокарбоната цезия обработали
соляной кислотой. При этом выделилось 0,672 л газа (н.у.). Оп¬

ределите массовые доли компонентов исходной смеси.

7. На сжигание 1 л паров горючего вещества израсходовано

3 л кислорода и получено при этом 1 л оксида углерода(1\/) и

2 л оксида cepbi(IV) (н.у.). Выведите формулу вещества.
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§ 29. Неорганические и органические кислоты

ОСНОВНЫЕ СПОСОБЫ ПОЛУЧЕНИЯ КИСЛОТ

Бескислородные кислоты получают двумя основными способами.

Первый заключается в синтезе соответствующих водородных соедине¬

ний неметаллов из простых веществ с последующим растворением их

в воде. Так в промышленности получают хлороводородную (соляную)
кислоту:

Н2 + Cl2 = 2HCI

Аналогично можно получить и другие галогеноводородные кислоты.

Второй способ заключается в вытеснении галогеноводородов из

твердых солей концентрированной серной кислотой:

NaCI + H2S04 = NaHS04 + HCI или

2NaCI + H2S04 = Na2S04 + 2HCI

Этим же способом получают и некоторые кислородсодержащие кис¬

лоты, например фосфорную:

Са3(Р04)2 + 3H2S04 = 3CaS04 + 2Н3Р04

Образующуюся фосфорную кислоту отделяют от малорастворимого

сульфата кальция. Поскольку такая кислота загрязнена большим
количеством примесей, ее используют для производства фосфорных
удобрений.

Чистую фосфорную кислоту получают термическим способом в не¬

сколько стадий, применяя в качестве сырья фосфат кальция. Из него
вначале получают фосфор, который окисляют до оксида фосфора(\/), а

затем растворяют в воде:

Са3(Р04)2 + 3Si02 + 5С = 3CaSi03 + 2Р + 5СО

4Р + 502 = 2Р205

Р205 + ЗН20 = 2Н3Р04

Растворением в воде соответствующих оксидов получают многие

другие кислородсодержащие кислоты:

502 + Н20 = H2S03

503 + Н20 = H2S04

Азотную кислоту получают растворением в воде оксида азота(1\/) в

присутствии кислорода:

4N02 + 2Н20 + 02 = 4HN03

Нерастворимую кремниевую кислоту можно получить реакцией об¬
мена между растворимым в воде силикатом и, например, соляной кис¬
лотой:

Na2Si03 + 2HCI = H2Si03 + 2NaCI
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Аналогично можно получить нерастворимые в воде органические
кислоты, например стеариновую:

C17H35COONa + HCI = С17Н35СООН + NaCI

Некоторые кислоты можно получить из простых веществ действием
на них сильных окислителей:

ЗР + 5HN03 + 2Н20 = ЗН3Р04 + 5NO

Основной метод получения органических кислот заключается в окис¬

лении соединений самых различных классов � углеводородов, спиртов
и др.:

2СН4 + 302 2НСООН + 2Н20
муравьиная
кислота

2СН3�СН2�СН2�СН3 + 502
- каг>

4СН3�СООН + 2Н20
н-бутан уксусная кислота

2С6Н5СН3 + 302 2С6Н5СООН + 2Н20
толуол бензойная кислота

СН3�СН2�СН2ОН + 02 ^ СН3�СН2�СООН + Н20
пропанол-1 пропионовая кислота

Альдегиды также легко окисляются до карбоновых кислот. Окисление

можно проводить на холоду разбавленным раствором КМп04, раство¬
ром СЮ3 в H2S04, Н202 и пероксикарбоновыми кислотами:

О О
// КМп04, н20 //

Л

R�С = R�С + Мп02
\ \
н ОН

ОБЩИЕ ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА КИСЛОТ

1. Как органические, так и неорганические кислоты взаимодейству¬
ют с металлами при соблюдении уже известных вам условий с образо¬
ванием соли и водорода:

Zn + 2HCI = ZnCI2 + Н2
Zn + 2Н+ = Zn2+ + Н2

2СН3СООН + Mg � (CH3COO)2Mg + Н2

2. Кислоты взаимодействуют с основными и амфотерными оксида¬

ми, образуя соль и воду:

CuO + H2S04 = CuS04 + Н20
СиО + 2Н+ = Си2+ + Н20

ZnO + 2СН3СООН � (CH3COO)2Zn + Н20'з

ZnO + 2СН3СООН � 2СН3СОО� + Zn2+ + Н20

237



3. Кислоты взаимодействуют с основаниями, образуя соль и воду

(так называемая реакция нейтрализации):

LiOH + HN03 = LiN03 + Н20
ОН� + Н+ = Н20

Fe(OH)2 + 2HCI = FeCI2 + 2HzO

Fe(OH)2+2H+ = Fe2+ + 2Н20

Са(ОН)2 + 2СН3СООН � (СН3СОО)2Са + 2Н20
ОН� + СН3СООН � СН3СОО- + Н20

4. Кислоты взаимодействуют с солями, если в результате реакции
образуется осадок, газ или малодиссоциирующее вещество:

K2Si03 + 2HN03 = H2Si03 + 2KN03

SiOf + 2Н+ = H2Si03

2СН3СООН + Na2C03 � 2CH3COONa + H20 + C02

2CH3COOH + COf � 2CH3COO- + H20 + C02
NaN02 + HCI = NaCI + HN02

5. Как органические, так и неорганические кислоты образуют слож¬

ные эфиры, вступая в реакции этерификации:

НО�СН2�СН2�ОН + 2HN03 � 02N�О�СН2�СН2�О�N02 + 2Н20

Взаимодействие кислот с металлами � окислительно-восстанови-

тельная реакция, где в качестве окислителя выступает катион водоро¬

да кислоты.

Однако и анион кислотного остатка может принимать участие в окис-

лительно-восстановительном процессе. Следовательно, соединение,

например HCI, проявляет двойственные свойства. Оно может быть как

окислителем, так и восстановителем:

Аналогично можно рассмотреть и окислительно-восстановительные

свойства органических кислот. Так, например, замещение атома водо¬
рода в радикале уксусной кислоты на галоген протекает за счет вос-

N02 + Н+ = HNO.

этиленгликоль динитрат этиленгликоля

R�СООН + НО�R' R�COOR' + Н20
кислота спирт сложный эфир

+1 -1

HCI

Окислительные свойства

+1 0+2 0

Восстановительные свойства

-1 +4

2Н CI + Zn �� ZnCL+ Н. 4HCI + Мп02��
+2 0

��MnC^ + Cl2+ 2Н20

238



становительных свойств углерода метильной группы. Окислительные
свойства кислота проявляет за счет карбоксильной группы. Разные
функции атомов водорода в метиле СН3� и карбоксиле �СООН еще

раз иллюстрируют взаимное влияние атомов в молекуле:
-3 +1

С Н3-СООН

Восстановительные свойства Окислительные свойства

СН3СООН + Cl 2
� 2СН3СООН + Mg �

� HCI + С Н2С1�СООН Н2 + (СН3�СОО)2Мд

Окислительно-восстановительные свойства муравьиной кислоты

обусловлены наличием в ее молекуле альдегидной группировки:
+10 +2 0

2НСООН + Mg � (HCOO)2Mg + Н2; муравьиная кислота � окислитель.

О
\\ +1 +4 0

С �Н + Ад20 �Н20 + С02 + 2Ад; муравьиная кислота � восстано-

/ витель.

НО

СВОЙСТВА КОНЦЕНТРИРОВАННЫХ СЕРНОЙ

И АЗОТНОЙ КИСЛОТ

Особые свойства концентрированных серной и азотной кислот иллю¬

стрируют роль воды в диссоциации электролитов. Ведь, как известно,

концентрированная серная кислота состоит из практически недиссоци-

ированных молекул. Разбавление же ее водой приводит к сильной ги¬

дратации молекул, выделению значительной энергии и практически

полному распаду всех молекул на ионы. В растворе кислоты сульфат-
ионы прочно спрятаны в гидратный панцирь, и окислителем поэтому

выступает катион водорода:
0+1 +2 0

Zn + Н 2S04 �*� ZnS04 + Н2

Если же последовательно повышать концентрацию H2S04, то толщина

гидратного слоя у сульфат-ионов будет уменьшаться, их окислительная

способность возрастать и функции главного окислителя постепенно пе-
+ +6

рейдут от катионов водороа Н к S из сульфат-иона. Легко заметить,
+6 +

что S более сильный окислитель, чем Н. Последний окисляет только те

металлы, которые располагаются в электрохимическом ряду напряже-
+6

ний до водорода, а концентрированная серная кислота (за счет S) окисля¬

ет, кроме того, некоторые металлы, стоящие после водорода (рений, медь,

германий, ртуть, серебро) и даже некоторые неметаллы (углерод, серу, бор).
Неметаллы и малоактивные металлы восстанавливают концентриро¬

ванную серную кислоту до оксида серы(!\/). Если же взять достаточно
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активный металл, например магний или цинк, то продуктами восстанов¬
ления могут быть также и сера, и сероводород. Содержание каждого
из продуктов зависит от условий проведения реакции. Формально мож-

+6
но считать, что каждому атому серы S из серной кислоты удается за-

+4

брать у металла не только два электрона (и перейти в S), но и шесть
О -2

электронов (и перейти в S) и даже восемь (и перейти в S):

S02 + MgS04 + H20

S+MgS04 + H20

H2S + MgS04 + H20

Похожая ситуация складывается и с азотной кислотой, но, посколь¬

ку более маленький нитрат-ион удерживает вокруг себя меньше моле¬

кул воды по сравнению с сульфат-ионом, он сразу же отстраняет от

участия в реакции конкурента-окислителя
� катион водорода Н+. По¬

этому в реакциях с металлами и неметаллами (для последних берут
преимущественно концентрированную азотную кислоту) продуктами
восстановления будут различные оксиды азота (I, II, IV), свободный азот
и даже аммиак (который немедленно образует с кислотой нитрат ам¬

мония NH4N03), но только не водород (табл. 18).

О +6

Mg + H2S04

1. Рассмотрите взаимное влияние атомов в молекуле пропио-
новой кислоты СН3�СН2�СООН по плану: а) влияние радика¬

ла на карбоксильную группу; б) влияние карбоксильной группы
на радикал; в) влияние карбонильной группы на гидроксильную;

г) влияние гидроксильной группы на карбонильную.
2. Расположите хлорпроизводные уксусной кислоты в порядке

увеличения их силы как электролитов. Поясните ответ.

3. Сравните галогеноводородные кислоты HF и HCI по прочно¬

сти их молекул и по силе.

4. В 12%-ной соляной кислоте массой 730 г растворили 33,6 л

хлороводорода (н.у.). Найдите массовую долю хлороводорода в

полученном растворе.
5. В 820 г 0,5%-ного раствора сернистой кислоты растворили

еще 11,2 л сернистого газа (н.у.). Чему стала равна массовая

доля кислоты в полученном растворе?
6. При взаимодействии соляной кислоты с 26 г смеси магния

и его карбоната получили смесь газов. После сжигания этой

смеси и конденсации водяных паров ее объем при нормальных

условиях составил 3,74 л. Найдите массовую долю магния в ис¬

ходной смеси.

7. Масса смеси хлоридов натрия и калия равна 6,34 г. После

превращения хлоридов в сульфаты масса смеси увеличилась

до 7,51 г. Определите массу хлорида натрия в исходной смеси.
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Таблица 18

Продукты взаимодействия простых веществ с азотной

и серной кислотами

Кислоты

ПростыеЧ.
вещества

HN03
(разб.)

HN03
(конц.)

h2so4
(разб.)

H2S04
(конц.,
нагрев.)

Mg Mg(N03)2
nh4no3, n2

Mg(N03)2
N20

MgS04
H2

MgS04
H2S

AI AI(N03)3
nh4no3, n2

Пассивирует AI2(S04)3
h2

AI2(S04)3
H2S

Zn Zn(N03)2
nh4no3, n2

Zn(N03)2
NO

ZnS04
H2

ZnS04
H2S, s

Fe Fe(N03)3
N20

Пассивирует FeS04
H2

Fe2(S04)3
S02, S

Cr Cr(N03)3
NO

Пассивирует CrS04
H2

Cr2(S04)3
S02

Си Cu(N03)2
NO

Cu(N03)2
no2

� CuS04
S02

Р H3P04, NO H3P04, no2 � H3PO4, so2

S H2S04, NO H2S04, no2 � S02, H20

§ 30. Неорганические и органические основания

ОСНОВНЫЕ СПОСОБЫ ПОЛУЧЕНИЯ ОСНОВАНИЙ

Щелочи получают электролизом растворов солей щелочных метал¬

лов. Как вы знаете, наряду со щелочью в результате этого процесса

получают также водород и галоген:

2NaCI + 2Н20 ЭЛ0КТРОЛИЗ> 2NaOH + Н2 + Cl2

Гидроксиды щелочно-земельных металлов получают обжигом их кар¬
бонатов с последующим гашением образующихся оксидов водой:

СаС03 = СаО + С02
СаО + Н20 = Са(ОН)2
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В лабораторных условиях щелочи можно получить взаимодействием
щелочных или щелочно-земельных металлов или их оксидов с водой:

2Na + 2Н20 = 2NaOH + Н2
ВаО + Н20 = Ва(ОН)2

Нерастворимые основания получают реакцией обмена между раство¬
рами щелочи и соли соответствующего металла:

FeCI2 + 2КОН - Fe(OH)2 + 2KCI

Бескислородные основания, например аммиак, получают синтезом:

N2 + 3H2 < = = = > 2NH3
В лабораторных условиях аммиак может быть получен реакцией об¬

мена между солями аммония и щелочами. Это известная вам качест¬

венная реакция на ион NH4:

2NH4CI + Са(ОН)2 = СаС12 + 2NH3 + 2Н20

Для получения органических оснований � аминов � существуют два
основных метода.

Алифатические амины получают замещением атома галогена в гало-

геналканах на аминогруппу:

СН3С1 + 2NH3 � CH3NH2 + NH4CI
хлорметан метиламин

Ароматические амины получают восстановлением нитропроизводных

ароматических углеводородов:

C6H5N02 + 6[Н] �� C6H5NH2 + 2Н20
нитробензол анилин

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ОСНОВАНИЙ

Наиболее характерные свойства щелочей и нерастворимых в воде
оснований вам хорошо известны.

1. Щелочи взаимодействуют с кислотами:

КОН + НСООН �> НСООК + Н20
ОН" + НСООН � нсоо- + Н20

2. Щелочи взаимодействуют с кислотными оксидами и ангидридами
карбоновых кислот:

2NaOH + С02 = Na2C03 + Н20
20Н- + С02 = COf + Н20

(СН3С0)20 + 2NaOH � 2CH3COONa + Н20
3. Щелочи взаимодействуют с солями:

CuS04 + 2LiOH = Cu(OH)2 + Li2S04
Cu2+ + 20H- = Cu(OH)2
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NH4N03 + KOH = KN03 + NH3 + H20

NHJ + 0H=NH3 + H20

4. Кроме этих знакомых вам свойств, щелочи могут проявлять и осо¬

бые свойства � взаимодействовать с некоторыми неметаллами:

2Са(ОН)2 + 2С12 = Са(СЮ)2 + СаС12 + 2Н20
2КОН + Si + Н20 = K2Si03 + 2Н2

и с металлами:

2NaOH + Zn + 2HzO = Na2[Zn(OH)4] + Н2

5. Щелочи взаимодействуют также и с органическими веществами
�

галогенпроизводными, фенолами, сложными эфирами и др.:

6. Нерастворимые основания взаимодействуют с кислотами:

Mg(OH)2 + H2S04 = MgS04 + 2Н20
Мд(ОН)2 + 2Н+ = Мд2+ + 2Н20

и разлагаются при нагревании:

Cu(OH)2 = СиО + Н20
В качестве особых свойств нерастворимых оснований можно назвать

комплексообразование:

Ni(OH)2 + 4NH3 = [Ni(NH3)J(OH)2

Лигандами могут быть и органические вещества. Например, эти-
ленгликоль в щелочной среде образует с гидроксидом меди(Н) ком¬

плексное соединение ярко-синего цвета. На этом свойстве основано

его использование в органической химии для проведения качественных

реакций на многоатомные спирты.
В современной химии под основаниями понимают не только гидро¬

ксиды металлов, которые при диссоциации образуют гидроксид-анио-
ны, но также и бескислородные основания. Как можно объяснить, что

такое неорганическое соединение, как аммиак, и многочисленные ор¬

ганические соединения
� амины, пуриновые и пиримидиновые основа¬

ния � проявляют основные свойства? Так, при растворении в воде

СН3�СН2Вг + №ОН(водн.) -* СН3�СН2�ОН + NaBr

С6Н5ОН + КОН � С6Н5ОК + Н20

СН2�О�СО�С17Н35 СН2�ОН

СН� О�СО�С17НЯЯ + 3NaOH �> СН �ОН + 3C17H,*COONa

тристеарат глицерина
(жир)

глицерин

гидроксид
тетрааминникеля(И)
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аммиака и метиламина с помощью индикатора обнаруживают гидро¬
ксид-анионы:

NH3 + НОН �� NHJ + ОН-

СН3�NH2 + НОН �> СН3�NH3 + он-

Можно сделать вывод, что основания � это вещества, способные

присоединять к себе протоны, т. е. отбирать их у других веществ, на¬

пример у воды. Кстати, щелочи вовсе не противоречат такому пред¬

ставлению об основаниях, так как они успешно отрывают протоны у

кислот, образуя при этом воду:

NaOH + НСООН �> HCOONa + Н20
КОН + HN03 = KN03 + Н20

Ионные уравнения показывают, что от кислоты забирает протон не

щелочь, а гидроксид-анионы. Однако присоединять к себе протоны мо¬

гут не только эти ионы, но и другие, например:

SOI + Н+ �> HSO4
роз- + Н+ �� HPOf"

Отдавать же протоны могут не только нейтральные молекулы, напри¬
мер молекулы кислот, но и ионы, как положительные, так и отрицатель¬

ные, например:

НСО3 � Н+ + СО^
Н2Р04 �> Н+ + НРО|-

или

NH4 �»� NH3 + Н+

Н30+ � Н+ + Н20

Рассмотрение подобных процессов позволило в 1923 г. двум выда¬
ющимся химикам, Й. Бренстеду и Т. Лоури, выдвинуть новую теорию
кислот и оснований, основанную на представлениях о переходе прото¬

нов от кислоты к основанию. Вероятно, авторы этой теории опирались
на аналогию с окислительно-восстановительными реакциями, в которых

происходит переход электронов от окислителя к восстановителю, толь¬

ко в кислотно-основных реакциях осуществляется переход протонов от

кислоты к основанию.

Согласно этой теории

Кислоты представляют собой вещества или ионы, кото¬

рые отдают протоны, т. е. являются донорами катионов

водорода.

Основания � это вещества или ионы, которые присое¬

диняют протоны, т. е. являются акцепторами катионов

водорода.
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Например, в равновесии с уксусной кислотой вода, несомненно, про¬
являет свойства основания:

СН3СООН + Н20 5=ь СН3СОО- + Н30+
В равновесии же с аммиаком вода, наоборот, выступает в роли кис¬

лоты:

NH3 + HOH^NH} + OH-

Если внимательно присмотреться к каждому из равновесий, то не¬

сложно заметить, что в равновесной смеси всегда содержатся четыре

типа частиц (две из них являются кислотами, а две другие
� основа¬

ниями):

СН3СООН + Н20 5=t СН3СОСГ + Н30+
кислота1 основание 2 основание 1 кислота 2

NH3 + НОН ^ NHJ + ОН-

основание 1 кислота 2 кислота 1 основание 2

Обратите внимание на то, что каждая равновесная смесь состоит из

двух сопряженных пар кислот и оснований и в каждой сопряженной
паре кислота и основание отличаются друг от друга на один протон:

1) СН3СООН (кислота) и СН3СОО� (сопряженное основание),
Н20 (основание) и Н30+ (сопряженная кислота);

2) NH3 (основание) и NH4 (сопряженная кислота),
Н20 (кислота) и ОН- (сопряженное основание).

Нетрудно сделать вывод, что каждая кислота имеет сопряженное ос¬

нование и, наоборот, каждое основание имеет сопряженную кислоту.
Сильной кислоте всегда соответствует слабое сопряженное основание,
а слабой кислоте � сильное сопряженное основание. Верным будет и

обратное утверждение.

Таблица 19

Основные свойства аммиака и аминов

Реагент Аммиак NH3 Метиламин СН3�NH2 Анилин С6Н5�NH2

HCI NH3 + HCI �* NH4CI СН3�NH2 + HCI �

* [СН3 �NH3]+Cr
С6Н5�NH2 + HCI �*

� [С6Н5�NH3]+CI�

Н20 NH3 + НОН �
� NH+ + ОН"

сн3�nh2 + нон �

[СН3�NH3]+ + ОН"

Обменная реакция

с водой не харак¬

терна из-за влия¬

ния фенила на ами¬

ногруппу

Основные свойства ослабевают

CH3NH2>NH3>C6H5NH2
в ряду
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Поскольку вода может в одних случаях отдавать протон, а в других

принимать его, то ее иногда называют амфипротонным соединением.

Проявление водой свойств кислоты или основания зависит от того, с

какими веществами она взаимодействует. Такое поведение характерно
и для амфотерных гидроксидов (неорганических соединений) и амино¬

кислот (органических соединений). Последние мы рассмотрим в следу¬
ющем параграфе.

Обобщенно свойства бескислородных оснований � аммиака и ами¬

нов � представлены в таблице 19.

1. Почему фенол относят к кислотам, а анилин � к основани¬

ям? Что общего во влиянии гидроксогруппы и аминогруппы на

фенильный радикал?
2. Расположите аммиак, метиламин, дифениламин и анилин в

порядке усиления основных свойств. Объясните свой ряд.
3. Как изменяются основные свойства летучих водородных со¬

единений в пределах одного периода? Рассмотрите это на при¬

мере соединений элементов второго периода. Обоснуйте свой

ответ.

4. Как изменяются основные свойства летучих водородных со¬

единений одной подгруппы? Почему? Рассмотрите это на при¬

мере соединений элементов VA группы. Обоснуйте свой ответ.

5. Найдите массовую долю гидроксида натрия в растворе, по¬

лученном при взаимодействии 0,23 г натрия и 130 мл воды.

6. В 40 г 5%-ного раствора гидроксида натрия растворили еще

0,12 г натрия. Рассчитайте массовую долю щелочи в получен¬
ном растворе.
7. Рассчитайте массу хлорида метиламмония, необходимого

для получения 30 л метиламина (н.у.), если его выход состав¬

ляет 80% от теоретически возможного.

8. Органическое вещество содержит 38,7% углерода, 45,15%

азота и 16,15% водорода. Напишите структурную формулу дан¬

ного амина.

9. При растворении 8 г сплава цинка с алюминием в растворе

щелочи выделилось 7,616 л водорода (н.у.). Определите мас¬

совые доли компонентов исходной смеси.

10. При растворении 26,4 г сплава калия с натрием в воде вы¬

делилось 8,96 л водорода (н.у.). Определите массовую долю

компонентов исходного сплава.

§ 31. Амфотерные неорганические и органические
вещества

К амфотерным, т. е. двойственным по химической природе, соеди¬
нениям относят, как вы уже знаете, оксиды переходных металлов, а так¬

же оксиды бериллия, алюминия, свинца, олова и некоторых других ме¬

таллов. Свойства таких оксидов мы уже рассмотрели. Кроме них,
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амфотерными являются и соответствующие этим оксидам гидроксиды

(неорганические соединения), а также аминокислоты (органические со¬

единения).

СПОСОБЫ ПОЛУЧЕНИЯ АМФОТЕРНЫХ СОЕДИНЕНИЙ

Как и любые другие нерастворимые гидроксиды, амфотерные гид¬
роксиды могут быть получены реакцией обмена между растворами со¬

ли соответствующего металла и щелочи:

ВеС12 + 2NaOH = Ве(ОН)2 + 2NaCI

Ве2+ + 20Н- = Ве(ОН)2

Золотое правило математики о неизменности суммы при перемене

мест слагаемых в химии соблюдается не всегда. Если приливать по

каплям раствор щелочи к раствору соли, то искомый осадок легко по¬

лучается. Если же, наоборот, добавлять по каплям раствор соли к рас¬

твору щелочи, то образующийся при этом осадок легко растворяется в

избытке щелочи, что связано с амфотерностью полученного гидрокси¬
да, например:

А1С13 + 4№ОН(изб.) + 2Н20 = Na[AI(OH)4 � (Н20)2] + 3NaCI

А13+ + 40Н- + 2Н20 = [А1(ОН)4 � (Н20)2Г

Амфотерные органические соединения � аминокислоты � получают

двумя основными способами: гидролизом белков и из карбоновых кис¬

лот через хлорпроизводные.
Схематично гидролиз белков можно представить с помощью следу¬

ющей записи:

Н(�NH�СН�СО�)�ОН + лН20 � nH2N�СН�СООН

R R
полипептид (белок) аминокислоты

Поскольку белки представляют собой полипептиды, содержащие ос¬

татки различных аминокислот, в результате гидролиза образуется не

одна аминокислота, а смесь аминокислот. В промышленности для по¬

лучения отдельных аминокислот эту смесь разделяют с помощью раз¬

личных физических и химических методов.

Синтез отдельных аминокислот из карбоновых проводят в две ста¬

дии, например:

СН3�СН2�СООН + Вг2 � СН3�СНВг�СООН + НВг

пропионовая а-бромпропионовая
кислота кислота

СН3�СНВг�СООН + 2NH3 �* СН3�СН�СООН + NH4Br

NH2
а-аминопропионовая
кислота (аланин)
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ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА амфотерных соединении

Химические свойства амфотерных оксидов нами уже были рассмот¬

рены. Поэтому остановимся на изучении химических свойств амфотер¬
ных гидроксидов и аминокислот.

1) Амфотерные гидроксиды и аминокислоты взаимодействуют с

сильными кислотами, проявляя при этом основные свойства:

Zn(OH)2 + H2S04 = ZnS04 + 2Н20

Zn(OH)2 + 2Н+ = Zn2+ + 2Н20

H2N�СН2�СООН + HCI � [H3N�СН2�СООН]+СГ
аминоуксусная гидрохлорид глицина
кислота (глицин)

H2N�СН2�СООН + Н+ � [H3N�СН2�СООН]+

2) Взаимодействуя со щелочами
� сильными основаниями, амфо¬

терные гидроксиды и аминокислоты также образуют соли, но проявля¬
ют при этом кислотные свойства:

А1(ОН)3 + КОН + 2Н20 = К[А1(ОН)4 � (Н20)2]

А1(ОН)3 + ОН- + 2Н20 = [А1(ОН)4 � (Н20)2Г

H2N�СН2�СООН + NaOH � H2N�СН2�COONa + Н20
натриевая соль глицина

H2N�СН2�СООН+ОН- � H2N�СН2�С00�+Н20

3) К особым свойствам аминокислот как амфотерных соединений
следует отнести образование биполярного иона:

H2N�СН�СООН ♦=* H,N+�СН�СОО

I I
R R

4) Наиболее важным специфическим свойством аминокислот как би¬

функциональных соединений является реакция поликонденсации, лежа¬

щая в основе биосинтеза белковых молекул:

... + н�NH�СН�СО�ОН + Н�NH�СН�СО�ОН +

I I
R1 R2

� ...�NH�СН�СО�NH�СН�СО�... + лН20
I I
R1 R2

При нагревании амфотерные гидроксиды, так же как и все нераство¬

римые гидроксиды, разлагаются на оксид и воду:

2Сг(ОН)3 = Сг203 + ЗН20

Как известно, вода является амфотерным соединением, поскольку в

одних случаях она может выступать донором протонов, а в других
�

акцептором. При растворении кислот в воде она выступает в роли ос-
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нования и отрывает от их молекул протоны. Откуда же берется энер¬
гия для разрыва прочных молекул, например хлороводорода? Все де¬
ло в том, что протон, к которому такую нешуточную страсть питают мо¬

лекулы воды, имеет заряд +1 и удивительно малый размер. Если у

других ионов диаметр порядка 10�11 м, то у Н+, полностью лишенного

электронной оболочки, диаметр равен приблизительно 10-15 м, т. е. в

сотни тысяч раз меньше. Из-за этого протон имеет очень большую на¬

пряженность положительного электрического поля, а потому он бук¬
вально вонзается в отрицательный полюс молекулы воды, образуя с

ней очень прочное соединение. При этом выделяется значительная

энергия:

Н+ + Н20 = Н30+ + 690 кДж/моль

Гидратация образовавшегося иона гидроксония также сопровожда¬

ется выделением значительного количества энергии. В сумме эта энер¬

гия больше той, что требуется для отрыва протона от молекул хлоро¬

водорода.

Энергию, выделяющуюся при соединении протона с мо¬

лекулой какого-либо вещества, называют энергией
сродства к протону.

Почему же, имея внушительное значение сродства к протону, равное
690 кДж/моль, вода не может оторвать протоны у аммиака, а, наобо¬

рот, отдает их ему, т. е. выступает в роли кислоты?

NH3 + НОН «=* NH3 � Н20 «=* NHJ + ОН-

Очевидно, потому, что сродство к протону у аммиака значительно

больше такового у воды:

Н+ + NH3 = NH; + 880 кДж/моль

Понятно, что присоединение протона к аммиаку энергетически вы¬

годнее, чем присоединение протона к воде. Поэтому в борьбе за про¬

тон аммиак, как и органические основания (амины, пуриновые, пири¬
мидиновые), одерживает победу над водой.

Внешне простые, как бы не химические процессы растворения хло-

родорода, аммиака и других веществ в воде на самом деле представ¬
ляют собой кислотно-основные взаимодействия, которые сопровожда¬
ются значительными энергетическими эффектами.

Но не только вода и аммиак обладают сродством к протону. Эта ха¬

рактеристика является универсальной и для других веществ и ионов.

Если расположить важнейшие кислотно-основные соединения в по¬

рядке убывания их сродства к протону, то получится следующий ряд:

NH3, N2H4, Н20, HCN, H2S, СН3СООН, H3P04, HF, HN03, HCI, H2S04, HBr, HCI04
�

Каждый представитель этого ряда должен акцептировать протоны,

т. е. быть основанием, при взаимодействии с любым соседом, распо¬
ложенным в этом ряду правее, так как в сравнении с ним имеет боль¬
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шее сродство к протону. Но тогда получается, что каждый представи¬
тель этого ряда является амфотерным, так как он может быть и кисло¬

той, и основанием, в зависимости от того, с каким веществом он вза¬

имодействует.
Так, например, при растворении в воде уксусная кислота выступает

в роли кислоты, отдавая протоны:

СН3СООН + Н20 � сн3соо- + Н3СГ

При растворении же в безводной серной кислоте уксусная кислота

выступает уже в роли основания, так как принимает протоны у серной
кислоты:

СН3СООН + H2S04 � СН3СООН+ + HSO4

Существование ионов ацилония СН3СООН2 (их так называют по ана¬

логии с ионами аммония) доказано опытным путем.
В свою очередь, при растворении серной кислоты в хлорной, срод¬

ство к протону у которой заметно меньше, серная кислота выступает

уже в роли основания, принимая протоны у хлорной кислоты:

h2so4 + нсю4 � h3so; + СЮ4

Следовательно, любой растворитель сам по себе не кислота и не ос¬

нование. Он становится кислотой или основанием лишь при взаимодей¬
ствии с другим веществом и по отношению к другому веществу. Это

важнейший вывод протонной теории, которая доказывает относитель¬

ность понятий «кислота» и «основание». Эти понятия оказались относи¬

тельными, как, видимо, и все в этом мире.
С точки зрения протонной теории деление кислот и оснований на

сильные и слабые также относительно � все зависит от растворителя.

Например, такие кислоты, как H2S, HCN, СН3СООН, Н3В03, являются

слабыми электролитами, поскольку при растворении в воде ее молеку¬
лы способны отнять протоны лишь у небольшого числа молекул этих

кислот. Однако если растворить эти кислоты в жидком аммиаке, срод¬

ство к протону у которого выше, чем у воды, то все эти кислоты ока¬

жутся столь же сильными электролитами, как и серная кислота в

водном растворе.

Приведем также пример и из органической химии. Как известно,

спирты в водном растворе кислотных свойств почти не проявляют, но

в жидком аммиаке они выступают как кислоты, например:

С2Н5ОН + NH3 � с2н5о- + NH4

Наоборот, в органической уксусной кислоте, сродство к протону у ко¬

торой заметно меньше, чем у воды, даже такие сильные кислоты, как

хлорная, серная, азотная, будут диссоциировать значительно хуже, чем

в водном растворе. Степень диссоциации этих кислот для 1%-ного рас¬

твора в уксусной кислоте составляет всего лишь 4% у НСЮ4, 0,25% у

H2S04 и 0,06% у HN03.
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1. Какие вещества, известные вам из органической и неорга¬
нической химии, относят к амфотерным? Приведите примеры и

обоснуйте амфотерность этих веществ уравнениями химичес¬

ких реакций.
2. Как развивались представления о кислотно-основных свой¬

ствах веществ от теории электролитической диссоциации до

протонной теории?
3. В чем заключаются основные положения теории кислот и ос¬

нований Бренстеда�Лоури?
4. Как зависят свойства оксидов и гидроксидов некоторых пе¬

реходных металлов, например хрома и марганца, от степеней

окисления этих элементов в соединениях? Подтвердите свой

ответ уравнениями химических реакций.
5. Какие химические реакции подтверждают амфотерность
свойств белков?

6. Как взаимодействует гидроксид хрома(Ш) с соляной кисло¬

той и раствором гидроксида натрия? Запишите уравнения ре¬

акций по аналогии с таковыми для гидроксида алюминия.

7. К 200 мл одномолярного раствора сульфата алюминия при¬
лили 500 мл 2,6 М раствора гидроксида калия. Определите

массу выпавшего осадка и молярные концентрации солей в об¬

разовавшемся растворе, если его объем составил 690 мл.

8. При электролизе раствора хлорида натрия было израсходо¬
вано такое количество электричества, которое способно оса¬

дить 96 кг меди. Найдите массу гидроксида натрия, образовав¬
шегося в результате исходного электролиза.

§ 32. Генетическая связь между классами

неорганических и органических веществ

Единство и многообразие химических веществ наиболее ярко прояв¬
ляется в генетической связи между ними, отражающей происхождение
каждого из веществ. Основными признаками генетической связи меж¬

ду веществами являются следующие:
химические вещества представляют собой различные формы суще¬

ствования разных химических элементов;

эти вещества связаны между собой взаимопревращениями.
Частным случаем генетической связи является генетический ряд. Ос¬

новные признаки генетического ряда следующие:

все вещества данного ряда образованы одним химическим элемен¬

том;
все вещества данного ряда относят к разным классам, т. е. они

представляют собой различные формы существования одного и того же

химического элемента;
все вещества данного ряда связаны между собой взаимопревраще¬

ниями.
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Например, ряд превращений, записанный с помощью следующей
схемы:

СаС03^СаО�*СаС2�*С2Н2�*СН3СНО�*-СН3СООН,

отражает генетическую связь между различными классами органичес¬
ких и неорганических соединений и состоит как бы из двух генетичес¬

ких рядов:

СаС03�^СаО- -СаС2- *С2Н2^СН3СНО�СН3СООН

генетическим ряд кальция генетическии ряд двухуглеродных

соединений

Легко заметить, что основным признаком генетического ряда в ор¬
ганической химии является одинаковое число атомов углерода в моле¬

кулах соединений, связанных взаимопревращениями.

Генетическим называют ряд веществ, образованных од¬

ним химическим элементом или одинаковым числом ато¬

мов углерода. Эти вещества принадлежат к разным клас¬

сам и связаны взаимопревращениями. Генетический ряд

отражает общность происхождения веществ.

В неорганической химии можно выделить три типа генетических ря¬

дов.

1. Генетический ряд металла. Наиболее богат генетическими свя¬
зями ряд металла, который в соединениях имеет разные значения сте¬

пеней окисления.

Примером такого ряда может служить генетический ряд железа со
степенями окисления +2 и +3:

Fe � FeCI 2
� Fe(OH)2 � FeO � Fe �>� FeCI3-^

металл соль � хлорид основание� основный металл соль � хлорид
железа(Н) гидроксид оксид � оксид железа(Ш)

железа(Н) железа(И)

�^ Fe(OH)3 �* Fe203 �Fe
амфотерный амфотерный металл

гидроксид оксид

с преобладанием с преобладанием
основнных свойств � основных свойств �

гидроксид железа(Ш) оксид железа(Ш)

Напомним, что для окисления железа в хлорид железа(М) нужно взять

более слабый окислитель, чем для получения хлорида железа(Ш):
0+1 +2 0

Fe + 2HCI �� FeCI2 + Н2

Аналогичный результат может быть получен при взаимодействии же¬

леза с раствором соли:
0+2 +2 0

Fe + CuCI2 �� FeCI2 + Си
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А вот при взаимодействии железа с хлором, который является бо¬
лее сильным окислителем, образуется соль железа(Ш):

О О t +3

2Fe + ЗС\2-^ 2FeCI3
2. Генетический ряд неметалла. Как и в случае с рядом металла,

более богат генетическими связями ряд неметалла, проявляющего раз¬
личные степени окисления в соединениях, например генетический ряд
серы со степенями окисления +4, +6 и -2:

S �*� S02 �*� H2S03 �*� Na2S03 �*� S02 �� S ��

неметалл кислотный сернистая соль � сульфит кислотный неметалл

оксид
� оксид кислота натрия оксид � оксид

cepbi(IV) cepbi(IV)

so2 �*� S03 �*� H2S04 �*� S02 �*� s
кислотный кислотный серная кислотный неметалл

оксид
� оксид � оксид кислота оксид �

оксид cepbi(IV) серы(\/1) оксид серы(1У)

При переходе от оксида неметалла к свободному неметаллу можно

руководствоваться несложным правилом: чтобы получить простое ве¬

щество из окисленного соединения неметалла, нужно взять само вос¬
становленное его соединение, например летучее соединение неметал¬
ла. В данном случае:

S02 + 2H2S � 2HzO + 3S

По этой реакции в природе из вулканических газов образуется
сера.

Аналогично для хлора:

КСЮ3 + 6HCI � KCI + ЗС12 + ЗН20

3. Генетический ряд металла, которому соответствуют амфо¬
терные оксид и гидроксид. Такой ряд очень богат генетическими свя¬

зями, так как оксиды и гидроксиды такого металла проявляют в зави¬

симости от сореагента то свойство кислоты, то свойства основания.

Например, хорошо знакомый вам генетический ряд алюминия:

|
� Na[AI(OH)4 � (Н20)2]

А1^А1203�AI(N03)3�А1(ОН)3^ |
I � А1С13

4. Генетические ряды в органической химии. В органической хи¬
мии также следует различать более общее понятие � «генетическая

связь» и более частное � «генетический ряд». Если основу генетичес¬
кого ряда в неорганической химии составляют вещества, образованные
одним и тем же элементом, то основу генетического ряда в органиче¬
ской химии составляют соединения с одинаковым числом атомов угле¬

рода в молекуле. Рассмотрим генетический ряд органических веществ,
в который включим наибольшее число классов соединений:

� H2S
сероводородная

кислота
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предельные одноатомные спирты

I
галогеналканы алкены алкины �� альдегиды

алканы �

полипептида�аминокислоты^�хлорзамещенные^�предельные одноосновные

карбоновые кислоты карбоновые кислоты

Например:

13
полипептида�аминоэтановая^�хлорэтановая^�этановая (уксусная)

кислота кислота кислота

Каждой цифре около стрелки соответствует определенное уравнение

реакции (уравнение обратной реакции обозначено цифрой со штри¬

хом):
CB0T

1. С2Н6 + С12 �C2H5CI + HCI

2. С2Н5С1 + Н20
ОН-

С2Н5ОН + HCI

3. С2Н5ОН + [О] � СН3СНО + Н20

4. СН3СНО + Ад20 СН3СООН + 2Ад|
t, кат.

5. С2Н6 С2Н4 + Н2
t, р, кат.

6. с2н4 + н2о� �С2Н5ОН
t, кат.

7. С2Н6 >� С2Н2 + 2Н2

8. С2Н2 + Н20
t, кат.

сн,сно
ОН , спирт

9. C2H5CI ^С2Н4 + НС1

t, кат.
10. С2Н4 >� С2Н2 + н2

2'. С2Н5ОН + HCI с2Н5С1 + Н20
3'. СН3СНО + Н2

кат.

С2Н5ОН
t, кат.

5'. С2Н4 + Н2 >С2Н6

6'. с2н5он
- кат> с2н4 + н2о
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t, p, кат.-,
Т. C2H2 + 2H2� С2Н6

9'. С2Н4 + HCI
- - � > C2H5CI
t, р, кат. о

10'. С2Н2 + н2�-�^с2н4
11. СН3С00Н + Cl2

Ркр� - > СН2С1�СООН + HCI

12. СН2С1�СООН + 2NH3 � NH2�СН2�СООН + NH4CI
13. пН�NH�СН2�СО�ОН � (�NH�СН2�СО�)� + лН20

Под определение генетического ряда не подходит последний пере¬
ход � образуется продукт не с двумя, а с множеством углеродных ато¬

мов, но зато с его помощью наиболее многообразно представлены ге¬

нетические связи. И наконец, приведем примеры генетической связи

между классами органических и неорганических соединений. На¬

пример, рассмотрим схему получения анилина � органического веще¬
ства из углекислого газа � неорганического соединения:

С02 СО С СаС2 С2Н2 С6Н6 C6H5N02 C6H5NH2
оксид оксид углерод карбид ацетилен бензол нитробензол анилин

угле- углеро- кальция

pofla(IV) да(Н)

Воспользуемся возможностью повторить названия реакций, соответ¬

ствующих предложенным переходам.
1. Восстановление оксида углерода(1\/):

С02 + С 2СО

2. Восстановление оксида углерода(М):

СО + Mg �♦ С + МдО

3. Получение карбида кальция:

ЗС + СаО �*� СаС2 + СО

4. Гидролиз карбида кальция:

СаС2 + 2Н20 � Са(ОН)2 + С2Н2|

5. Тримеризация ацетилена:

кат.

ЗС2Н2 *� С6Н6

6. Нитрование бензола:

H2S04 (конц.)
С6Н6 + HN03(kohU.)

5 � C6H5N02 + Н20
7. Восстановление нитробензола в анилин � реакция Зинина:

(NH4)2S
C6H5N02 + 6[Н] � C6H5NH2 + 2Н20
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1. Запишите уравнения реакций, иллюстрирующих следующие

переходы:

а) Fe� FeCI3� Fe(OH)3� Fe203� Fe�FeS04� Fe(OH)2�
�FeO�Fe;
б) S�S02�S03�H2S04�S02�S;
в) N2�NH3�NO�N02�HN03�N02�N2;
r) Si�^Si02�*Na2Si03�^H2Si03�^Si02�^Si�^Mg2Si�^SiH4��
�Si02;
д) Na�Na202�Na20�NaOH�Na2C03�NaHC03�NaN03�
�NaN02.
2. Запишите уравнения реакций, иллюстрирующих следующие

превращения:

а) С�СН4�С2Н2�СН3�СНО�СН3СООН�СН3СООС2Н5�
�С2Н5ОН�С2Н4;
б) С�А14С3�СН4�СН3ОН�НСНО�НСООН�С02;
в) С�СаС2�С2Н2�С02�С6Н1206�С2Н5ОН�СН3СНО�
�СН3СООН�С02�С.
3. Какой объем бензола (плотность 0,88 г/мл) можно получить

двухстадийным синтезом из 71,1 кг технического карбида каль¬

ция, содержащего 10% примесей, если выход продукта реак¬

ции на первой стадии процесса составляет 90%, на второй �

45%?

4. Некоторый спирт подвергли окислению, при этом образова¬
лась одноосновная карбоновая кислота. При сжигании 13,2 г

этой кислоты получили оксид углерода(1У), для полной нейтра¬

лизации которого потребовалось 192 мл раствора гидроксида
калия с массовой долей 28% (плотность 1,25 г/мл). Определи¬
те молекулярную формулу исходного спирта.
5. В электропечи прокалили 14 кг оксида кальция и 12 кг кок¬

са. Продукт реакции обработали избытком воды. Какое веще¬

ство осталось в избытке после прокаливания смеси и чему рав¬

на масса избытка? Сколько килограммов карбида кальция

получили на первой стадии реакции? Чему равен объем (н.у.)
выделившегося ацетилена?

6. Определите формулу вещества X в цепочке превращений:

СН3Вг� X� СН2 = СН2

7. Сплав меди с цинком массой 2 г растворили в азотной кис¬

лоте. Полученный раствор обработали избытком щелочи. После

прокаливания всего осадка образовался оксид меди(М) массой

2,4 г. Определите массовую долю меди в сплаве.

8. При сплавлении кремнезема с содой было получено 6,1 г си¬

ликата натрия. Выделившийся газ был поглощен 10%-ным рас¬

твором NaOH объемом 18 мл (плотность 1,11 г/мл). Опреде¬
лите состав образовавшейся соли и ее массовую долю в рас¬

творе.



Глава 5

ХИМИЯ ЭЛЕМЕНТОВ

§ 33. Водород

УНИКАЛЬНЫЕ ОСОБЕННОСТИ ХИМИИ ВОДОРОДА

1. Водород � единственный элемент периодической системы, мес¬

тоположение которого неоднозначно. Его химический символ в табли¬

це Менделеева записан дважды: и в IA, и в VIIA группах. Это объясня¬

ется тем, что водород имеет ряд свойств, объединяющих его как со

щелочными металлами, так и с галогенами (табл. 20).
2. В природе водород существует в виде трех изотопов с массовы¬

ми числами 1, 2 и 3, свойства которых настолько различны, что им в

отличие от изотопов всех других элементов даже присвоены собствен¬
ные названия и символы: протий ]Н, дейтерий 2D и тритий ^Т.

Первые два являются стабильными изотопами, а третий радиоакти¬
вен. В природной смеси изотопов преобладает протий. Количествен¬
ные соотношения между изотопами Н : D : Т составляют 1 : 1,46 � 10~5 :

: 4,00 � 10-15.

Тритий � основа водородной бомбы, которая во много раз мощнее

атомной, перспективное термоядерное горючее.
3. В атоме водорода валентный электрон не экранирован от ядра

другими электронами
� он находится непосредственно в сфере

притяжения ядра. Это, в свою очередь, обусловливает особенности
свойств как самого водорода, так и его катиона Н+ (точнее, особого
иона гидроксония, или гидрония, Н30+), а также образование особой
водородной химической связи. (Вспомните ее разновидности � меж-

молекулярную и внутримолекулярную водородные связи и их значение.)
Водородная связь, как вы знаете, играет важную роль в ассоциации мо¬

лекул низкомолекулярных веществ � воды, спиртов, карбоновых кис¬

лот, а также участвует в организации структур важнейших биополиме¬

ров � белков, нуклеиновых кислот, углеводов.
4. Из звездного вещества, 90% которого составляют водород и ге¬

лий, в результате термоядерных реакций синтезируются ядра более тя¬

желых элементов. Ядерные реакции на Солнце сопровождаются выде¬
лением гигантского количества энергии, которая обеспечивает жизнь на

Земле.

5. Ион водорода, точнее протон, сильно отличается от всех других
ионов, находящихся в веществах и растворах. Например, даже в про¬
стейшем ионе лития ядро окружено двухэлектронным облаком и имеет

радиус иона 60 пм1. Протон же (ион водорода) электронов не имеет, и

' 1 пм (пикометр)=10
12

м.

9 � 14271 Габриелян, 11 кл 257



Таблица 20

Сравнение свойств водорода со свойствами щелочных металлов

и галогенов

Сходство со щелочными металлами Сходство с галогенами

На внешнем и единственном энер¬

гетическом уровне атом водорода

содержит один электрон.

Водород относят к s-элементам

До завершения внешнего и единствен¬

ного уровня атому водорода, как и

атомам галогенов, недостает одного

электрона

Сродство к электрону составляет

72,76 кДж/моль (у лития

57 кДж/моль), что значительно

меньше, чем у галогенов (у фтора
333 кДж/моль)

Энергия ионизации равна 1312,1 кДж/моль

(у фтора, например, первая энергия
ионизации составляет 1681 кДж/моль),
что значительно больше, чем у щелоч¬

ных металлов (у лития, например, пер¬
вая энергия ионизации составляет

только 520 кДж/моль)

Водород проявляет восстановитель¬

ные свойства и по значению отно¬

сительной электроотрицательности

уступает практически всем неме¬

таллам, кроме кремния. В результа¬

те окисления водород в соединени¬

ях чаще всего имеет степень

окисления +1

Водород, как и галогены, в соединени¬

ях со щелочными и щелочно-земель¬

ными металлами имеет степень окис¬

ления -1

Предполагают наличие в космосе

твердого водорода с металлической

кристаллической решеткой. Твер¬
дый водород, вероятнее всего, об¬

разует ядра таких планет Солнеч¬

ной системы, как Сатурн и Юпитер

Подобно первым галогенам (фтору и

хлору), водород при обычных условиях
газ. Его молекулы, как и молекулы га¬

логенов, двухатомны и образованы за

счет ковалентной неполярной связи

Водород � сильный восстанови¬

тель, его восстановительные свой¬

ства подтверждены включением в

ряд стандартных электродных по¬

тенциалов металлов

Водород проявляет окислительные

свойства в реакциях со щелочными и

щелочно-земельными металлами, об¬

разуя при этом твердые солеподобные

соединения �

гидриды (NaH, СаН2),
подобные галогенидам

его радиус равен всего лишь 0,001 пм. Этот факт и объясняет потря¬
сающую способность к быстрому переносу протонов от одних молекул
к другим. Молекулы воды и молекулы или ионы других растворенных
веществ (аммиака, карбоновых кислот, спиртов, электролитов и др.) не¬

прерывно обмениваются протонами. В результате, присоединяясь к мо¬

лекуле или иону растворенного вещества, протон немедленно и силь¬
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но изменяет в них распределение электрических зарядов и, следова¬

тельно, влияет на их реакционную способность, активизируя ее. Поэто¬

му протон и его источники (в первую очередь кислоты) катализируют
огромное число химических реакций.

6. У водорода можно также заметить сходство с элементами

IVA группы. Например, атом водорода, как и атом углерода, имеет лишь

половину от максимально возможного числа внешних электронов.

Эти особенности водорода предопределили многочисленные пред¬
ложения химиков отвести ему в таблице Менделеева одну протяженную
клетку � полосу над всеми элементами второго периода до гелия.

ВОДОРОД В ПРИРОДЕ

Во Вселенной водород является самым распространенным элемен¬
том � на его долю приходится около 75% массы Вселенной, или свы¬

ше 90% всех ее атомов.

В составе воды водород входит в важнейшую геологическую оболоч¬
ку Земли � гидросферу.

Он образует наряду с углеродом все органические вещества,
т. е. входит в состав живой оболочки Земли � биосферы.

В земной коре � литосфере � массовое содержание водорода со¬

ставляет всего лишь 0,88%, т. е. он занимает 9-е место среди всех эле¬

ментов. Но по числу атомов, приходящихся на долю водорода, ему при¬

надлежит почетное 3-е место.

Молекулярный водород встречается только в верхних слоях атмо¬

сферы; его содержание составляет менее миллионной части общего
объема воздушной оболочки Земли.

ПОЛУЧЕНИЕ ВОДОРОДА

В лабораторных условиях для получения водорода наиболее часто

используют взаимодействие соляной или разбавленной серной кисло¬

ты с цинком:

Zn + 2Н+ = Zn2+ + Н2

Водород можно также получить взаимодействием алюминия с рас¬

творами щелочей:

2AI + 20Н- + 8Н20 = 2[А1(ОН)4 � (Н20)2Г + ЗН2

Иногда для получения водорода используют взаимодействие щелоч¬
ных или щелочно-земельных металлов с водой:

2Na + 2НгО = 2NaOH + Н2
Са + 2Н20 = Са(ОН)2 + Н2

В промышленности наиболее известны два конверсионных способа

получения водорода (от лат. conversio � изменение).
1) Конверсия водяного пара с раскаленным коксом:

С + Н20 = СО + Н2
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и далее

СО + Н20 = С02 + Н2

2) Конверсия метана с водяным паром в присутствии никелевого ка¬

тализатора при температуре 1300°С:

СН4 + 2Н20 � С02 + 4Н2

В промышленности водород также получают электролизом воды в

присутствии щелочи или серной кислоты:

электролиз
2Н20 2Н2 + 02

Как побочный продукт при электролизе водных растворов хлоридов
калия или натрия тоже образуется водород:

2NaCI + 2Н20 электролиз> н2 + Cl2 + 2NaOH

СВОЙСТВА ВОДОРОДА

Это самый легкий газ из известных (плотность равна приблизитель¬
но 0,09 г/л), без запаха, цвета и вкуса. Очень теплопроводен, что сбли¬
жает его со щелочными металлами. Это свойство определяется тем,
что легкие молекулы водорода движутся с огромными скоростями

�

около 1800 м/с.
Плохо растворим в воде (только 2 объема водорода на 100 объемов

воды).
Восстановительные свойства водород проявляет в первую очередь

в реакциях с неметаллами.

Так, на примере взаимодействия водорода с галогенами легко про¬
иллюстрировать зависимость скорости реакции от природы галогена.

Фтор взаимодействует с водородом со взрывом даже в темноте. Ре¬

акция с хлором протекает со взрывом только после инициирования све¬

том. Как первая, так и вторая реакция протекает по свободнорадикаль¬
ному механизму. Вначале образуются радикалы фтора или хлора, так

как, например, энергия связи Cl�CI почти вдвое меньше энергии свя¬
зи Н�Н (243 кДж/моль и 436 кДж/моль соответственно):

hv

Cl: CI � 2СГ

Затем получившиеся радикалы взаимодействуют с молекулами во¬

дорода:

СГ + Н : Н � Н : CI + Н* и далее

Н* + Cl: Cl � Н : CI + СГ и т. д.

С бромом и иодом водород обратимо реагирует без взрыва при на¬

гревании до 400�500 °С, причем реакция с иодом уже имеет эндотер¬
мический характер.

По радикальному разветвленному цепному механизму протекает и

взаимодействие водорода с кислородом. Первая стадия � стадия ини-
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циирования � включает в себя образование радикалов Н' в результа¬
те гемолитического разрыва связи и радикалов ОН' за счет столкнове¬
ния молекул 02 и Н2:

^ 2Н*

Н� + 02� 20Н- (инициирование)

Дальнейшее разветвление цепи приводит к резкому увеличению ко¬
личества радикалов и, как следствие, к многократному увеличению ско¬

рости реакции � к взрыву:

Н* + 02 �»� ОН' + 'О*
�л* . и ли* . и* (разветвление цепи)
U �г п2

> UM ~г п

На стадии развития цепи образуется вода:

ОН' + Н2 � Н20 + Н' и т. д.

С серой, азотом и углеродом водород взаимодействует обратимо
при нагревании, образуя различные по кислотно-основным свойствам

летучие водородные соединения � H2S, NH3 и СН4 соответственно.

Восстановителем водород выступает и в реакциях с оксидами ме¬
таллов и неметаллов:

СиО + Н2 � Си + Н20
2NO + 2Н2 N2 + 2Н20
СО + 2Н2 ^ СНдОН

Многочисленные реакции гидрирования, т. е. присоединения водо¬
рода к непредельным углеводородам (алкенам, диенам, алкинам), цик-
лоалканам, аренам, альдегидам, жидким жирам и т. п., также иллюст¬

рируют восстановительные свойства водорода:

СН2 = СН2 + Н2 > СН3�СН3
этен этан

СН2�СН2 + Н2 СН3�СН2�СН2�СН3
| | н-бутан

сн2�сн2
циклобутан

О
Ч кат., f

сн3�с +н2 * СН3�СН2�он
\
Н этанол

этаналь

СН2�О�СО�С17Нзз сн2�О�СО�с17н35
I кат., t I
сн�о�со�с17н33 + зн2 сн�о�со�с17н35

сн2�о�со�с17н33 сн2�о�со�с17н35
триолеат глицерина тристеарат глицерина
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Последнее превращение имеет большое практическое значение как

способ получения твердых жиров (маргарина) из жидких растительных

масел.

Окислительные свойства водород проявляет прежде всего в

реакциях с металлами, протекающих при нагревании с образованием
гидридов:

2Na + Н2 = 2NaH

Са + Н2 = СаН2

Очевидно, что окислителем водород будет и в реакциях с неметал¬

лами, у которых значение относительной электроотрицательности мень¬
ше такового у водорода.

В неокрашенных клетках � элементы

с меньшим, чем у водорода, значением

ЭО ( ЭО водорода составляет 2,2).

На сером фоне расположены элементы

с большим, чем у водорода, значением ЭО.

Синей краской обозначены элементы,
имеющие значение ЭО такое же, как

у водорода.

Однако, как уже указывалось, такие соединения получают косвенным

путем.

ПРИМЕНЕНИЕ ВОДОРОДА

Водород используют очень широко. Это промышленный синтез ам¬

миака и хлороводорода, получение метанола и синтетического жидко¬

го топлива в составе синтез-газа (2 объема водорода и один объем

СО), гидроочистка и гидрокрекинг нефтяных фракций, гидрогенизация
жидких жиров, резка и сварка металлов, получение вольфрама, молиб¬

дена и рения из их оксидов. В качестве топлива в космических двига¬

телях применяют жидкий водород, а в термоядерных реакторах � изо¬

топы водорода.

ВОДА

Строение молекулы. Как вам хорошо известно, молекула воды

представляет собой диполь и имеет уголковую форму � в виде равно¬
бедренного треугольника.

Общие электронные пары смещены к более электроотрицательному
атому кислорода, поэтому атомы водорода и кислорода приобретают
эффективные заряды, соответственно равные +0,33 и -0,66.

В С N 0 F

2,0 2,6 3,0 3,4 4,0
AI Si P S Cl
1,6 1-9

,
2,2 2,6 3,2

Ga Ge As Se Br
1,8 2,0 2,2 2,6 3,0
In Sn Sb Те I
1,8 2,0 2,1 2,1 2,7
Tl Pb Bi Po At
2,0 2,3 2,0 2,0 2,2
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Вода в природе представлена в первую очередь гидросферой, 96%
которой составляет Мировой океан. Гидросфера покрывает 3/4 поверх¬
ности Земли. На долю пресной воды приходится только 2,6% от ее об¬

щего содержания, да и то основная часть пресной воды сосредоточе¬
на в виде льда полярных шапок Северного и Южного полюсов

и недоступна для потребления. Доля жидкой воды, доступной для

использования, составляет всего 0,014% от общих запасов воды.

Вода образует 65�70% массы тела человека и входит в состав всех

живых организмов, где она является средой протекания биохимических
реакций. Кроме этого, вода сама принимает участие в многочисленных

обменных процессах, и в первую очередь в реакциях гидролиза орга¬
нических соединений.

Свойства воды. Чистая вода прозрачна, не имеет запаха и вкуса.
В тонком слое она бесцветна, а в слое толщиной 2 м и более приоб¬
ретает голубоватый оттенок.

Природная вода всегда содержит примеси, главным образом соли

кальция и магния, которые обусловливают ее жесткость.

Временную, или карбонатную, жесткость воды определяют содер¬

жащиеся в ней растворимые гидрокарбонаты кальция и магния. Такую
жесткость устраняют:

1) кипячением: Са(НС03)2 = СаС03 + С02 + Н20;
2) добавлением соды Na2C03: Са2+ + С03~ = СаС03;
3) добавлением известкового молока:

Са(НС03)2 + Са(ОН)2 = 2СаС03| + 2Н20

Постоянную, или некарбонатную, жесткость воды, которую опре¬

деляют содержащиеся в ней хлориды, сульфаты, нитраты и другие рас¬

творимые соединения кальция и магния, устраняют добавлением соды:

Са2+ + СО2" = СаС03

Для научных исследований, в медицине, для заливки в систему ох¬

лаждения автомобилей и других целей используют дистиллированную

воду. Особо чистую воду получают многократной перегонкой, а абсо¬
лютно чистую � синтезом из водорода и кислорода.

Относительную молекулярную массу, равную 18, вода имеет только
в газовой фазе, так как в жидкой фазе эта величина гораздо больше

из-за образования ассоциатов вследствие возникновения межмолеку-

лярных водородных связей. Длина водородной связи в молекуле воды

равна 0,177 нм, а ее энергия составляет 21 кДж/моль:



Наличием этой связи объясняется ряд аномалий воды: высокие

удельная теплоемкость (75,2 кДж/моль), стандартная энтальпия испа¬

рения (ДНИСП = 40,66 кДж/моль) и стандартная энтальпия плавления

(АНпп - 6,01 кДж/моль), самая высокая температура кипения в ряду

халькогеноводородов (Н20�H2S�H2Se�Н2Те), максимальная плотность

при 4°С и др.
Вода является очень слабым амфотерным электролитом:

2Н20^Н30+ + ОН-

Из-за высоких значений диэлектрической проницаемости воды и вы¬

сокой полярности ее молекул-диполей она вызывает диссоциацию ве¬

ществ с ковалентными полярными (кислоты) и ионными (соли и осно¬

вания) связями.

Для воды характерны как окислительно-восстановительные реакции,
так и реакции, протекающие без изменения степеней окисления водо¬

рода и кислорода.
Окислительные свойства вода проявляет в реакциях с металлами.

1. Щелочные и щелочно-земельные металлы взаимодействуют с во¬

дой при обычных условиях с образованием щелочи и водорода:

2М + 2Н20 = 2МОН + Н2, где М � щелочной металл.

На примере этой реакции можно рассмотреть зависимость скорости

реакции от природы щелочного металла � она возрастает от лития к

цезию.

А вот магний, который относят ко НА группе, реагирует с водой или

в виде мелкого порошка, или при нагревании:

Mg + 2Н20 = Мд(ОН)2 + Н2

2. Алюминий реагирует с водой лишь при условии, что его поверх¬

ность будет освобождена от плотной оксидной пленки:

2AI + 6Н20 = 2А1(ОН)3 + ЗН2

3. Остальные металлы, стоящие в электрохимическом ряду напряже¬
ний до водорода, взаимодействуют с водой только при значительном

нагревании с образованием оксида металла и водорода:

Zn + Н20 = ZnO + Н2; 3Fe + 4Н20 = Fe304 + 4Н2

Восстановительные свойства вода проявляет в реакции с фтором:

2HzO + 2F2 = 4HF + 02

(в результате этой реакции образуются также 03, Н202, OF2).
Гидролиз � обменное взаимодействие веществ с водой, приводя¬

щее к их разложению,� может быть представлен как окислительно-вос-

становительной реакцией, так и реакцией обмена:

СаН2 + 2Н20 = Са(ОН)2 + 2Н2

Mg2Si + 4Н20 = 2Mg(OH)2 + SiH4
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Например, гидриды, силициды и некоторые другие бинарные соеди¬

нения, образованные неметаллами с меньшим, чем у водорода, значе¬

нием электроотрицательности, разлагаются водой, которая выступает в

роли окислителя.

А вот гидролиз карбидов, сульфидов, нитридов и некоторых других
бинарных соединений, образованных неметаллами с большим, чем у

водорода, значением электроотрицательности, уже не относится к

окислительно-восстановительным реакциям:

AI2S3 + 6Н20 = 2А1(ОН)3 + 3H2S

СаС2 + 2Н20 = Са(ОН)2 + С2Н2

Li3N + ЗН20 = 3LiOH + NH3
К реакциям гидролиза относят и хорошо знакомые вам случаи взаи¬

модействия солей кислородсодержащих кислот с водой:

а) соли сильного основания и слабой кислоты, например:

Na2C03 + Н20 5=* NaHC03 + NaOH

COf + Н20 *=* HC03 + ОН

б) соли слабого основания и сильной кислоты:

Pb(N03)2 + Н20 ч=* Pb0HN03 + HN03
Pb2+ + Н20 ч=ь PbOH+ + H+

Большое значение в живых организмах имеет гидролиз органичес¬
ких соединений: белков, полисахаридов, жиров, нуклеиновых кислот,
АТФ (см. § 21).

Вода принимает участие в реакциях диспропорционирования неко¬

торых веществ, например хлора или брома:

Cl2 + Н20 ч=ь HCI + нею

В органической и неорганической химии часто встречаются реакции
гидратации, т. е. присоединения воды:

н+
СН2=СН2 + Н20 � С2Н5ОН

этен этанол О

Hg2+, Н+ //
нс=сн + н2о �5��- сн3�с

этин этаналь \
Н

СаО + Н20 = Са(ОН)2

Р205 + ЗН20 = 2Н3Р04
К этому же типу, очевидно, можно отнести и реакции получения

аквакомплексов � хорошо знакомых вам кристаллогидратов:

CuS04 + 5Н20 = CuS04 � 5Н20

Na2C03 + ЮН20 = Na2C03 � ЮН20
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ПЕРОКСИД ВОДОРОДА

Эта бесцветная жидкость представляет собой так же, как и вода, со¬

единение водорода с кислородом: Н202, или Н�О�О�Н.

Пероксид водорода нестоек и способен разлагаться на воду и кис¬

лород со взрывом:

2Н202 = 2Н20 + 02
В воде пероксид водорода растворяется неограниченно, и его

водные растворы более устойчивы. В виде таких растворов, которые
содержат стабилизирующие добавки (например, фосфат натрия), пе¬

роксиды поступают в продажу. Вам хорошо известен аптечный 3%-ный

раствор пероксида водорода. Для других целей используют пергид¬
роль � 30%-ный раствор Н202.

Применяют пероксид водорода для отбеливания текстильных мате¬

риалов и бумаги, в парикмахерском деле, медицине, как окислитель в

ракетном топливе, при получении глицерина, как источник свободных

радикалов в органическом и неорганическом синтезе.

Пероксид водорода можно рассматривать как очень слабую двух¬
основную кислоту:

Н202 ^ Н+ + Н02

Диссоциация по второй ступени практически не протекает. Тем не

менее при взаимодействии со щелочами пероксид водорода образует
соли � пероксиды, например:

Н202 + Ва(ОН)2 = Ва02 + 2Н20

А вот пероксид натрия Na202 образуется при горении натрия:

2Na + 02 = Na202
Его используют в космических кораблях и подводных лодках для реге¬
нерации воздуха:

2Na202 + 2С02 = 2Na2C03 + 02
Так как атом кислорода в пероксиде водорода имеет промежуточную

степень окисления -1, то это соединение может проявлять как окисли¬

тельные, так и восстановительные свойства.
Окислительные свойства пероксид водорода проявляет в реакци¬

ях с сильными восстановителями, например:

2KI + Н202 = l2 + 2КОН

NaN02 + Н202 - NaN03 + Н20

На окислительных свойствах пероксида водорода основано его
использование при реставрации старых картин, написанных маслом и

потемневших из-за образования на них темного сульфида свинца:

PbS + 4Н202 = PbS04 + 4Н20
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Восстановительные свойства пероксид водорода проявляет в ре¬
акциях с сильными окислителями:

2КМп04 + 5Н202 + 3H2S04 = 2MnS04 + 502 + K2S04 + 8Н20

1. Металл массой 14 г, проявляющий в соединениях степень

окисления +2, прореагировал при нагревании с избытком во¬

дорода. При этом образовалось 14,7 г гидрида металла. Назо¬

вите неизвестный металл.

2. Смесь водорода с хлором объемом 31,36 л (н.у.) облучили
УФ-светом. По окончании реакции осталось 4,48 л непрореаги¬

ровавшего хлора. Вычислите массовую долю водорода в исход¬

ной смеси.

3. При электролизе раствора сульфата натрия было получено
840 мл кислорода (н.у.). Какая масса воды подвергалась элек¬

тролизу?
4. Водород, полученный при действии избытка соляной кисло¬

ты на 15,6 г магния, пропустили над 100,8 г нагретого оксида

железа(М), при этом произошло частичное восстановление ок¬

сида. Вычислите массовую долю металла в смеси, образовав¬
шейся после восстановления.

5. Для гидрирования углеводорода массой 5,6 г потребовалось
2,24 л водорода (н.у.). Выведите молекулярную формулу
углеводорода, запишите структурные формулы всех возможных

изомеров и дайте им названия.

6. Какой объем водорода (н.у.) потребуется для гидрирования 40 г

смеси пропена и бутена, плотность по водороду которой 23,45?
7. При пропускании 15 л смеси этена с водородом над нагретым

никелевым катализатором объем смеси уменьшился на одну

треть. Определите объемные доли компонентов в исходной сме¬

си газов.

8. В реакции гидратации пропена в качестве катализатора ис¬

пользовали дейтерированный хлороводород DCI. Образующий¬
ся спирт содержал один атом дейтерия. Напишите структурную
формулу дейтерированного продукта. Каким образом структура
полученного спирта доказывает механизм данной реакции?

§ 34. Галогены

ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА ГАЛОГЕНОВ

Строение и свойства атомов. Элементы VIIА группы периодичес¬
кой системы, объединенные общим названием галогены: фтор F, хлор
CI, бром Вг, иод I, астат At (редко встречающийся в природе), � ти¬

пичные неметаллы. Это и понятно: ведь их атомы содержат на внеш¬
нем энергетическом уровне семь электронов. Им недостает лишь

одного электрона, чтобы завершить этот уровень. Атомы данных эле¬
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ментов при взаимодействии с металлами принимают электроны, при

этом возникает ионная связь и образуются соли. Отсюда общее назва¬

ние «галогены», т. е. «рождающие соли».

Внешнюю электронную конфигурацию атомов галогенов отражает

формула ns2np5. Распределение валентных электронов по энергетичес¬

ким уровням следующее:

ns пр

Для галогенов наиболее характерна валентность, равная единице, и

степень окисления -1. Для фтора, самого электроотрицательного из
всех элементов, атомы которого не имеют близких по значению энер¬
гии вакантных d-орбиталей, такая степень окисления в соединениях

единственная.

Атомы же остальных галогенов имеют пять вакантных ncf-орбиталей,
на которые и могут перейти в результате распаривания s- и р-электро-
ны внешнего уровня:
nd

ns пр

tl TJI TJ ;:t
ns2np4nd1
(валентность 3)

�ns2np3nd2
(валентность 5)

�ns'np3nd3
(валентность 7)

Эти элементы в соединениях с более электроотрицательными эле¬

ментами (фтором, кислородом, азотом) могут иметь положительные не¬

четные степени окисления + 1, +3, +5, +7. Для хлора и брома изве¬

стны также соединения с четными степенями окисления: + 4 и + 6. С

увеличением порядкового номера у атомов галогенов увеличивается
радиус, а энергия ионизации уменьшается:

Радиус атома, нм: 0,04 �»� 0,073 �-»� 0,085 �*� 0,105
F Cl Br I

Энергия ионизации, кДж/моль: 1681 1251 �*� 1142 1008

Наиболее резкое изменение значений этих характеристик от фтора
к хлору объясняют появлением у атомов хлора с/-орбиталей.

Хлор, как вам уже известно, в природе встречается в виде двух изо¬

топов: 35С1 и 37С1. Аналогично и бром � 79Вг и 81Вг. А вот фтор и иод

моноизотопны, т. е. каждый встречается в виде одного нуклида.
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Галогены � простые вещества. Все галогены существуют в сво¬

бодном состоянии в виде двухатомных молекул с ковалентной неполяр¬
ной связью между атомами. В твердом состоянии они имеют молеку¬
лярные кристаллические решетки, что и подтверждают их физические
свойства.

С увеличением молекулярной массы галогенов температуры плавле¬
ния и кипения повышаются, возрастают плотности: фтор и хлор � га¬

зы, бром � жидкость, иод � твердое вещество. Это связано с тем, что
с увеличением размеров атомов и молекул галогенов возрастают и си¬

лы межмолекулярного взаимодействия между ними.

От фтора к иоду усиливается интенсивность окраски галогенов. У

кристаллов иода появляется металлический блеск.
Химическая активность галогенов как неметаллов от фтора к иоду

ослабевает. Каждый галоген является самым сильным окислителем в

своем периоде.
Окислительные свойства галогенов отчетливо проявляются в пер¬

вую очередь при взаимодействии с металлами и водородом.
Так, фтор уже при обычных условиях реагирует с большинством ме¬

таллов, а при нагревании � с серебром, золотом и платиной.

Алюминий и цинк в атмосфере фтора воспламеняются:

2AI + 3F2 = 2AIF3
Zn + F2 = ZnF2

Остальные галогены реагируют с металлами в основном при нагре¬
вании. При этом образуются соли, в которых металл проявляет боль¬

шее значение степени окисления, например:

2Fe + ЗС12 = 2FeCI3

Иод окисляет металлы медленнее остальных галогенов, но в присут¬

ствии воды, которая является катализатором, реакция иода с порош¬

ками некоторых металлов протекает очень бурно, например:

н2о
2AI + 312 = 2АИ3

Фтор, будучи самым сильным окислителем, окисляет все элементы

как в составе простых веществ, так и в соединениях:

02 + F2 = 02F2

Si02 + 2F2 = SiF4 + 02

8NH3 + F2 = N2 + 6NH4F

Фтор окисляет даже благородные газы:

F2 + Хе = XeF2 (или XeF4)

Из неметаллов фтор непосредственно не взаимодействует только с

гелием, неоном и аргоном.
Уменьшение окислительных свойств галогенов от фтора к иоду мож¬

но проиллюстрировать на примере их взаимодействия с водородом. В
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результате этих реакций образуются соответственно фтороводород HF,

хлороводород HCI, бромоводород НВг и иодоводород HI. Все галогено-

водороды � бесцветные ядовитые газы.

Длина связи в ряду HF�HCI�НВг�HI возрастает, а ее энергия и по¬

лярность уменьшаются.

Для фтороводорода характерны аномально высокие температуры

плавления (-83 °С) и кипения (19 °С), что объясняется возникновением

между его молекулами водородных связей. Поэтому в отличие от фто¬
ра фтороводород легко сжижается:

-Н�F-H�F-H�F-

Водные растворы галогеноводородов являются кислотами. Посколь¬

ку энергия связи в молекуле HF наиболее высокая (565 кДж/моль), рас¬
твор фтороводорода в воде будет кислотой средней силы, а остальные

галогеноводородные кислоты будут уже сильными. Их сила возрастает

в ряду HCI�НВг�HI.
Об уменьшении окислительных и увеличении восстановительных

свойств галогенов от фтора к иоду можно судить и по их способности
вытеснять друг друга из растворов солей.

Так, хлор вытесняет бром и иод из растворов их солей:

Cl2 + 2NaBr = 2NaCI + Br2

Свободный бром вытесняет иод из его солей:

Br2 + 2KI = 2KBr + 12

Для фтора эта реакция не характерна, так как она протекает в рас¬

творе, а фтор взаимодействует с водой, вытесняя из нее кислород

(см. свойства воды).
Для остальных галогенов реакция с водой при обычных условиях

протекает согласно уравнению

Г2 + Н20 НГ+ НГО, где Г�CI, Вг или I,

причем от хлора к иоду равновесие этого процесса все более смеща¬
ется влево.

В отличие от других галогенов иод окисляется концентрированной
азотной кислотой:

3I2 + 10HN03 - 6НЮ3 + lONO + 2Н20

ХЛОР

Нахождение в природе. Как и все галогены, хлор в силу своей ак¬

тивности в свободном виде в природе не встречается. Занимая по рас¬

пространенности в литосфере 11-е место, хлор образует следующие
важнейшие минералы: галит (хлорид натрия NaCI), сильвин (хлорид ка¬

лия KCI), сильвинит (хлорид калия-натрия KCI � NaCI), бишофит (хлорид
магния MgCI2*6H20), карналлит (KCI � МдС12* 6Н20), каинит (KCI*MgS04x
х ЗН20) и др.
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Соединения хлора содержатся в гидросфере (воды Мирового океа¬

на), соляных морях (Мертвое море) и озерах (Эльтон и Баскунчак).
Соединения хлора обязательно присутствуют в живых организмах,

прежде всего в жидких средах: крови, желудочном соке, лимфе и др.
Получение. В промышленности, как вы уже хорошо знаете, хлор по¬

лучают электролизом раствора или расплава хлорида натрия.
В лаборатории хлор получают взаимодействием HCI с сильными

окислителями. При проведении реакции используют концентрирован¬
ную соляную кислоту и кристаллический окислитель:

Мп02 + 4HCI = МпС12 + С12 + 2Н20

КСЮ3 + 6HCI = КС1+ЗС12 + ЗН20

2КМп04 + 16HCI = 2KCI + 2МпС12 + 5С12 + 8Н20

К2Сг207 + 14HCI = 2CrCI3 + 3CI2 + 2KCI + 7Н20

Свойства хлора. Это желто-зеленый газ с резким удушливым запа¬

хом, очень ядовит, почти в 2,5 раза тяжелее воздуха. Растворим в во¬

де: 3 объема хлора в одном объеме воды. При этом происходит час¬

тичное химическое взаимодействие его с водой, однако ббльшая часть

растворенного хлора существует в виде молекул. Такой раствор назы¬

вают хлорной водой.
Хлор проявляет сильные окислительные свойства в реакциях как с

простыми веществами
� металлами и неметаллами, так и со слож¬

ными.

1. Наиболее энергично хлор реагирует с металлами, причем с неко¬

торыми из них (сурьмой, цезием, рубидием) уже при обычных услови¬
ях:

2Sb + 3CI2 = 2SbCI3 (или SbCI5)

Для реакций с другими металлами требуется нагревание или при¬

сутствие воды в роли катализатора:

2Au+3CI2 = 2AuCI3
н2о

2Fe + 3CI2 = 2FeCI3
2. С неметаллами хлор реагирует также при нагревании:

2Р + 3CI2 = 2РС13 и далее

РС13 + Cl2 = РС15
S + CI2 = SCI2 (или S2CI2)

3. Вам хорошо знакома и цепная свободнорадикальная реакция хло¬

ра с водородом:

Н2 + Cl2 = 2HCI

4. Взаимодействие хлора со сложными веществами также относят к

окислительно-восстановительным реакциям. Как уже упоминалось, рас¬
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творение хлора в воде сопровождается и химическим взаимодейст¬
вием � реакцией диспропорционирования:

С12 + Н2О^НС1 + нею

хлорноватистая
кислота

Аналогично хлор взаимодействует и с водными растворами щелочей:

Cl2 + 2КОН = KCI + КСЮ + Н20 (без нагревания)
гипохлорит

калия

ЗС12 + 6КОН = 5KCI + КСЮ3 + ЗН20
хлорат
калия

2С12 + Са(0Н)2 = СаС12 + Са(СЮ)2 + 2Н20 (без нагревания)

Хлорноватистая кислота НСЮ и ее соли гипохлориты
� сильные

окислители, что объясняется неустойчивостью НСЮ, которая при раз¬
ложении образует атомарный кислород:

НСЮ = HCI + О

Раствор хлора в гидроксиде калия или гидроксиде натрия называют

жавелевой водой, а соль Са(СЮ2) (в смеси с СаС12) � белильной или

хлорной известью. Отбеливающие и дезинфицирующие свойства этих

соединений объясняются тем, что и жавелевая вода, и белильная из¬
весть образуют при взаимодействии с углекислым газом и водяными

парами воздуха (т. е. с угольной кислотой) хлорноватистую кислоту �
сильный окислитель:

КСЮ + Н20 + С02 = КНСО3 + НСЮ

5. Хлор вытесняет, как вы уже знаете, бром и иод из растворов их

солей:

Cl2 + 2KI = 2KCI + 12

6. Хлор энергично взаимодействует с другими известными восста¬

новителями:

H2S + Cl2 = S + 2HCI

Na2S03 + Cl2 + Н20 = Na2S04 + 2HCI

7. Хлор вступает в реакции замещения и присоединения со множе¬
ством органических веществ.

В молекуле метана хлор последовательно замещает все четыре ато¬
ма водорода:

СН4 + Cl2 СН3С1 + HCI

хлорметан

СН3С1 + Cl2 � СН2С12 + HCI

дихлорметан
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CH2CI2 + Cl2 � СНС13 + HCI

трихлорметан

СНС13 + С12 �* СС14 + HCI

тетрахлорметан

Эта реакция протекает по уже знакомому вам свободнорадикально¬
му механизму.

С этиленом хлор вступает в реакцию присоединения:

СН2=СН2 + С12 �� СН2С1�СН2С1
1,2-дихлорэтан

С бензолом в зависимости от условий реакции хлор может вступать

как в реакцию присоединения (под действием УФ-излучения), так и в

реакцию замещения (в присутствии катализатора Фриделя�Крафтса):
ftv

^6^6 3CI2 *� С6Н6С16
гексахлор-

циклогексан

С6Н6 + Cl2 HCI + С6Н5С1
хлорбензол

Восстановительные свойства хлор проявляет только при взаимо¬

действии с фтором:

CI2 + 3F2= 2CIF3
фторид хлора(Ш)

Применение. Хлор широко используют в производстве хлороргани-
ческих соединений (например, винилхлорида и его полимера

�

хпоро-

пренового каучука, дихлорэтана, перхлорэтилена, хлорбензола), неор¬
ганических хлоридов, хлороводорода, для получения отбеливателей, как

дезинфицирующее средство, для водоочистки и т. д.

ХЛОРОВОДОРОД И СОЛЯНАЯ КИСЛОТА.

ХЛОРИДЫ

Хлороводород � это газ с резким запахом, без цвета, очень хоро¬

шо растворим в воде (500 объемов HCI в одном объеме воды), на воз¬

духе дымит, так как взаимодействует с парами воды, образуя капельки
соляной кислоты. Раствор хлороводорода в воде называют соляной

кислотой.
Соляная кислота � сильная одноосновная бескислородная кислота,

которая необратимо диссоциирует в водном растворе:

HCI = Н+ + СГ (точнее, HCI + Н20 = Н30+ + CI )

В промышленности хлороводород, а затем и соляную кислоту полу¬

чают уже очень знакомым вам синтезом из хлора и водорода.

В лаборатории для получения хпородоворода используют реакцию
обмена между кристаллическим хлоридом натрия и концентрированной
серной кислотой. Эта реакция в зависимости от условий может проте¬
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кать с образованием гидросульфата натрия (слабое нагревание) или

сульфата натрия (сильное нагревание):

NaCI + H2S04 = NaHS04 + HCI

2NaCI + H2S04 = Na2S04 + 2HCI

Необратимому протеканию этой реакции способствует летучесть HCI.
Соляная кислота представляет собой бесцветную, дымящую на воз¬

духе жидкость (в продажу поступает 36%-ный раствор хлороводорода
в воде), несколько тяжелее воды.

Это типичная кислота, которая взаимодействует с металлами, стоя¬

щими в ряду напряжений до водорода, с основными и амфотерными
оксидами, основаниями, солями, если в результате реакции образует¬
ся осадок, слабый электролит или газ. (Напишите соответствующие
уравнения реакций в молекулярном и ионном виде.) На соляную кис¬

лоту и ее соли хлориды, равно как на НВг и бромиды, HI и иодиды, ре¬
активом является нитрат серебра. В результате качественных реакций
выпадают осадки галогенидов серебра, которые отличаются друг от

друга по цвету:

Ад+ + СГ = AgCI (белый творожистый)

Ад+ + Вг = АдВг (светло-желтый)

Ад+ + Г = Ад1 (желтый)

А вот плавиковая (фтороводородная) кислота и фториды подобную
качественную реакцию не дают, так как фторид серебра в воде раство¬

рим. Поэтому в качестве реактива на HF и фторид-ионы используют ре¬
акцию с ионами Са2+, поскольку CaF2 выпадает в осадок.

Соляная кислота, как и хлороводород, может проявлять как окисли¬

тельные свойства (за счет катиона водорода), так и восстановительные

(за счет хлорид-иона).
Окислительные свойства HCI проявляет в реакциях с металлами:

2HCI + Zn = ZnCI2 + Н2

Концентрированная соляная кислота может взаимодействовать даже
с медью, образуя комплексное соединение:

Си + 3HCI = Н[СиС13] + Н2

Восстановительные свойства HCI проявляет в реакциях с сильны¬
ми окислителями, восстанавливаясь до свободного хлора. На этом

свойстве соляной кислоты основано получение хлора в лаборатории
(см. выше).

В органической химии достаточно хорошо известны реакции гидро¬
хлорирования, многие из которых находят промышленное применение.
Например:

НС=СН + HCI � СН2=СНС1
винилхлорид
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и далее

лСН2=СНС1 � (�СН2�СН�)л

CI
поливинилхлорид

НС=С�СН=СН2 + HCI � СН2=СС1�СН=СН2 и далее

винилацетилен хлоропрен

лСН2=СС1�СН=СН2��(�СН2�СС1=СН�СН2�)л
хлоропреновый каучук

Соляная кислота находит широкое применение. Это производство

красок, пластмасс и других синтетических материалов; получение
солей; приготовление лекарств и многое другое.

Хлориды � соли соляной кислоты. Это кристаллические вещества,

почти все растворимые в воде (нерастворим хлорид серебра и мало¬

растворим хлорид свинца(М)).
Хлориды, образованные слабым основанием, хорошо гидролизуются

по катиону, например:

А1С13 + Н20 з=ь АЮНС12 + HCI

А13+ + Н20 з=ь АЮН2+ + Н+

В растворах таких солей среда кислотная.

Наиболее известны следующие хлориды:

Хлорид натрия (другие названия: каменная соль, поваренная соль,

галит) является приправой к пище, служит сырьем для получения гид¬

роксида натрия, хлора, соляной кислоты, соды и др., используется для

консервирования пищевых продуктов.

Хлорид калия � ценное калийное удобрение.
Хлорид цинка используют для пропитки древесины с целью предо¬

хранения от гниения, применяют также при паянии для смачивания по¬

верхности металла (устраняет пленку оксида, и припой хорошо соеди¬
няется с металлом).

Хлорид бария � ядовитое вещество, используют для борьбы с вре¬

дителями сельского хозяйства (свекловичным долгоносиком, луговым
мотыльком и др.).

Хлорид кальция (безводный) широко применяют для осушения газов

(при этом образуется кристаллогидрат СаС12 � 6Н20) и в медицине.

Хлорид алюминия (безводный) часто используют в органическом

синтезе в качестве катализатора.

Хлорид аммония � азотное удобрение; применяется при паянии.

КИСЛОРОДНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ ХЛОРА

Хотя хлор непосредственно с кислородом не взаимодействует, его

кислородные соединения достаточно широко представлены.
Оксиды и кислоты. Оксид хлора(1) С120 � желто-бурый газ, ко¬

торый легко распадается на хлор и кислород со взрывом; оксид хло-
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pa(VII) Cl207 � маслянистая жидкость, которая взрывается при ударе

или сильном нагревании. Это типичные кислотные оксиды, которым со¬

ответствуют хлорноватистая НСЮ и хлорная НСЮ4 кислоты. Еще одно¬
му достаточно хорошо известному оксиду � оксиду xnopa(VI) СЮ3, ко¬

торый представляет собой темно-красную тяжелую летучую
маслообразную жидкость, соответствуют сразу две кислоты � хлорно¬
ватая НСЮ3 и хлорная НСЮ4:

2СЮ3 + Н20 = НСЮ3 + НСЮ4
К кислородным хпорсодержащим кислотам, кроме перечисленных,

относят также хлористую кислоту НСЮ2.
Сила кислородных хлорсодержащих кислот увеличивается в ряду

НСЮ�*НСЮ2�*НСЮ3�*НСЮ4, так как возрастает значение степени

окисления кислотообразователя (хлора).
Каждой из этих одноосновных кислот соответствует один ряд солей:

НСЮ � гипохлориты, НСЮ2 � хлориты, НСЮ3 � хлораты, НСЮ4 �

перхлораты. Наибольшее практическое значение имеют растворы гипо¬

хлоритов калия и натрия (жавелевая вода), гипохпорит кальция (хлор¬
ная, или белильная известь), хлорат калия (бертоллетова соль). Послед¬
нюю широко используют при изготовлении спичек, фейерверков,
бенгальских огней, а в лаборатории для получения кислорода и хлора.

При нагревании до 400 °С без катализатора из хлоратов образуются
перхлораты:

4КСЮ3 = ЗКСЮ4 + KCI

Аналогично при нагревании гипохлорита без катализатора образует¬
ся хлорат:

ЗКСЮ = КСЮ3 + 2KCI

1. Напишите формулы всех возможных разновидностей моле¬

кул хлороводорода, состоящих из природных изотопов водоро¬

да и хлора. Рассчитайте их относительные молекулярные мас¬

сы и массовые доли элементов.

2. Через водный раствор хлорида натрия пропускали электри¬
ческий ток силой 10 А в течение 15 мин. Рассчитайте объем

газа, выделившегося на аноде (н.у.).
3. В раствор сулемы HgCI2 опустили медную пластинку массой

69 г. После окончания реакции масса пластинки стала 77,1 г.

Найдите массу хлорида ртути в исходном растворе.

4. Смесь 5 л хлора и 3 л водорода оставили на свету. Через
некоторое время 30% объема хлора вступило в реакцию. Оп¬

ределите объемный состав полученной газовой смеси.

5. При сжигании некоторого количества вещества, состоящего
из углерода, водорода и хлора, было получено 0,224 л углекис¬

лого газа (н.у.) и 0,18 г воды. Хлор, содержащийся во взятой

пробе, образовал в реакции с нитратом серебра 2,96 г хлори¬

да серебра. Найдите массовые доли элементов в исходном ве¬

ществе.
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6. Определите массовую долю хлорида натрия в сильвините,

если 0,975 г сильвинита при взаимодействии с нитратом се¬

ребра образует 2,15 г осадка.

7. В 120 мл 20%-ного раствора хлорида кальция (плотность

1,12 г/мл) растворили 8 г кристаллогидрата СаС12 � 6Н20. Най¬

дите массовую долю соли и число ионов каждого вида в полу¬
ченном растворе.

§ 35. Кислород

Нахождение в природе. Кислород на Земле � самый распростра¬
ненный элемент. Его содержание в атмосфере составляет 20,95% по

объему и 23,15% по массе. В гидросфере и литосфере содержание
связанного кислорода составляет соответственно 85,82 и 47,0%. Изве¬
стно около 1400 минералов, также содержащих связанный кислород.

Свободный кислород атмосферы � это результат деятельности зеле¬

ных растений, поставляющих его в результате реакции фотосинтеза:

6С02 + 6Н20 �*� С6Н1206 + 602

Кислород входит в состав белков, жиров и углеводов, т. е. веществ,

образующих живые организмы. На его долю приходится до 85% массы

тела растений и животных.

Природный кислород представляет собой смесь трех изотопов с

массовыми числами 16, 17 и 18. Соотношение ,60:170:180 составляет

99,759: 0,037:0,204.

Получение. В промышленности кислород получают ректификацией
(фракционной перегонкой) жидкого воздуха, из которого вначале испа¬

ряется более легкокипящий азот (tmu = -196°С) и остается в основном

кислород (Гкип =
- 183 °С).

Чистый кислород, как и водород, получают электролизом воды в

присутствии NaOH или H2S04.
В лаборатории кислород получают термическим разложением бер-

толлетовой соли (в присутствии катализатора Мп02), калийной селитры
или перманганата калия:

Мп02

2КСЮ3 = 2KCI + 302

2КМп04 = К2Мп04 + Мп02 + 02

2KN03 = 2KN02 + 02

В качестве катализатора диоксид марганца используют также и для

получения кислорода из пероксида водорода:

МпОо
2Н202 г-+ 2Н20 + 02

Свойства. Кислород образует две аллотропные модификации: 02 �

кислород и 03 � озон. Первая модификация превращается во вторую

под действием электрических разрядов или УФ-лучей: 302 ^ 203
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Обе модификации являются газами, но если кислород
� это газ без

цвета, запаха и вкуса, плохо растворимый в воде, то озон � синий газ

с резким запахом и почти в 10 раз лучше кислорода растворяется в

воде.

Кислород превращается в синюю жидкость при температуре
- 183 °С, а озон � в фиолетовую жидкость при более высокой темпе¬

ратуре -112°С. Твердый кислород представляет собой молекулярные
кристаллы синего цвета, а твердый озон � кристаллы черного цвета.
Озон в отличие от кислорода бактерициден и задерживает УФ-лучи.
Озон, содержащийся в верхних слоях атмосферы (озоновый экран), за¬

щищает все живое на Земле от губительного ультрафиолетового излу¬
чения.

Озон гораздо активнее кислорода, так как является более сильным
окислителем.

Жидкий кислород притягивается магнитом, поскольку его молекула
является бирадикалом � содержит два неспаренных электрона
� О�О �. Тем не менее из-за достаточно прочной связи (498 кДж/моль)
кислород начинает проявлять активность только при нагревании.

Химические свойства кислорода. Кислород вступает в реакции
почти со всеми простыми веществами, кроме благородных газов, пла¬

тиновых металлов и золота. Из галогенов он непосредственно взаимо¬

действует только с фтором. Во всех реакциях с простыми веществами

(кроме фтора) кислород проявляет окислительные свойства.

1. С металлами кислород образует нормальные и смешанные окси¬

ды, а также пероксиды и надпероксиды:

2Мд + 02 = 2МдО
4AI + 302 = 2А1203
4Li + 02 = 2Li20

3Fe + 202 � Fe304 (FeO � Fe203)
2Na + 02 = Na202

К + 02 = K02 (а также K202)
2. С неметаллами кислород образует различные оксиды в зависимо¬

сти от условий реакции (температуры и количественного соотношения

реагентов):
С + 02 = С02 и 20 + 02

= 2СО

4Р + 302 = 2Р203 и 4Р + 502 � 2Р205
3. Оксиды элементов с меньшей степенью окисления под действи¬

ем кислорода превращаются в оксиды элементов с большей степенью
окисления:

2СО + 02 = 2С02
2N0 + 02 = 2N02

t, кат.

2S02 + 02 <
> 2S03
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4. Кислород реагирует и с другими сложными веществами, образуя
различные продукты: .

4NH3 + 302 = 2N2 + 6Н20
кат

4NH3 + 502 =' 4NO + 6Н20

4FeS2 + 1102 � 2Fe203 + 8S02

2Na2S03 + 02 = 2Na2S04
5. Кислород вступает в реакции окисления и с множеством органи¬

ческих веществ. Эти реакции имеют большое практическое значение.

Реакция горения углеводородного сырья является одной из состав¬

ляющих современной энергетики:

СН4 + 202 � С02 + 2Н20

Спирты являются экологически чистым топливом и рассматривают¬

ся как альтернатива углеводородному топливу:

2СН3ОН + 302 = 2С02 + 4Н20
В органическом синтезе окислением этилена в присутствии сереб¬

ряного катализатора получают важный мономер производства пласт¬
масс � оксид этилена:

2СН2=СН2 + 02 2СН2 � СН2
\ /
О

Окислением спиртов на медном катализаторе можно получить аль¬

дегиды и кетоны:

О

Си //
2СН3�СН2�ОН + 02 � 2СН3�С + 2Н20

этаналь \
Н

2СН3�СН�СН3 + 02 ^ 2СН3�С�СН3 + 2Н20

ОН О

пропанол-2 ацетон

Восстановительные свойства кислород проявляет только в реак¬

циях с фтором:
t или эл. разряд

°2 + F2 *� °2F2 (а также OF2)

Кислород применяют в металлургии для интенсификации домен¬
ных и сталеплавильных процессов, при выплавке цветных металлов в

шахтных печах, как окислитель во многих химических производствах,
для резки и сварки металлов, для жизнеобеспечения экипажей подвод¬
ных лодок и космических кораблей, на больших высотах и в подводном
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плавании, в медицине (кислородные, водяные и воздушные ванны, кис¬

лородные подушки); жидкий кислород используют в качестве окислите¬

ля ракетного топлива.

Химические свойства озона. Озон в отличие от кислорода энер¬
гично окисляет, например, серебро:

8Ад + 203 = 4Ад20 + 02
Очень активные металлы отдают молекуле озона электрон, превра¬

щая ее в озонид-ион 03:
К + 03 = К03

При действии озона на бесцветные кристаллы гидроксидов калия,
рубидия или цезия образуются соответствующие озониды металлов

оранжево-красного цвета:

4КОН + 403 = 4К03 + 02 + 2Н20
Качественно и количественно озон определяют с помощью следую¬

щей реакции:
^ + ^ +^ = ^ +^+^

Озон применяют для обеззараживания воды и воздуха, отбелива¬

ния тканей, дезодорирования продуктов питания.

1. При электролизе водного раствора гидроксида натрия, кото-

� рый проводили в течение двух часов, на аноде выделилось

28 л кислорода. Определите силу тока, при которой вели элект¬

ролиз.
2. В системе, в которой реакция протекает по уравнению

2N20 + 02 = 4NO,
концентрацию оксида азота(1) увеличили с 0,5 до 0,7 моль/л, а

концентрацию кислорода уменьшили с 0,6 до 0,2 моль/л. Как
изменилась при этом скорость данной реакции?
3. Для сжигания при нормальных условиях 250 мл газообраз¬
ного органического соединения потребовалось 1,25 л кислоро¬

да, при этом получили 0,75 л углекислого газа и 1 л водяного

пара. Выведите формулу соединения и определите его плот¬

ность по воздуху.

4. При сжигании 6,6 мг органического соединения, содержаще¬

го хлор, было получено 3,0 мл углекислого газа (н.у.) и 2,4 мг

воды. При переводе всего хлора, содержащегося в навеске, в

хлорид серебра масса последнего составила 19,12 мг. Выведи¬
те формулу соединения, если известно, что плотность его па¬

ров по водороду равна 49,5.

5. Озонированный воздух объемом 4,48 л (н.у.) пропустили че¬

рез избыток раствора иодида калия. На связывание выделив¬

шегося иода потребовалось 10,0 мл раствора тиосульфата на¬

трия с титром 0,316 г/мл. Определите объемную долю озона в

исходном воздухе, если взаимодействие тиосульфата натрия с

иодом протекает по уравнению

2Na2S203 f l2 = Na2S406 + 2Nal
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6. Плотность газа при нормальных условиях составляет

2,324 г/л. Определите плотность этого газа по кислороду.
7. Плотность смеси озона с кислородом по водороду равна 20.

Рассчитайте массовые и объемные доли газов в смеси.

§ 36. Сера и ее соединения

СЕРА

Нахождение в природе. В природе сера встречается в трех фор¬
мах:

1. Самородная сера.
2. Сульфидная сера: FeS2 (пирит, или железный колчедан), CuS (мед¬

ный блеск), CuFeS2 (халькопирит, или медный колчедан), PbS (свинцо¬
вый блеск), ZnS (цинковая обманка), HgS (киноварь).

3. Сульфатная сера: CaS04
� 2Н20 (гипс), 2CaS04 � Н20 (алебастр),

Na2S04-10H20 (глауберова соль), MgS04-7H20 (горькая соль).
Сера входит в состав белковых молекул, а также органических серу-

содержащих соединений нефти и газа. И если раньше эта сера уходи¬

ла в отходы, загрязняя окружающую среду, то сейчас ее все чаще и ча¬

ще извлекают и используют.

Получение серы. В промышленности серу получают выплавкой ее
из самородных месторождений с последующей очисткой и перегонкой
(рис. 54).

Вулканическая сера образуется по реакции

2H2S + S02 = 3S + 2Н20

Свойства серы. Сера образует ряд аллотропных видоизменений.
Чистая сера при кристаллизации из расплава дает лимонно-желтые

кристаллы игольчатой формы
�

моноклинную серу, которая при
охлаждении переходит в наиболее

устойчивую при обычных условиях
модификацию � ромбическую се¬

ру. Это кристаллы желтого цвета,

которые формой напоминают ок¬

таэдры со срезанными вершина¬

ми. Построены они из восьми¬

атомных циклических молекул S8,
имеющих форму короны (рис. 55).

Если расплавленную серу влить

в холодную воду, то образуется
еще одна аллотропная модифика¬
ция

� пластическая сера, молеку¬

лы которой представляют собой
длинные полимерные цепочки.

Сжатый

воздух

Перегретый

пар

Расплавленная

сера

Тщи

.ГЛУП
] Расплавленная

сера

3<?W3Wo-

Рис. 54. Добыча самородной серы
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Рис. 55. Форма кристаллов ромбической (а) и моноклинной (б) серы

В воде сера практически не растворяется, лучший растворитель для

нее � сероуглерод CS2.
1. Сера является окислителем по отношению в первую очередь к

металлам:

Fe + S = FeS

2AI + 3S = AI2S3
Hg + S = HgS

Последнюю реакцию используют для демеркуризации
� связывания

разлитой ртути.
2. Сера является более слабым окислителем, чем кислород, но вза¬

имодействует с металлами гораздо активнее. Это объясняется тем, что

прочность связей в молекуле S8 (425 кДж/моль) меньше прочности свя¬

зей в молекуле 02 (498 кДж/моль).
Окислительные свойства сера будет проявлять и в реакциях с водо¬

родом, фосфором, углеродом:

S + Н2 = H2S

3S + 2Р = P2S3

2S + С = CS2
3. Восстановительные свойства сера проявляет в реакциях с про¬

стыми веществами, образованными неметаллами с большим значени¬

ем электроотрицательности,
� кислородом и галогенами (кроме иода):
S + 02 � S02
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S + Cl2 = SCI2 (а также S2CI2)
S + 3F2 = SF6

4. Сера будет восстановителем и по отношению к сложным вещест¬

вам-окислителям:

S + 6Н1Ч03(конц.) = H2S04 + 6N02 + 2Н20
3S + 2КСЮ3 = 3S02 + 2KCI

S + 2H2S04(kohi4.) = 3S02 + 2HzO

Наиболее известные положительные значения степеней окисления

серы +2, +4 и +6, что объясняется различными электронными конфи¬
гурациями атомов серы в основном и возбужденном состояниях:

ns пр nd

Сера является окислителем и по отношению к органическим веще¬

ствам. Например, нагреванием порошка серы с парафином в лабора¬
тории получают сероводород:

^п^2п + 2
S *� С�Н2� + H2S

Сера способна присоединяться по кратным связям олефиновых уг¬
леводородов, «сшивая» при этом молекулы своеобразным дисульфид-
ным мостиком �S�S�. На этом свойстве основан знакомый вам про¬

цесс вулканизации каучука с получением резины или эбонита:

-S-S

I
(�СН2�С=СН�СН2�)� + 4nS��(�СН2�С�СН�СН2�)�

Н3С Н3С S�S�

Образование дисульфидных мостиков играет важную роль в органи¬

зации вторичной структуры белковых молекул, например гемоглобина
(см. § 12).

Применение. Серу используют для производства серной кислоты

(около 50% всей производимой серы), сульфитов, применяемых при
варке целлюлозы (около 25%), для борьбы с болезнями растений, глав¬

ным образом винограда и хлопчатника (10�15%), для вулканизации ка¬

учука, в производстве красителей, взрывчатых веществ, люминофоров,
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сероуглерода и т. п., для производства спичек, в медицине для приго¬
товления кожных мазей, а также для получения фейерверков и са¬

лютов.

СЕРОВОДОРОД

Нахождение в природе. Сероводород содержится в вулканических
газах и постоянно образуется на дне Черного моря. До верхних слоев

воды сероводород не доходит, так как на глубине 150 м он взаимодей¬
ствует с проникающим из атмосферы кислородом, которым окисляет¬

ся до серы.

Сероводород образуется при гниении белка, поэтому тухлые яйца
пахнут сероводородом.

Он содержится в некоторых минеральных водах, в первую очередь
кавказских: Серноводска, Мацесты, Пятигорска.

Получение. В промышленности сероводород получают как побочный

продукт при очистке нефти, природного и коксового газов.
В лаборатории его получают взаимодействием соляной или разбав¬

ленной серной кислоты с сульфидами железа или цинка:

FeS + 2HCI = FeCI2 + H2S

Строение молекулы и свойства. Молекула сероводорода имеет

уголковое строение:

Однако валентный угол в ней меньше, чем в молекуле воды, где он ра¬
вен 104,5°.

Сероводород � бесцветный газ с резким запахом, очень ядовит, вы¬

зывает отравления даже при незначительном содержании в воздухе

(около 0,01%). Сероводород тем более опасен, что он может накапли¬
ваться в организме. Он соединяется с железом гемоглобина крови, что
может привести к обморочному состоянию и смерти от кислородного

голодания. В присутствии паров органических веществ токсичность се¬

роводорода резко возрастает. Первая помощь при сероводородном от¬

равлении
� это свежий воздух.

Сероводород � сильный восстановитель. Он легко сгорает в кис¬

лороде или на воздухе:

2HZS + 02 = 2Н20 + 2S (недостаток кислорода)

2HZS + 302 = 2Н20 + 2S02 (избыток кислорода)

Он легко окисляется галогенами, оксидом серы(1\/), хлоридом
железа(Ш):

H2S + Cl2 = 2HCI + S

2H2S + S02 = 2Н20 + 3S

H2S + 2FeCI3 = 2FeCI2 + S + 2HCI
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На воздухе сероводород окисляет серебро, что и объясняет почер¬
нение серебряных изделий:

2HZS + 4Ag + 02 = 2Ag2S + 2Н20

СЕРОВОДОРОДНАЯ КИСЛОТА И СУЛЬФИДЫ

Сероводород хорошо растворим в спирте и хуже
� в воде (при ком¬

натной температуре только 2,5 объема в одном объеме воды). При
этом образуется слабая двухосновная сероводородная кислота:

H2S + Н20 з=* Н30+ + HS� (/С = 1,0-10-7)

Как двухосновная (К" � 2,5 * 10�13) сероводородная кислота образует

два ряда солей � средние (сульфиды) и кислые (гидросульфиды):

2КОН + H2S = K2S + 2Н20
КОН + H2S = KHS + Н20

Сульфиды щелочных и щелочно-земельных металлов, а также суль¬

фид аммония хорошо растворяются в воде. Сульфиды остальных ме¬

таллов нерастворимы и окрашены в различные цвета: ZnS � белый,
PbS � черный, MnS � розовый и т. д.

Как и оксиды, сульфиды в зависимости от характера и степени окис¬

ления второго элемента могут быть основными (Na2S, K2S), амфотер-
ными (AI2S3, Cr2S3) и кислотными (CS2, SiS2, P2S5), что наглядно прояв¬

ляется при гидролизе этих соединений:

Na2S + Н20 NaHS + NaOH

S2� + H20 HS" + OH"

AI2S3 + 6H20 = 2AI(OH)3| + 3H2S|

SiS2 + 2H20 = Si02 + 2H2S

Как и сероводород, сероводородная кислота и сульфиды являются

сильными восстановителями:

H2S + 2HN03 (конц.) = S + 2N02 + 2Н20
3CuS + 8HN03 (конц.) = 3CuS04 + 8NO + 4Н20

2CuS + 302 = 2CuO + 2S02

Последняя реакция относится к реакции обжига. Ее используют для

получения металлов из сульфидных руд.

ОКСИД CEPbl(IV). СЕРНИСТАЯ КИСЛОТА И ЕЕ СОЛИ

Получение. Оксид серы(1У), или сернистый газ, образуется при го¬

рении серы или сероводорода, а также при обжиге сульфидов.
В лаборатории S02 можно получить реакцией обмена между сульфи¬

том и раствором серной кислоты:

Na2S03 + H2S04 = Na2S04 + Н20 + S02
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Его можно получить также взаимодействием концентрированной сер¬
ной кислоты с медью при нагревании:

Си + 2H2S04 = C11SO4 + S02 + 2Н20

Строение молекулы и свойства. Молекула сернистого газа имеет

уголковое строение и содержит на атоме серы неподеленную электрон¬

ную пару:

О 120° °

Эти особенности молекул сернистого газа обусловливают их поляр¬
ность, легкую сжижаемость (fKMn = -37 °С) и высокую реакционную спо¬
собность.

Оксид серы(1У) � бесцветный газ с резким запахом, менее токси¬

чен, чем сероводород, но лучше растворим в воде (40 объемов в одном

объеме воды).
Это типичный кислотный оксид, и поэтому для него характерны все

реакции таких оксидов:

S02 + Na20 = Na2S03
S02 + 2NaOH = Na2S03 + H20

S02 + NaOH = NaHS03

При растворении в воде образуются гидраты сернистого газа, фор¬
мулу которых иногда записывают в виде молекулы сернистой кислоты

H2S03:
S02 + лН20 S02 � пН20

или упрощенно

S02 + Н20 H2S03
В водном растворе сернистого газа, часто называемом сернистой

кислотой (такая кислота не существует в свободном виде), молекулы

сернистого газа занимают полости между молекулами воды, увеличи¬
вая в них поляризацию связи О�Н, в результате чего раствор приоб¬
ретает кислотный характер:

н2о н2о
S02 + Н20 з=ь: Н30+ + HS03 з=ь: Н30+ + SOf

Первая ступень диссоциации характеризуется константой К'д =
= 2-10�2, а вторая

� константой К-" = 6� 10 8, т. е. раствор S02 в воде

является кислотой средней силы, которая образует два ряда солей:

средние (сульфиты) и кислые (гидросульфиты).
В воде растворимы сульфиты щелочных металлов и гидросульфиты.
Растворы средних солей хорошо гидролизуются по аниону:

Na2S03 + Н20 5=s NaHS03 + NaOH

SOf + Н20 3=t HS03 + OH-
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Как уже указывалось выше, все соли сернистой кислоты при дейст¬
вии на них более сильных кислот разлагаются с образованием S02 и

Н20.
Как можно заметить, рассмотренные выше реакции не относятся к

окислительно-восстановительным. Однако для сернистого газа харак¬

терны как окислительные, так и восстановительные свойства, так как

степень окисления серы в нем имеет промежуточное значение (+4).
Окислительные свойства оксида серы(1У) иллюстрирует, например,

знакомая вам реакция: S02 + 2H2S = 3S + 2Н20
Восстановительные свойства S02 можно рассмотреть на очень

важной для получения серной кислоты реакции окисления оксида се-

pa(IV) в оксид серы(\/1):
t, р, кат.

2S02 + 02 < 2S03

Оксид cepbi(IV) может быть окислен и другими сильными окислите¬

лями, например галогенами или азотной кислотой:

S02 + 2Н20 + Br2 = H2S04 + 2НВг

S02 + С12 = S02CI2

S02 + 2HN03 = H2S04 + 2N02

Применение. Сернистый газ применяют в производстве серной кис¬

лоты, оксида серы(\/1), сульфитов, гидросульфитов, для отбеливания

шерсти, шелка, соломы, консервирования фруктов и овощей, дезин¬

фекции и как антиоксидант.

ОКСИД CEPbl(VI)

Получение. Оксид серы(\/1) (серный ангидрид) получают как проме¬

жуточный продукт при производстве серной кислоты каталитическим

(платина или оксид ванадия(\/)) окислением сернистого газа при тем¬

пературе около 500 °С:

2S02 + 02 ^ 2S03

Строение молекулы и свойства. Молекула S03 имеет форму рав¬
ностороннего треугольника:

Ох 120° О

О

При обычных условиях это бесцветная ядовитая жидкость. Оксид се-

ры(У1) является типичным кислотным оксидом:

S03 + Н20 = H2S04

S03 + MgO = MgS04
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S03 + NaOH = NaHS04

S03 + 2NaOH = Na2S04 + H20

Серный ангидрид очень сильный окислитель, поскольку сера в нем

имеет максимальную степень окисления (+6). Поэтому он энергично

взаимодействует с такими восстановителями, как, например, иодид ка¬

лия, сероводород или фосфор:

S03 + 2KI = \2 + K2S03

3S03 + H2S = 4S02 + Н20 или S03 + 3H2S = 4S + 3H20

5S03 + 2Р = Р205 + 5S02

СЕРНАЯ КИСЛОТА И ЕЕ СОЛИ

Производство серной кислоты. Производство серной кислоты

включает три стадии:

1. Получение S02. В качестве сырья применяют серный колчедан, се¬

ру или сероводород.
2. Получение S03. Этот процесс вам уже известен � окисление S02

кислородом проводят с помощью катализатора.
3. Получение Н£(Э4. В отличие от известной вам реакции, описыва¬

емой уравнением S03 + Н20 = H2S04, процесс растворения оксида се-

ры(У1) проводят не в воде, а в концентрированной серной кислоте, при
этом получается раствор, называемый олеумом.

Химические процессы производства серной кислоты можно предста¬

вить в виде следующей схемы:

S I
FeS2 / �*� S02 �' S03 �*� H2S04
H2S J

Схема производства серной кислоты представлена на рисунке 561.

Первую стадию проводят в печи для обжига в кипящем слое, так как

обжиг колчедана � процесс гетерогенный. Перед обжигом колчедан

размалывают и подают в печь ленточным транспортером. В обжиговой
печи через размолотый колчедан пропускают сильную струю воздуха.
Частицы колчедана оказываются во взвешенном состоянии, создавая
иллюзию кипящей жидкости, что и дало название � метод кипящего
слоя.

Полученный оксид серы(1\/) сначала направляют на очистку от круп¬

ной пыли в циклон, от мелкой пыли в электрофильтр, затем осушают в

сушильной башне, промывая его серной кислотой. После этого очищен¬
ный и осушенный газ подогревают в теплообменнике.

Вторую стадию � получение S03 � проводят в контактном аппара¬
те. В нем на специальных полочках-решетках размещают слоями ката¬

лизатор, созданный на основе оксида ванадия(\/) V205. Между слоями

1 В настоящее время из-за истощения запасов железного колчедана FeS2 в качестве

исходного сырья, как правило, используют самородную серу.

288



Печной
газ

Контактный
аппарат

Разбавленная
серная кислота1

Рис. 56. Схема производства серной кислоты

10 � 14271 Габриелян, 11 кл

IОлеум на склад1

289

Электрофильтр

Воздух 1
Огарок

1
Пыль Пыль

Теплообменник Поглотительная

Л � башня
Сушильная
башня Очишен- JC

Подо¬
гретый
газ

Серный
колчедан

Печь для обжига Циклон
в �кипящем слое�

t
98%-ная
серная
кислота



катализатора расположены трубки теплообменника, по которым подают

обжиговый газ для подогрева. При этом одновременно решается про¬

блема нагревания S02 и охлаждения до необходимой температуры S03.
Этот принцип � принцип теплообмена � широко применяют в хими¬

ческом производстве. Выходящий из контактного аппарата газ направ¬
ляют в трубки теплообменника для дальнейшего охлаждения и переда¬
чи теплоты очищенному и осушенному S02.

Для третьей стадии � поглощения S03 � воду не применяют, так
как из-за выделяющейся теплоты вода превращается в пар и серная
кислота образуется в виде капелек тумана. Поэтому S03 в поглотитель¬

ной башне растворяют в концентрированной серной кислоте. Поглоще¬
ние S03 серной кислотой � процесс гетерогенный, и для создания

большей поверхности соприкосновения поглотительную башню запол¬
няют кольцами из огнеупорной керамики. Кислота, стекая сверху, омы¬

вает большое число колец (принцип противотока), создавая тем са¬

мым большую площадь соприкосновения с S03. Полученный раствор
оксида серы(\/1) в серной кислоте � олеум направляют на склад гото¬
вой продукции.

Производство серной кислоты создает немало экологических про¬
блем. Выбросы и отходы сернокислотных заводов вызывают крайне не¬
гативное воздействие на окружающую среду: учащение заболеваний

дыхательной системы у человека и животных, гибель растительности
и подавление ее роста, повышение коррозионного износа материа¬
лов, разрушение сооружений из известняка и мрамора, закисление

почв и др.
Свойства. Химически чистая серная кислота � тяжелая бесцветная

маслянистая жидкость. Обладает сильными гигроскопическими свойст¬

вами, поэтому применяется для осушения газов. Она хорошо раство¬

ряет оксид серы(У1). Этот раствор, как вы знаете, называют олеумом.

Вы также знаете правило разбавления концентрированной серной
кислоты, но повторим его еще раз: нельзя приливать воду к кислоте

(почему?), а следует осторожно тоненькой струйкой вливать кислоту в

воду, непрерывно помешивая раствор.

Химические свойства серной кислоты в значительной степени зави¬

сят от ее концентрации.

Разбавленная серная кислота проявляет все характерные свойст¬

ва кислот: взаимодействует с металлами, стоящими в ряду напряжений
до водорода, с оксидами металлов (основными и амфотерными), с ос¬

нованиями и солями.

Поскольку серная кислота двухосновная, она образует два ряда со¬

лей: средние (сульфаты) и кислые (гидросульфаты).
Реактивом на серную кислоту и сульфаты является хлорид бария �

сульфат-ионы SO|� с ионами Ва2+ образуют белый нерастворимый суль¬
фат бария, выпадающий в осадок:

Ва2+ + SOf = BaS04

Концентрированная серная кислота по свойствам сильно отлича¬
ется от разбавленной. Так, при взаимодействии концентрированной
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серной кислоты с металлами водород не выделяется, поскольку окис¬

лителем выступают уже не катионы водорода, а сульфат-анионы. На¬
пример, разбавленная серная кислота окисляет железо до сульфата же-

леза(Н) и не взаимодействует с металлами, расположенными в ряду

напряжений после водорода:

H2S04 + Fe = FeS04 + Н2
2Н+ + Fe = Fe2+ + Н2

Концентрированная серная кислота окисляет металлы вне зависимо¬

сти от их положения в ряду напряжений, но не железо, алюминий,
хром, золото и металлы платиновой группы:

Си + 2H2S04 � CuS04 + S02 + 2Н20
Zn + 2H2S04 = ZnS04 + S02 + 2H20

Железо, алюминий и хром концентрированная серная кислота пас¬

сивирует, поэтому по железной дороге очень концентрированную сер¬
ную кислоту (свыше 90%) перевозят в алюминиевых и стальных цис¬

тернах. Если же взять умеренно концентрированную серную кислоту
(70�75%-ную), то при нагревании она будет взаимодействовать и с

этими металлами:

2Fe + 6H2S04 = Fe2(S04)3 + 3S02 + 6H20
Наиболее активные из металлов � щелочные, щелочно-земельные,

магний и цинк � восстанавливают сульфат-ионы до целого букета раз¬
личных продуктов (S02, S или H2S):

3Zn + 4H2S04 = 3ZnS04 + S + 4H20

4Mg + 5H2S04 = 4MgS04 + H2S + 4H20

Окислителем концентрированная серная кислота выступает и по от¬

ношению к неметаллам:

2Р + 5H2S04 = 2Н3Р04 + 5S02 + 2Н20
С + 2H2S04 = 2S02 + С02 + 2Н20

Уже при комнатной температуре концентрированная серная кислота
окисляет галогеноводороды и сероводород:

8HI + H2S04 = 412 + H2S + 4Н20
2HBr + H2S04 = Br2 + S02 + 2Н20

H2S + H2S04 = S + S02 + 2H20

Будучи термически устойчивой и нелетучей кислотой, серная кисло¬

та способна вытеснять другие кислоты из их твердых солей. Реакция

получения хлороводорода вам уже знакома, поэтому приведем уравне¬
ние реакции получения хлорной кислоты:

КСЮ4 + H2S04 = KHS04 + НСЮ4
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Концентрированная серная кислота очень гигроскопична и разлага¬

ет (дегидратирует) многие органические вещества, отнимая от них

воду:

С2Н5ОН + H2S04 �C2H50HS03 + Н20 и далее

этанол этилсульфат

C2H50HS03 � C2H4+H2S04
этен

С помощью этой реакции можно получить не только этен, но и ди-

этиловый простой эфир С2Н5�О�С2Н5, который по этой причине име¬

ет тривиальное название «серный эфир».
Серная кислота образует сложные эфиры не только с этанолом, но

и с высшими спиртами. Эта реакция лежит в основе получения синте¬

тических моющих средств
� солей алкилсульфатов:

С,2Н25ОН + H2S04 � C12H250S03H + Н20
лауриловый спирт лаурилсульфат

Ci2H250S03H + NaOH � C12H250S03Na + Н20
лаурилсульфат натрия

(СМС)

На дегидратирующем свойстве серной кислоты основан метод лабо¬

раторного получения оксида углерода(П) из муравьиной кислоты:

h2so4
НСООН > Н20 + СО

Отнимая воду от молекул углеводов, концентрированная серная кис¬

лота обугливает их:

(С6Н10О5)� + H2S04 �С + H2S04 � пН20 и далее

целлюлоза

С + 2H2S04 = С02 + 2SOz + 2Н20

Очень важной в промышленном отношении является реакция суль¬

фирования бензола:

С6Н6 + H2S04 5=ь C6H5S03H + Н20
бензолсульфо-

кислота

Применение. Серную кислоту широко используют в производстве

удобрений, минеральных кислот, солей, синтетических моющих средств,
для получения дымообразующих и взрывчатых веществ, изооктана, ка-

пролактама, простых и сложных эфиров, как компонент нитрующих сме¬

сей, как сульфирующий реагент для получения многих красителей и ле¬

карств, при очистке нефтепродуктов, травлении металлов, в

гидрометаллургии и как электролит в автомобильных аккумуляторах.
Соли серной кислоты проявляют все типичные свойства солей:

взаимодействуют с растворами других солей, со щелочами и кислота¬

ми, с металлами, гидролизуются по катиону, если образованы слабым

основанием. Многие средние соли этой кислоты образуют кристалло¬
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гидраты, которые для меди, цинка, железа, кобальта и никеля называ¬

ют купоросами.
Некоторые кристаллогидраты представляют собой двойные соли, на¬

пример алюмокалиевые квасцы KAI(S04)2* 12Н20.
Наиболее широко применяют следующие соли:

Сульфат натрия кристаллизуется из водных растворов в виде деся¬

тиводного гидрата Na2S04 � ЮН20 (глауберова соль). Применяют в ме¬

дицине в качестве слабительного, а безводный сульфат натрия для про¬

изводства соды и стекла.

Сульфат аммония (NH4)2S04 � азотное удобрение, а сульфат калия

«2S04 � калийное удобрение.
Сульфат кальция в природе встречается в виде минерала гипса

CaS04-2H20. При нагревании до 150°С он теряет часть воды и пере¬
ходит в гидрат состава 2CaS04 � Н20 � алебастр. Алебастр при заме¬

шивании с водой в тестообразную массу через некоторое время за¬

твердевает, превращаясь в гипс. Этот процесс широко используют в

медицине и строительстве.
Сульфат магния MgS04 содержится в морской воде, обусловливая ее

горький вкус. Используют в медицине как лекарственное средство.
Сульфат бария BaS04 также используют в медицине как рентгено¬

контрастное вещество («баритовая каша»).
Купоросы. Раствор медного купороса CuS04 � 5Н20 используют для

протравливания семян и борьбы с виноградной филлоксерой. Как ин¬

сектицид применяют и железный купорос FeS04*7H20, который исполь¬

зуют также для приготовления чернил, минеральных красок и др. Цин¬
ковый купорос ZnS04*7H20 применяют для производства минеральных

красок, в ситцепечатании и медицине.

1. Вычислите объем оксида cepbi(IV) (н. у.), который получает¬
ся при обжиге 3 т пирита, при условии, что производственные

потери составляют 12%.

2. Через контактный аппарат пропустили смесь, состоящую из

20% оксида серы(1\/) и 80% воздуха (по объему). Определите
объемные доли компонентов в полученной газовой смеси, ес¬

ли прореагировало 60% сернистого газа.

3. Через 68 г 4%-ного раствора сероводородной кислоты про¬

пустили газ, образовавшийся при сжигании 0,96 г серы в из¬

бытке кислорода. Какое вещество выпало в осадок и какова его

масса?

4. Через 250 мл 0,5 М раствора едкого натра пропустили 60 л

воздуха, содержащего 15% (по объему) сернистого газа, и рас¬

твор выпарили. Определите состав твердого остатка.

5. Нитрат калия массой 1,1 кг обработали 900 г 98%-ной сер¬

ной кислоты. Определите массу и состав полученного после

выпаривания остатка.

6. При сжигании 20 г сплава сульфидов алюминия и железа бы¬

ло получено 19,52 г диоксида серы. Определите массовые до¬
ли компонентов в сплаве.
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7. В 500 г 5%-ного раствора сульфата меди(М) растворили
25 г медного купороса. Найдите массовую долю сульфата ме¬

ди в полученном растворе, его молярность, нормальность и

титр, если плотность равна 1,07 г/мл.
8. В 740 мл 2%-ного раствора сероводорода растворили

3,36 л H2S (н. у.). Найдите массовую долю сероводорода в по¬

лученном растворе.

§ 37. Азот и его соединения

АЗОТ

Нахождение в природе. В литосфере на долю связанного азота

приходится лишь 0,01%. Среди природных минералов наиболее изве¬
стны селитры: чилийская NaN03, индийская KN03 и норвежская

Са(М03)2.
Основная часть свободного азота приходится на атмосферу: 78,09%

по объему или 65,6% по массе. Над каждым гектаром земной поверх¬
ности постоянно «висят» 8 тыс. тонн азота. Значительная часть связан¬

ного азота содержится в органических веществах, в первую очередь в

белках.

Азот в виде различных соединений содержится в нефти (до 1,5% по

массе) и каменном угле (до 2,5%).
Азот жизненно важный элемент. Все основные части клеток организ¬

ма построены из белковых молекул, в состав которых входит азот. Ис¬

точник белков для человека � растительная и животная пища. Живот¬
ные получают белки, поедая других животных или растения. Растения

получают азот (в виде его соединений) из почвы.
В животном организме содержится от 1 до 10% азота (по массе), а

в шерсти и рогах � до 15%.

Большое значение в круговороте азота имеют особые бактерии, ко¬

торые живут в клубеньках на корнях бобовых растений (клевера, горо¬
ха, вики, люпина). Их так и называют � клубеньковыми. Эти бактерии
работают как маленькие химические фабрики и превращают свободный
атмосферный азот в соединения.

Связанным азотом почва пополняется также и во время грозовых

ливней; при этом из азота и кислорода образуется вначале оксид азо-

та(Н), который под действием кислорода воздуха превращается в оксид

азота(1\/), а последний взаимодействует с водой (также в присутствии
кислорода воздуха) и образует азотную кислоту. Эта кислота, попадая
в почву, реагирует с находящимися в ней соединениями натрия, калия,

кальция и дает селитры, столь необходимые растениям.

Получение. Как и кислород, азот получают в промышленности фрак¬
ционной перегонкой жидкого воздуха. Полученный таким образом азот

содержит примеси благородных газов (в основном аргона). В лабора¬
тории азот получают разложением нитрита аммония:

NH4N02=N2 + 2H20
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Строение молекулы и свойства. В молекуле азота имеется очень

прочная тройная связь, длина и энергия которой соответственно

0,109 нм и 940 кДж/моль. Эта связь состоит из одной о и двух л-связей:

7Т

N^^N, ИЛИ :N::N:

Jt

Молекула азота изоэлектронна молекуле ацетилена. Однако по срав¬

нению с молекулой ацетилена, у которой энергия разрыва первой свя¬

зи наименьшая, для азота именно энергия разрыва первой связи очень

высока (523 кДж/моль). Из-за малого расстояния между атомами в мо¬

лекуле азота энергия л-связи больше, чем о-связи, и поэтому азот не

проявляет склонности к образованию цепей �N�N�, что характерно

для атомов углерода. Эти особенности и обусловливают крайнюю пас¬

сивность молекул азота при обычных условиях.
Азот � бесцветный газ без запаха и вкуса. Так как молекула азота

неполярна, то он имеет очень низкие температуры плавления (-210°С)
и кипения (-196 °С). Очень плохо растворим в воде (лишь 0,023 объе¬
ма в одном объеме воды).

Азот не поддерживает горения и, наоборот, сам является продуктом

горения многих органических соединений и аммиака.

По электроотрицательности азот уступает только фтору и кислороду,
поэтому для него характерны окислительные свойства.

С металлами он образует нитриды при нагревании:

3Mg + N2 = Mg3N2
2AI + N2 = 2AIN

И только с литием азот соединяется при обычных условиях:

6Li + N2 = 2Li3N
Многие нитриды легко гидролизуются:

Mg3N2 + 6Н20 = 3Mg(OH)2 + 2NH3
В реакции с водородом азот выступает также в роли окислителя и

обратимо взаимодействует с ним при высокой температуре и давлении

в присутствии катализатора:

N2 + ЗН2 з=ь 2NH3
В качестве катализатора применяют железо с добавками оксидов ка¬

лия и алюминия.

В реакциях с кислородом и фтором азот выступает в роли восста¬

новителя:

N2 + 02 ±4 2NO

Напомним, что это одна из немногих эндотермических реакций соеди¬
нения.

N2 + 3F2 = 2NF3

295



Азот не реагирует ни с кислотами, ни со щелочами.

Среди реакций со сложными веществами отметим взаимодействие
азота с карбидом кальция, в результате которого образуется цианамид

кальция:
СаС2 + N2 � CaCN2 + С

Цианамид разлагается водой с образованием аммиака:

CaCN2 + ЗН20 = СаС03 + 2NH3

Применение. Азот применяют для получения аммиака, как инерт¬
ную среду в химических и металлургических процессах, при сварке ме¬

таллов, в вакуумных установках. В медицине чистый азот используют в

качестве инертной среды при лечении туберкулеза легких, а жидкий
азот � при лечении заболеваний позвоночника, суставов, кожных за¬

болеваний и др.

АММИАК

Получение. Как вы уже знаете, в промышленности аммиак получа¬
ют синтезом из азотоводородной смеси. В свою очередь, исходный
азот получают из жидкого воздуха, а водород

� конверсионным спо¬
собом или электролизом воды. В лаборатории аммиак обычно получа¬
ют слабым нагреванием смеси гашеной извести с нашатырем:

2NH4CI + Са(ОН)2 - СаС12 + 2NH3 + 2Н20

Строение молекулы и свойства. Молекула аммиака имеет тетра¬
эдрическую форму из-за зр3-гибридизации орбиталей атома азота

(рис. 57).
Длина связи N�Н равна 0,101 нм, а валентный угол составляет 107°.

Так как молекула аммиака дипольна (атом азота в ней имеет неподе-

ленную электронную пару), газообразный аммиак в отличие от азота

легко сжижается за счет образования межмолекулярных водородных
связей (tmn =

- 33 °С). Аммиак замечательно растворяется в воде и по

этому свойству занимает первое место среди всех газов.

Аммиак очень реакционно-способен. Для него характерны шесть

групп реакций.
1. Основные свойства аммиак проявля¬

ет за счет присоединения протона к атому

азота по донорно-акцепторному механизму:

Н+ +: NH3 = NH4

Растворение аммиака в воде сопровож¬

дается обратимым химическим взаимодей¬
ствием с ней:

NH3 + Н20 4=fc NH3 � Н20 3=£ NH+ + ОН"

Этот обратимый процесс сильно смещен

влево, и только 0,4% аммиака связывается

Н

Рис. 57. Схема строения мо¬

лекулы аммиака
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в продукт, называемый гидратом аммиака1. Гидрат аммиака диссоции¬

рует на катион аммония и гидроксид-анион.

Водный раствор аммиака проявляет слабые основные свойства, име¬

ет щелочную среду и изменяет окраску индикаторов.

Еще энергичнее аммиак акцептирует протоны из молекул кислот, об¬

разуя в результате такого взаимодействия средние или кислые соли

аммония (в зависимости от основности кислоты):
HCI + NH3 = NH4CI

H2S04 + NH3 = NH4HS04
H2S04 + 2NH3 = (NH4)2S04

С фосфорной кислотой аммиак образует гидро- и дигидрофосфаты
(NH4)2HP04 и NH4H2P04 соответственно, а фосфат аммония нельзя по¬

лучить, так как он полностью гидролизуется:

(NH4)3P04 + Н20 = (NH4)2HP04 + NH3 � Н20
2. Аммиак вступает во множество реакций комплексообразования,

так как за счет неподеленной электронной пары у атома азота его мо¬

лекулы являются прекрасными лигандами:

Cu(OH)2 + 4NH3�[Cu(NH3)4](OH)2
гидроксид

тетрааммин меди(Н)

3. Аммиак за счет азота в степени окисления -3 проявляет сильные

восстановительные свойства. Так, он горит:

4NH3 + 302 = 2N2 + 6Н20 (без катализатора)

4NH3 + 502 = 4N0 + 6H20 (с катализатором)

Последний процесс используют в промышленности для получения
азотной кислоты.

Восстановительные свойства аммиак проявляет и при взаимодейст¬
вии с оксидами металлов:

ЗСиО + 2NH3 = ЗСи + N2 + ЗН20
4. За счет атомов водорода в степени окисления +1 аммиак может

выступать и в несвойственной ему роли окислителя, например в реак¬
циях с активными металлами (щелочными, щелочно-земельными, маг¬
нием и алюминием):

2Na + 2NH3 = 2NaNH2 + Н2
амид натрия

2Na + NH3 = Na2NH + Н2
имид натрия

6Na + 2NH3 = 2Na3N + ЗН2
нитрид натрия

1 Раньше водный раствор аммиака называли гидроксидом аммония и обозначали фор¬

мулой NH4OH.
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5. Аммиак вступает в реакции с органическими веществами. Эти ре¬
акции используют в первую очередь для получения аминов или амино¬

кислот из углеводородного сырья:

C2H5Br + 2NH3 � C2H5NH2 + NH4Br
бромэтан этиламин

СН2С1�СООН + 3NH3^H2N�сн2�coonh4 + nh4ci
хлоруксусная кислота глицинат аммония

В органическом синтезе используют малоизвестный тип реакций, на¬

зываемых аммонолизом. По аналогии с реакциями гидролиза вы може¬

те догадаться, что речь идет о разложении веществ под действием ам¬

миака. Например, аммонолизом этилового эфира уксусной кислоты

можно получить ацетамид и этанол:

СН3�СООС2Н5 + NH3�*-СН3�CONH2 + С2Н5ОН

6. Своеобразным мостиком, соединяющим неорганические и органи¬

ческие вещества, является взаимодействие аммиака с углекислым га¬

зом. В результате образуется карбамид (мочевина), представляющий
собой ценное азотное удобрение:

2NH3 + С02 =Р (NH2)2CO + Н20

Применение. Аммиак применяют для производства азотной кисло¬

ты, азотсодержащих солей, мочевины, соды, синильной кислоты, удоб¬
рений, светокопировальных материалов, как хладагент, а также в меди¬

цине (нашатырный спирт).

СОЛИ АММОНИЯ

Соли аммония � это сложные вещества, образованные катионом

аммония и анионами кислотных остатков. Ион аммония имеет, как и ам¬

миак, тетраэдрическую форму, но валентный угол Н�N�Н в этом

ионе равен 109°28', т. е. тетраэдр имеет идеальную форму (опять-таки
из-за зр3-гибридизации равноценных орбиталей атома азота). И хотя

три связи N�Н образованы по обменному механизму, а одна
� по до-

норно-акцепторному, все связи в ионе аммония равноценны.

Все соли аммония � твердые кристаллические вещества, хорошо
растворимые в воде. По ряду свойств они похожи на соли щелочных
металлов, и в первую очередь на соли калия, так как радиусы ионов К+
и NH4 приблизительно равны.

Соли аммония получают взаимодействием аммиака или его водного

раствора с кислотами.

Они обладают всеми свойствами солей, обусловленными наличием

кислотных остатков. Например, хлорид аммония или сульфат аммония

реагирует соответственно с нитратом серебра или хлоридом бария, об¬

разуя при этом характерные осадки хлорида серебра или сульфата
бария. Карбонат аммония взаимодействует с кислотами, так как в ре¬

зультате реакции выделяется углекислый газ.
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Кроме того, ион аммония обусловливает другое общее для всех со¬
лей аммония свойство: его соли реагируют со щелочами с выделени¬
ем аммиака. Например:

NH4CI + NaOH = NaCI + NH3 + H20

nh; + ОН" = NH3 + H20
Эта реакция является качественной реакцией на соли аммония: вы¬

деляющийся аммиак легко обнаруживают или по запаху, или по поси¬

нению влажной красной лакмусовой бумажки, или по образованию ха¬

рактерного дыма при поднесении к отверстию пробирки, где

происходит реакция, стеклянной палочки, смоченной соляной кислотой.

Соли аммония способны разлагаться при нагревании с выделением

газообразного аммиака, например:

NH4CI = NH3 + HCI

Поэтому хлорид аммония, или нашатырь, используют при паянии: он

очищает поверхность металла от оксидной пленки и к нему хорошо

пристает припой.
Гидрокарбонат аммония NH4HC03 и карбонат аммония (NH4)2C03

применяют в кондитерском деле, так как они легко разлагаются при на¬

гревании и образуют газы, разрыхляющие тесто и делающие его пыш¬

ным:

NH4HC03 = NH3 + Н20 + С02
Если же соль аммония образована сильной нелетучей кислотой, то

при разложении таких солей образуются кислая соль и аммиак, напри¬

мер:

(NH4)2S04 = NH4HS04 + NH3

Легко заметить, что все рассмотренные реакции разложения не от¬
носятся к окислительно-восстановительным. Если в анионе кислоты

присутствует элемент-окислитель, разложение соли аммония представ¬
ляет собой окислительно-восстановительную реакцию

(NH4)2Cr207 = N2 + Cr203 + 4Н20

NH4N03 = N20 + 2H20
NH4N02 = N2 + 2H20

Аммонийные соли органических кислот при нагревании разлагаются
на амиды кислот и воду. Эта реакция является одним из способов по¬

лучения амидов:

СН3�COONH4� СН3�CONH2 + Н20

Почти все неорганические соли аммония используют в качестве

азотных удобрений. Как вы знаете, растения способны усваивать азот
только в связанном виде, т. е. в виде ионов NH4, N03 и др. Замеча¬

тельный русский химик Д. Н. Прянишников выяснил, что если у расте¬
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ния есть выбор, то оно предпочитает катион аммония нитрат-аниону,

поэтому использование солей аммония в качестве азотных удобрений
особенно эффективно. Очень ценным азотным удобрением является

нитрат аммония, или аммиачная селитра; ее также используют как

взрывчатку в смеси с порошками алюминия и угля (аммонал) при гор¬
ных разработках.

ОКСИДЫ АЗОТА

Азот образует оксиды, в которых он проявляет все значения степе¬

ней окисления: от +1 до +5. Это оксиды N20, NO, N203, N02 или N204
и N205.

Оксид азота(1) и оксид азота(Н) � несолеобразующие оксиды. Ос¬

тальные � солеобразующие кислотные оксиды.

Оксид азота(1) N20.
Имеет структурную формулу

:N=N-a

Бесцветный газ со слабым своеобразным запахом, обладает нарко¬
тическим действием (его также называют «веселящий газ» и использу¬

ют в стоматологии для анестезии). Получают внутримолекулярным
окислением-восстановлением при разложении нитрата аммония:

NH4N03 = N20 + 2Н20 (с примесями N2, NO и N02)

При нагревании до 500 °С оксид азота(1) распадается на азот и кис¬

лород, а потому является окислителем металлов и неметаллов и вос¬

станавливается при этом в основном до свободного азота:

N20 + Си = N2 + СиО

2N20 + S = S02 + 2N2

3N20 + 2NH3 = 3N2 + 4H20

Оксид азота(Н) NO.
Имеет структурную формулу

:N^=0:, или :N=0:

Наличие неспаренного электрона на одной из орбиталей молекулы
этого соединения объясняет его парамагнитные свойства. Получают N0

синтезом при температуре электрической дуги или действии УФ-лучей
на азотоводородную смесь. В промышленности чаще всего оксид азо-

та(И) получают каталитическим окислением аммиака.

Оксид азота(И), как и все рассмотренные ниже оксиды азота, токси¬

чен. Это бесцветный газ, без запаха, почти нерастворим в воде.

Из-за наличия неспаренного электрона молекулы N0 легко соединя¬

ются с радикалами. Поэтому реакции радикальной полимеризации при
добавлении N0 прекращаются из-за обрыва цепи.

Молекула N0 способна терять неспаренный электрон, превращаясь
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в ион нитрозония NO+, который может входить в состав продукта при¬

соединения другого атома или группы атомов, например:

2NO + Cl2 = 2NOCI
хлорид

нитрозила

Легко заметить, что в этом случае N0 проявляет восстановительные

свойства, как и в имеющей практическое значение (для производства
азотной кислоты) реакции непосредственного окисления кислородом

воздуха в оксид азота(1\/):
2N0 + 02 = 2N02

Однако для оксида азота(Н), как и вообще для всех оксидов азота,

более характерны окислительные свойства:

2N0 + 2Mg = 2МдО + N2
6N0 + 4NH3 = 5N2 + 6Н20

Оксид азота(Ш) N203 представляет собой темно-синюю жидкость.
Он может быть получен при низких температурах в результате реакций:

4N0 + 02 = 2N203; NO + N02 = N203
Этот оксид легко разлагается при температуре 25 °С, и от исходно¬

го вещества остается только 10%:

N203 ч=ь NO + N02

Это типичный кислотный оксид, который при растворении в воде об¬

разует существующую только в растворе азотистую кислоту:

N203 + Н20 2HN02

Азотистая кислота присутствует в растворе в виде двух таутомерных
форм:

Н�О�N�О ч=ь Н�N +

\
0"

структура 1 структура 2

В органической химии при получении азокрасителей в зависимости

от таутомерной формы получают два вида производных: из структуры 1

образуются эфиры азотистой кислоты � органические нитриты с об¬

щей формулой R�О�N=0, а из структуры 2 � нитросоединения с об¬

щей формулой R�N02.
Так как в азотистой кислоте кислотообразователь имеет промежуточ¬

ное значение степени окисления (+3), то эта кислота может проявлять

как окислительные, так и восстановительные свойства:

2HN02 + 2HI = l2 + 2N0 + 2Н20

5HN02 + 2КМп04 + 3H2S04 = 2MnS04 + K2S04 + 5HN03 + 3H20
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Азотистая кислота неустойчива и легко разлагается � диспропорци-
онирует:

А вот ее соли � нитриты
� более устойчивы. Нитриты щелочных

металлов плавятся без разложения. В очень небольших количествах их

используют при изготовлении колбас, однако большие дозы их ядови¬
ты. Как и азотистая кислота, нитриты могут проявлять как окислитель¬

ные, так и восстановительные свойства.

Оксид азота(1У) N02. Этот оксид легко образуется при окислении

оксида азота(Н) кислородом воздуха. Он представляет собой весьма

токсичный бурый газ. Строение молекулы N02 может быть отражено

следующими структурными формулами:

Молекула N02 имеет неспаренный электрон. При сжижении (fKlin =
= 21,5°С) этот газ бледнеет, а при замерзании (?ПЛ = -11°С) образует
бесцветные кристаллы, что объясняется димеризацией молекул N02:

2N02 = N204 или

Обеим формам оксида � и N02, и N204 � соответствуют две кислоты:

Этот процесс протекает на холоде при недостатке кислорода. При
нагревании (также при недостатке кислорода) идет несколько иная ре-

Если же растворение N02 проводить при избытке кислорода и на¬

гревании, то образуется только один продукт:

4N02 + 02 + 2Н20 = 4HN03
Аналогично N02 реагирует и с растворами щелочей:

Оксид азота(1\/) является более сильным окислителем, чем рассмо¬
тренные ранее оксиды:

3HN02 = HN03 + 2NO + Н20

� +

или

N02 + H20 = HNO3 + HN02

акция:
3N02 + H20 = 2HN03 + N02

4N02 + 2Ca(OH)2 = Ca(N03)2 + Ca(N02)2 + 2H20
3N02 + 2NaOH = 2NaN03 + NO + H20

4N02 + 4KOH + 02 = 4KN03 + 2H20

2N02 + 8HI = N2 + 4I2 + 4H20

6N02 + 8NH3 = 7N2 + 12H20

2S02 + N02 = 2S03 + NO
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Последнюю реакцию используют при производстве серной кислоты

нитрозным способом.
В атмосфере оксида азота(1У) сгорают уголь, сера и фосфор:

2S + 2N02 = N2 + 2S02
2С + 2N02 = N2 + 2C02

8P+10N02 = 5N2 + 4P205

Оксид азота(У) N205. Это бесцветные кристаллы при температуре
до 33,3 °С, которые при дальнейшем нагревании разлагаются:

2N205 = 4N02 + 02

Получают N205, окисляя низшие оксиды озоном:

2NO + 03 = N205
или действуя оксидом фосфора(\/) на азотную кислоту:

2HN03 + Р205 = N205 + 2НР03
Это типичный кислотный оксид, которому соответствует азотная кис¬

лота, � он взаимодействует с водой, щелочами, оксидами металлов

(амфотерными и основными).
Проявляет сильные окислительные свойства:

2N205 + S = 4N02 + S02

АЗОТНАЯ КИСЛОТА

Получение. В промышленности азотную кислоту получают в три ста¬

дии:

1) Контактное окисление аммиака до оксида азота(И):

4NH3 + 502 = 4NO + 6Н20

2) Окисление оксида(П) в оксид азота(1У) кислородом воздуха:
2NO + 02 = 2NOz

3) Абсорбция (поглощение) оксида азота(1\/) водой при избытке кис¬

лорода:

4N02 + 2Н20 + 02 = 4HN03
В результате получается 60�62%-ная азотная кислота. Применяя пе¬

регонку азотной кислоты или используя N204, на азотнокислых заводах

концентрацию азотной кислоты доводят почти до 100%.
В лаборатории азотную кислоту получают действием концентриро¬

ванной серной кислоты на нитраты при слабом нагревании:

NaN03 + H2S04 = NaHS04 + HN03
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Строение молекулы и свойства. Молекула азотной кислоты плос¬

кая. Уголковое расположение атомов в молекуле и длины связей в ней

можно отразить с помощью следующих схем:

Атомы кислорода, связанные только с атомом азота, равноценны.
Они находятся на одинаковом расстоянии от него и имеют одинаковый
заряд.

В разбавленных растворах азотная кислота полностью диссоциирует:

В образовавшемся при диссоциации нитрат-ионе все связи равно¬
ценны.

1. Азотная кислота проявляет все типичные свойства кислот �

взаимодействует с оксидами металлов, основаниями, солями:

2. Азотная кислота очень сильный окислитель, так как содержит
атом азота в максимальной степени окисления (+5). Поэтому она вза¬

имодействует со многими простыми и сложными веществами. В этих

реакциях атом азота восстанавливается до степеней окисления от +4

до -3 в зависимости от условий реакции, концентрации кислоты и вос¬

становительных свойств сореагента.
Чем меньше концентрация кислоты и чем сильнее выражены восста¬

новительные свойства сореагента-металла, тем сильнее восстанавлива¬

ется азотная кислота: о +1

Н

HNOg - Н+ + NOg

2HNOg + CuO = Cu(NOg)2 + H20

Ba(OH)2 + 2HN03 = Ba(N03)2 + 2H20

2HN03 + CaCOg = Ca(N03)2 + C02 + H20

2HNOg + Na2Si03 = H2Si03 + 2NaN03

HNOg,

(NH4N03) N02 NO
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В результате реакции азотной кислоты с металлами образуются
соль, вода и не один какой-либо продукт восстановления, а множест¬

во с преобладанием какого-то основного продукта. Проиллюстрируем
это на примере взаимодействия азотной кислоты различной концент¬
рации с цинком:

3Zn + 8HNO3 (60%-ная) = 3Zn(N03)2 + 2NO + 4Н20
4Zn + IOHNO3 (20%-ная) = 4Zn(N03)2 + N20 + 5Н20

4Zn + IOHNO3 (3%-ная) = 4Zn(N03)2 + NH4N03 + 3H20

Концентрированная азотная кислота пассивирует железо, хром, алю¬

миний, и поэтому ее перевозят по железной дороге в стальных и алю¬

миниевых цистернах.
С неметаллами реагирует очень концентрированная (более чем

60%-ная) азотная кислота, при этом она восстанавливается до N02 или N0:

6HNO3 + S = H2S04 + 6N02 + 2Н20

5HN03 + Р - Н3Р04 + 5N02 + Н20

2HN03 + S = H2S04 + 2N0

5HN03 + ЗР + 2Н20 = ЗН3Р04 + 5N0

Концентрированная азотная кислота взаимодействует и со сложны¬

ми веществами, окисляя их:

HN03 + 3HCI = Cl2 + NOCI + 2Н20

Смесь одного объема HN03 и трех объемов HCI называют царской
водкой, так как она растворят «царя металлов» � золото. Суммарное
уравнение этой реакции

Au + 4HCI + HN03 - H[AuCI4] + N0 + 2Н20

Азотная кислота окисляет иодоводород, сульфид железа(П) и другие
соединения:

6HNO3 + HI = HIO3 + 6N02 + 3H20
FeS + 12HN03 = Fe(N03)3 + H2S04 + 9N02 + 5H20

3. Многочисленны реакции нитрования органических соединений
азотной кислотой.

Взаимодействие азотной кислоты с углеводородами может протекать
как по радикальному механизму, так и по механизму электрофильного
замещения. Примером радикального процесса может служить реакция

Коновалова, с помощью которой из алканов получают нитроалканы, ис¬

пользуемые в качестве растворителей:

С2Н6 + HN03 fj-S C2H5N02 + Н20
этан нитроэтан

По механизму электрофильного замещения протекает нитрование
ароматических углеводородов и их производных. В качестве нитрующе¬
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го реагента используют как саму азотную кислоту, так и ее смесь с кон¬

центрированной серной кислотой (нитрующую смесь). Так получают
важные продукты органического синтеза, например нитробензол (сырье
для получения анилина, растворителя), тринитротолуол (взрывчатое ве¬

щество тротил) и др.:

+ ЗН20

2,4,6-тринитротолуол

ОН

+ 3HNOo + ЗН20

2,4,6-тринитрофенол

Взаимодействие азотной кислоты со спиртами приводит к образова¬
нию сложных эфиров (нитратов). Многие из них являются взрывчатыми

веществами, а полимеры на основе нитроэфиров используют в произ¬
водстве пластмасс, пленок, нитролаков и нитроэмалей:

СН2�ОН
I
СН�ОН + 3HNO,

H2S04
сн2�о- -NO,

сн2�ОН
глицерин

сн�о�no2 + зн2о
I
сн2�о�no2

тринитрат глицерина

Применение. Азотную кислоту используют для производства азот¬

ных и комплексных удобрений, серной и фосфорной кислот, взрывча¬
тых веществ, красителей, лекарств, пластмасс, пленок, нитролаков и

нитроэмалей, искусственных волокон, как компонент нитрующей смеси,

для травления и растворения металлов в металлургии.
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СОЛИ АЗОТНОЙ КИСЛОТЫ

Как одноосновная кислота азотная кислота образует один ряд солей �

нитраты. Все они хорошо растворимы в воде, устойчивее азотной кис¬

лоты и поэтому в водных растворах окислительными свойствами почти

не обладают. Но при подкислении растворов свойства нитратов как

окислителей усиливаются:

3FeCI2 + KN03 + 4HCI = 3FeCI3 + KCI + NO + 2H20

При нагревании нитраты разлагаются тем полнее, чем правее в эле¬

ктрохимическом ряду напряжений стоит металл, образующий соль.

1. Нитраты щелочных и щелочно-земельных металлов (левее магния)
разлагаются на нитрит и кислород:

2KN03 = 2KN02 + 02

2. Нитраты металлов, расположенных в ряду напряжений от магния

до меди включительно, разлагаются на оксид металла, оксид азота(1\/)
и кислород:

2Pb(N03)2 = 2РЬО + 4N02 + 02
3. Нитраты металлов, расположенных в ряду напряжений правее ме¬

ди, разлагаются на металл, оксид азота(1У) и кислород:

Hg(N03)2 = Hg + 2N02 + 02
4. Разложение нитратов с образованием кислорода при нагревании

объясняет их окислительное действие в расплаве:

2KN03 = KN02 + 02

Например, при горении черного пороха протекает следующая реак¬
ция:

4KN03 + S + С = 4KN02 + S02 + С02

При этом в качестве дополнительных продуктов могут образоваться
также K2S04, K2C03, СО, N2, K2S.

Соли азотной кислоты получают при действии кислоты на металлы,
их оксиды и гидроксиды.

Нитраты натрия, калия, кальция и аммония называют селитрами; их

применяют как азотные удобрения. Нитрат серебра (или ляпис) исполь¬

зуют в медицине для прижигания ран, язв и т. д.

1. Плотность по водороду азотоводородной смеси составляет

4,00. Определите объемные доли компонентов смеси.

2. При прохождении через контактный аппарат смеси равных

объемов азота и водорода 25% азота превращается в аммиак.

Определите объемный состав газовой смеси, которая выходит

из контактного аппарата.

3. В разбавленной азотной кислоте растворили 92 мг смеси ок¬

сида меди(И) с медью. При этом выделилось 7,47 мл газа
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(н.у.). Найдите массовые доли компонентов смеси и рассчитай¬
те объем 12%-ной азотной кислоты (плотность 1,07 г/мл), не¬

обходимый для растворения 1 кг такой смеси.

4. Расставьте коэффициенты в схемах реакций:

а) HN03 + As203 + Н20�**H3As04 + NO

б) Si + HN03 + HF�^SiF4 + NO + H20
в) HN03 + ZnS�^ZnS04 + NO + H20
r) l2 + HN03�HI03 + N02 + H20
5. Запишите уравнения реакций, с помощью которых можно

осуществить следующие превращения:

a) NH4N03�N20�N2�NO�N02�HN02�NH4N02�N2�
�Li3N�NH3�NaNH2
6) hno3�c6h5no2�c6h5nh3ci�c6h5nh2�c6h5nhch3
b) N2�NH3�NO�n2o3�kno2�hno2
6. Смешали и нагрели 150 мл 2 н раствора нитрита натрия и

150 мл 0,75 н раствора хлорида аммония. Определите объем

выделившегося азота и нормальную концентрацию солей в по¬

лученном растворе.
7. При прокаливании 30 г смеси хлорида и нитрата натрия по¬

лучили 28,08 г остатка. Найдите массовые доли компонентов

исходной и полученной смесей.

8. В раствор нитрата серебра объемом 250 мл с концентраци¬
ей растворенного вещества 2 моль/л (плотность 1,25 г/мл) по¬

местили медную пластину. Через некоторое время масса пла¬

стины увеличилась на 22,8 г. Найдите массовую долю нитрата

серебра в растворе по окончании реакции.
9. Рассчитайте степень димеризации оксида азота(1\/), если

14 л этого газа при нормальных условиях имеют массу 46 г.

§ 38. Фосфор и его соединения

ФОСФОР

Нахождение в природе. Фосфор � один из немногих моноизотоп-

ных элементов; он встречается в природе в виде единственного нукли¬

да 31Р и только в виде соединений. Фосфор образует около 190 мине¬

ралов, важнейшими из которых являются фосфорит Са3(Р04)2,
гидроксиапатит Са5(Р04)30Н, фторапатит Ca5(P04)3F.

фосфор содержится во всех частях зеленых растений, но больше
всего в плодах и семенах. В организмах животных в основном содер¬

жится в костях, мышцах и нервной ткани. Богаты фосфором желтки ку¬

риных яиц. В виде фосфат-иона фосфор входит в состав нуклеотидов
�

структурных звеньев нуклеиновых кислот, а в виде гидрофосфат- и ди-

гидрофосфат-ионов � в состав важнейшего энергетического вещества
живых клеток � АТФ и других многочисленных органических соедине¬
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ний, которые принимают участие в реакциях фосфорилирования. Оче¬

видно, это и позволило академику А. Е. Ферсману назвать фосфор
«элементом жизни и мысли».

Получение. Свободный фосфор получают из природных фосфатов,
прокаливая их с коксом и песком:

Са3(Р04)2 + 3Si02 + 5С = 3CaSi03 + 5СО + 2Р

Аналогичным способом впервые получил фосфор немецкий алхимик

Г. Бранд. Только вместо фосфатов он использовал сухой остаток мочи.

Позднее по этой же реакции фосфор стали получать из костей жи¬

вотных.

Свойства. Существует более 10 аллотропных модификаций фосфо¬
ра, из которых наиболее известны белый, красный и черный фосфор.

Белый фосфор � воскообразное белое или светло-желтое вещест¬

во, плохо растворимое в воде, но хорошо растворимое в сероуглеро¬
де или этиловом спирте. Светится в темноте, очень ядовит. Уже 0,1 г

белого фосфора является смертельной дозой для человека. Противо¬
ядием в случае отравления может служить разбавленный раствор мед¬
ного купороса.

Кристаллическая решетка белого фосфора молекулярная. Молекулы

Р4 имеют тетраэдрическое строение с валентными углами, равными

60°. Образующие три о-связи р-орбитали должны быть расположены

под углом 90°, а так как валентный угол значительно меньше, то эти

орбитали перекрываются не по прямой линии, соединяющей ядра ато¬

мов фосфора, а под некоторым углом к ней. Поэтому р-орбитали при¬

обретают бананообразную форму:

Из-за возникающего напряжения химические связи получаются не¬

прочными. По этой причине белый фосфор � самая реакционно-спо-

собная модификация: самовоспламеняется уже при 50°С, и поэтому его

хранят под водой и в темноте.

В присутствии паров воды белый фосфор медленно окисляется кис¬

лородом воздуха с образованием фосфористой Н3Р03 и фосфорнова-
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тистой Н3Р02 кислот. Этот процесс сопровождается холодным свечени¬

ем � хемолюминесценцией.
Красный фосфор более устойчив. Это порошок красного, фиолето¬

вого или темно-коричневого цвета. Имеет атомную кристаллическую

решетку; полимер слоистого строения. Он значительно уступает в ак¬

тивности белому фосфору, не ядовит, не светится в темноте, не рас¬

творяется в сероуглероде, воспламеняется при температуре около

250 °С. Образуется из белого фосфора при длительном нагревании без

доступа воздуха.
Черный фосфор образуется из белого или красного фосфора при

нагревании под высоким давлением (около 12 тыс. атм). Это также по¬

лимер слоистой структуры черно-серого цвета, похожий на графит.
Из всех модификаций фосфора наиболее активен белый фосфор, но

он очень ядовит, поэтому на практике химики предпочитают работать с

фосфором красным.
Фосфор может быть как окислителем, так и восстановителем.

Окислительные свойства фосфор проявляет в реакциях с метал¬
лами:

3Na + Р = Na3P
ЗСа + 2Р = Са3Р2

Образующиеся фосфиды легко гидролизуются:

Са3Р2 + 6Н20 = ЗСа(ОН)2 + 2РН3

Восстановительные свойства фосфор проявляет в реакциях как с

простыми веществами-неметаллами, образованными элементами с
большим значением электроотрицательности, так и со сложными веще¬

ствами-окислителями.

С галогенами фосфор образует галогениды фосфора(Ш) и фосфо-
pa(V), например:

2Р + 3CI2 = 2РС13

РС13 + Cl2 = РС15

При медленном окислении фосфор образует оксид фосфора(Ш):
4Р + 302 = 2Р203,

а при горении
� оксид фосфора(У):

4Р + 502 = 2Р205

Фосфор реагирует и с другим халькогеном � серой:
2Р + 3S = P2S3
2Р + 5S = P2S5

В качестве окислителя фосфора могут выступать концентрированные
серная и азотная кислоты:

5H2S04 + 2Р = 2Н3Р04 + 5S02 + 2Н20
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5HN03 + P = H3P04 + 5N02 + H20

При поджигании спичек также происходит реакция окисления фос¬
фора, только в роли окислителя выступает бертоллетова соль:

5КСЮ3 + 6Р = 5KCI + ЗР205
С водородом фосфор реагирует обратимо и с очень незначительным

выходом фосфина:

2Р + ЗН2 2РН3

Поэтому фосфин получают уже рассмотренным выше гидролизом фос¬
фидов.

Фосфин очень ядовитый газ с отвратительным чесночно-рыбным за¬
пахом. Воспламеняется на воздухе:

2РН3 + 402 = Р205 + ЗН20
В этой реакции фосфин проявляет восстановительные свойства.

Фосфин также является восстановителем и в реакциях с сильными

окислителями:

РН3 + 8HN03 = Н3Р04 + 8N02 + 4Н20

РН3 + 3H2S04 = Н3Р04 + 3S02 + ЗН20

Подобно аммиаку, фосфин может образовывать соли фосфония:

РН3 + HCI = РН4С1,

которые в отличие от солей аммония, гидролизующихся частично, в во¬

де подвергаются полному гидролизу:

РН4С1 + Н20 = РН3 + Н30+ + CI-

Для фосфора характерны также реакции диспропорционирования, в

которых он выступает в роли и окислителя, и восстановителя:

4Р + ЗКОН + ЗН20 = РН3 + КН2Р02
гипофосфит

калия

Гипофосфит калия КН2Р02 � соль одноосновной фосфорноватистой
кислоты Н3Р02, структурная формула которой

Н�О О

\//
Р

/ \
н н

Это кислота средней силы, не имеет ангидрида, образует бесцвет¬
ные кристаллы, хорошо растворимые в воде. Гипофосфиты, равно как

и соответствующая им кислота, являются сильными восстановителями

и окисляются до фосфатов. Используются при химическом никелирова¬

нии, для восстановления ионов никеля из раствора.
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Фосфористая кислота Н3Р03 � двухосновная кислота средней силы:

Н-0 О

\//
Р

/ \
н�О н

Она образуется при растворении оксида фосфора Р203 в холодной
воде или при гидролизе тригалогенидов фосфора:

РС13 + ЗН20 = Н3Р03 + 3HCI

Проявляет восстановительные свойства, как и соответствующий ей
ангидрид:

Н3Р03 + N02 = Н3Р04 + N0

Применение. Белый фосфор в виде товарного продукта из-за при¬
месей имеет желтый цвет и потому называется желтым фосфором. Его

применяют для получения красного фосфора, фосфорных кислот и их

производных, как раскислитель и компонент некоторых металлических
сплавов. Основная область применения красного фосфора � спичеч¬

ное производство.

ОКСИД ФОСФОРА(У) И ФОСФОРНЫЕ кислоты.

ФОСФАТЫ

Получение. Оксид фосфора(\/), или фосфорный ангидрид, образу¬
ется при горении фосфора в виде густого белого дыма, состоящего из
мелких кристалликов, которым приписывают формулу димера Р4О10.
В уравнениях реакций чаще используют формулу мономера Р205.

Это очень гигроскопичное вещество, которое эффективно использу¬
ют для осушения газов и жидкостей:

H2S04 + Р205 = 2НР03 + S03

2HN03 + Р205 = 2НР03 + N205

Метафосфорная кислота НР03 образуется при растворении оксида

фосфора(\/) в холодной воде, так как он представляет собой типичный

кислотный оксид:

Р205 + Н20 = 2НР03
Если же фосфорный ангидрид растворить в горячей воде или про¬

кипятить раствор метафосфорной кислоты, то образуется ортофосфор-
ная кислота:

Р205 + ЗН20 = 2Н3Р04

НР03 + Н20 = Н3Р04

При нагревании ортофосфорной кислоты из двух ее молекул обра¬
зуется дифосфорная, или пирофосфорная, кислота:

2Н3Р04 = Н4Р207 + Н20
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Оксид фосфора(У), как и все кислотные оксиды, взаимодействует с

основными оксидами и щелочами, образуя различные средние или кис¬
лые соли:

ЗМдО + Р205 = Мд3(Р04)2
Са(ОН)2 + Р205 + Н20 = Са(Н2Р04)2
4NaOH + Р205 = 2Na2HP04 + Н20

Наибольшее значение имеет трехосновная ортофосфорная, или про¬
сто фосфорная, кислота Н3Р04. Это твердое кристаллическое вещест¬
во, которое смешивается с водой в любых соотношениях. В отличие от

азотной кислоты фосфорная не является сильным окислителем и не

разлагается при нагревании.

Получают эту кислоту двумя способами: термическим и экстракци¬
онным.

Термическим способом получают чистую фосфорную кислоту в ре¬
зультате следующей цепочки превращений:

Са3(Р04)2 * Р * Р205 * Н3Р04

Экстракционный способ заключается в обработке природного из¬
мельченного фосфорита серной кислотой:

Са3(Р04)2 + 3H2S04 = 2Н3Р04 + 3CaS04

Малорастворимый сульфат кальция выпадает в виде осадка, а кис¬

лота остается в растворе, так же как и многие примеси: сульфаты каль¬

ция, железа, алюминия и др. Такую кислоту используют для производ¬
ства удобрений.

Фосфорная кислота может дать димер Н4Р207, тример Н5Р3О10 или

полимеры (НР03)� � полиметафосфорные кислоты.

Как трехосновная кислота ортофосфорная кислота диссоциирует в

три ступени (Кд' = 7,6 � 10~3, Кд"
= 6,2'10�8 и Кд'" = 4,4* 10�13) и образует

три ряда солей: кислые (дигидрофосфаты и гидрофосфаты) и средние
(фосфаты), равно как и соответствующий ей фосфорный ангидрид Р205.

Все фосфаты, кроме фосфатов щелочных металлов, в воде нерас¬
творимы. Нерастворим также и фосфат лития. Все дигидрофосфаты в

воде хорошо растворимы, а гидрофосфаты занимают по растворимос¬
ти промежуточное положение между фосфатами и дигидрофосфатами.
Например, растворимость фосфорнокислых солей кальция при 20 °С из¬

меняется следующим образом:

Са3(Р04)2�СаНР04^Са(Н2Р04)2
0,2 мг/л 70 мг/л 15 ООО мг/л

Возрастание растворимости от средних солей к кислым объясняет¬
ся уменьшением прочности ионных кристаллических структур в резуль¬

тате уменьшения зарядов анионов в ряду: фосфат РО|~�*гидрофосфат
НР04��»дигидрофосфат Н2Р04 � при одинаковом заряде катиона ме¬
талла.
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Применение. Фосфорную кислоту используют для производства

удобрений, кормовых добавок, различных фосфатов. Она является цен¬
ным катализатором в органическом синтезе и компонентом антикорро¬
зионных покрытий на металлах. Очищенную (пищевую) фосфорную кис¬

лоту применяют для придания кислого вкуса безалкогольным напиткам
и для осветления сахара.

УДОБРЕНИЯ

Потребности сельскохозяйственных культур в питательных элементах

удовлетворяют внесением в почву удобрений.
Удобрения содержат питательные элементы в связанном виде, т. е.

в виде соединений. Растения поглощают эти соединения из почвы, при

этом осуществляется ионный обмен.
По химическому составу удобрения делят на неорганические, или

минеральные, органические, органоминеральные и бактериальные.
Минеральные удобрения � вещества неорганического происхож¬

дения. По действующему питательному элементу минеральные удобре¬
ния подразделяют на макроудобрения (азотные, фосфорные, калийные)
и микроудобрения (борные, молибденовые и т. д.).

Для их получения используют природное сырье (фосфориты, селит¬

ры и др.), а также побочные продукты и отходы некоторых отраслей
промышленности, например сульфат аммония � побочный продукт в

коксохимии и производстве капрона. Минеральные удобрения получа¬
ют в промышленности или механической обработкой неорганического
сырья, например измельчением фосфоритов, или в результате химиче¬
ских реакций. Выпускают твердые и жидкие минеральные удобрения.

По агрохимическому воздействию минеральные удобрения разделя¬
ют на прямые и косвенные.

Прямые удобрения предназначаются для непосредственного питания

растений. Они содержат азот, фосфор, калий, магний, серу, железо и

микроэлементы (В, Mo, Си, Zn). Подразделяются на простые и ком¬

плексные удобрения.
Простые удобрения содержат один элемент питания (азот, фосфор,

калий, молибден и т. д.). Среди них выделяют:

азотные удобрения, которые различают по форме соединений
азота (аммиачные, аммонийные, амидные и их сочетания);
фосфорные удобрения, которые разделяют на растворимые в во¬

де (простой суперфосфат Са(Н2Р04)2
� CaS04, двойной суперфосфат

Са(Н2Р04)2) и нерастворимые (фосфоритная мука Са3(Р04)2, малорас¬
творимый преципитат СаНР04 � 2Н20 и др.), используемые на кислых

почвах;

калийные удобрения, которые разделяют на концентрированные
(KCI, К2С03 и др.) и сырые соли (сильвинит, каинит и др.);
микроудобрения � вещества, содержащие микроэлементы

(Н3В03, молибдат аммония и др.).
Комплексные удобрения содержат не менее двух питательных эле¬

ментов.
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Косвенные удобрения применяют для химического, физического, ми¬

кробиологического воздействия на почву с целью улучшения условий
использования удобрений. Например, для нейтрализации кислотности

почв применяют молотые известняки, доломит, гашеную известь, для

мелиорации солонцов
� гипс, для кислования почв � гидросульфит

натрия.
Органические удобрения � вещества растительного и животного

происхождения (навоз, торф, компосты, птичий помет, городские отхо¬

ды и отбросы пищевых производств). Сюда относят и зеленые удобре¬
ния (люпин, бобы).

Внесенные в почву, эти удобрения под действием почвенных микро¬

организмов разлагаются с образованием минеральных соединений азо¬

та, фосфора, калия и других питательных элементов.

1. Найдите массу гидрофосфата кальция, образующегося при
взаимодействии 7,4 г гидроксида кальция и 11,76 г ортофос-
форной кислоты.

2. 124 кг фосфата кальция обработали 98 кг 60%-ного раство¬

ра серной кислоты. Полученный раствор выпарили. Найдите
массовые доли компонентов полученного остатка.

3. Из 2,5 т фосфорита, содержащего 20% примесей, с выхо¬

дом 65% от теоретически возможного получили фосфор. Его
сожгли и полученный с выходом 97% от теоретически возмож¬

ного продукт растворили в 9,8 т 15%-ного раствора фосфор¬
ной кислоты. Найдите массовую долю фосфорной кислоты в

полученном растворе.

4. В 200 мл воды растворили 56,8 г оксида фосфора(\/). К по¬

лученному раствору прибавили 76,9 мл 40%-ного раствора ги¬

дроксида натрия (плотность 1,43 г/мл). Найдите массовые до¬

ли солей в полученном растворе.

5. При обработке 29,7 г смеси поташа К2С03 и соды серной
кислотой было получено 38,7 г безводных сульфатов калия и

натрия. Найдите массовые доли компонентов в исходной сме¬

си.

6. Комнатные растения можно поливать подкормкой из мине¬

ральных удобрений: в 1 л воды растворяют 2,5 г калийной се¬

литры, 2,5 г дигидрофосфата калия и 10 г кальциевой селит¬

ры. Чему равны массовая доля и молярная концентрация

каждого из компонентов полученного раствора, имеющего

плотность 1,11 г/мл?

§ 39. Углерод и его соединения

УГЛЕРОД

Нахождение в природе. Углерод в природе встречается как в сво¬

бодном состоянии � в форме двух своих модификаций: алмаза и гра¬

фита, так и в виде соединений. В атмосфере, где он содержится в ви¬
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де углекислого газа, на долю последнего приходится 0,03% по массе.

В литосфере углерод занимает только 13-е место по распространенно¬

сти среди всех элементов, и на его долю приходится только 0,087%.
Среди наиболее известных минералов следует отметить кальцит СаС03
и его разновидности (мел, мрамор, известняк), магнезит МдС03, доло¬
мит СаС03 � МдС03 и конечно же знаменитый уральский самоцвет ма¬
лахит (Си0Н)2С03.

Углерод � это основная часть каменного (до 99%) и бурого (до 72%)
углей, а также торфа (до 57%). Он образует соединения, входящие в

состав нефти и газа. Уже только перечисление последних полезных ис¬
копаемых показывает главенствующую роль углерода в мировой энер¬
гетике и транспорте.

И наконец, самое важное: углерод
� это элемент, образующий все

органические вещества, среди которых белки, жиры, углеводы, нуклеи¬
новые кислоты и другие соединения

� носители жизни на нашей пла¬

нете.

Аллотропия. Углерод образует несколько аллотропных модифика¬
ций, среди которых наиболее известны алмаз, графит, карбин и пока

еще экзотический фуллерен. Эти модификации имеют атомные крис¬
таллические решетки, но различаются архитектурой кристаллов из-за

разного типа гибридизации атомных орбиталей углерода. Как вы уже

знаете, у алмаза это эрЗ-гибридизация и, следовательно, тетраэдриче¬
ская атомная кристаллическая решетка; у графита spz-гибридизация и,

следовательно, плоскостная атомная кристаллическая решетка; у кар-
бина sp-гибридизация и соответственно линейная атомная кристалли¬
ческая решетка.

Фуллерен вначале был синтезирован из графита, а через два года

его обнаружили и в природе.
Долгое время химики различали еще одну аллотропную модифика¬

цию углерода
� аморфный углерод. Однако исследования его кристал¬

лической структуры показали, что это тот же графит, только состоящий
из более мелких и беспорядочно расположенных кристалликов. В зави¬

симости от происхождения различают следующие сорта аморфного уг¬

лерода:
Кокс �

продукт сухой перегонки каменного угля. Он содержит
до 97% чистого углерода и применяется в металлургии.

Сажа � продукт термического разложения углеводородов, и в пер¬

вую очередь метана. Ее применяет для получения резины, черной кра¬
ски, косметики.

Древесный уголь
� пористое вещество, образуется в результате

длительного нагревания древесины без доступа воздуха. Обладает за¬
мечательным свойством адсорбции, т. е. способностью поглощать сво¬
ей поверхностью газообразные или растворенные вещества. Для уси¬
ления этого свойства древесный уголь активируют: очищают его поры
горячим водяным паром. Активированный уголь используют в медици¬

не (черные таблетки карболена), для изготовления противогазов, быто¬

вых фильтров очистки воды, как адсорбент в производстве сахара и

спирта.
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Химические свойства. Углерод � один из двух элементов (второй �

водород) периодической системы, в атоме которого число валентных

орбиталей и валентных электронов одинаково. Поэтому при образова¬
нии соединений у атомов углерода, как и у атомов водорода, не будет
ни вакантных орбиталей, ни неподеленных электронных пар. По этой

причине, а также из-за небольшого радиуса атомы углерода образуют
между собой и атомами водорода прочные связи в длинных линейных,

разветвленных или циклических молекулах. В таких цепях длина и энер¬
гия связей С�С составляют соответственно 0,154 нм и 346 кДж/моль,
а длина и энергия связей С�Н соответственно равны 0,109 нм и

441 кДж/моль.
Разные модификации углерода отличаются друг от друга и своей ак¬

тивностью. Наиболее энергично вступает в химические реакции аморф¬
ный углерод.

Углерод может проявлять как восстановительные, так и окислитель¬

ные свойства.
Восстановительные свойства углерод проявляет в реакциях с про¬

стыми веществами, образованными неметаллами с большим по срав¬
нению с ним значением электроотрицательности (галогенами, кислоро¬
дом, серой, азотом), а также с оксидами металлов, водой и другими
окислителями.

Аморфный углерод (но не алмаз) уже при комнатной температуре
взаимодействует с фтором:

С + 2F2 = CF4

Углерод горит, образуя два оксида:

С + 02 � С02
и далее

С02 + С = 2СО

При высоких температурах углерод соединяется с серой, образуя се¬

роуглерод:

С + 2S = CS2

Под действием электрического разряда углерод соединяется даже с

азотом, образуя дициан:

2С + N2 �� N=C�C=N

С водой раскаленный кокс вступает в хорошо известную вам реак¬
цию конверсии:

С + Н20 = СО + Н2 и далее

СО + Н20 = С02 + Н2

На восстановительных свойствах углерода основано его применение
в пирометаллургии:

СиО + С(изб.) = Си + СО
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Углерод окисляют такие сильные окислители, как концентрированные

азотная и серная кислоты:

С + 4HN03 = С02 + 4N02 + 2Н20

C+2H2S04 = С02 + 2S02 + 2Н20
Окислительные свойства углерод проявляет в реакциях с металла¬

ми и водородом, а также с неметаллами, у которых значение электро¬
отрицательности меньше, чем у углерода.

При нагревании с металлами углерод образует карбиды:

4AI + ЗС = А14С3
Са + 2С = СаС2

Mg + 2С = МдС2 (а также Мд2С3)
Карбиды подвергаются гидролизу, образуя при этом углеводороды:

А14С3 + 12Н20 = 4А1(ОН)3 + ЗСН4

МдС2 + 2Н20 = Мд(ОН)2 + С2Н2

При гидролизе карбида магния состава Мд2С3 образуются два не¬

предельных изомерных углеводорода
� пропин и аллен:

2Мд2С3 + 8Н20 = 4Мд(ОН)2 + СН3�С=СН + СН2=С=СН2
Наибольшее значение среди карбидов имеет карбид кальция, гидро¬

лизом которого получают, как вы знаете, ацетилен. Для этих целей кар¬

бид кальция получают не синтезом, а путем превращений:

СаС03�*СаО�*СаС2

Углерод с трудом взаимодействует с водородом, образуя метан:

С + 2Н2-^СН4
С кремнием углерод сплавляется в карборунд � карбид кремния:

С + Si = SiC

С бором углерод образует чрезвычайно твердые карбиды, которые
используют в качестве абразивов (шлифовальных материалов):

С + 4В = В4С

ОКСИД УГЛЕРОДА(И)

Название этого соединения имеет ряд синонимов: угарный газ,
окись углерода, монооксид углерода.

Получение. В промышленности угарный газ получают окислением

углерода при недостатке кислорода или конверсией (см. выше). В ла¬

боратории оксид углерода(И) получают действием концентрированной
серной кислоты на муравьиную или щавелевую кислоту:

h2so4
ноос�соон > со2 + со + Н20

щавелевая кислота
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Свойства. Это газ без цвета, запаха и вкуса, плохо растворим в во¬

де. Как следует из его тривиального названия, угарный газ очень ядо¬

вит, так как соединяется с гемоглобином крови и лишает его способ¬
ности переносить кислород. Первая помощь при угаре � это свежий

воздух.

В молекуле угарного газа оба элемента трехвалентны, т. е. связаны

тройной связью, которая образовалась по двум разным механизмам �

две связи по обменному и одна по донорно-акцепторному:

С=0
Так как атом углерода в этом оксиде имеет степень окисления толь¬

ко +2, угарный газ является сильным восстановителем.

1. Горит:
2СО + 02 = 2С02

2. Взаимодействует с хлором, образуя отравляющее вещество

фосген:
СО + Cl2 ч=ь СОС12

3. Восстанавливает металлы из их оксидов и потому применяется в

пирометаллургии. Основой доменного процесса являются реакции,
суммарное уравнение которых можно записать так:

Fe203 + ЗСО = 2Fe + ЗС02

4. Восстанавливает водород из горячего водяного пара
� хорошо

нам известный процесс конверсии:

СО + Н20 ч=± С02 + Н2

Вместе с тем оксид углерода(И) проявляет и окислительные свой¬
ства. Например, в органической химии из синтез-газа (двух объемов
водорода и одного объема угарного газа) получают метанол:

t, р, кат.
СО + 2Н2 СН3ОН

К особым свойствам угарного газа следует отнести растворение его
в d-металлах с образованием карбонилов:

Ni + 5СО = Ni(CO)4
тетракарбонил

никеля

В этой реакции углерод свою степень окисления не изменяет, так же
как и в реакции получения формиата натрия:

СО + NaOH -HCOONa

Применение. Угарный газ используют как высококалорийное топли¬

во, в органическом синтезе для получения спиртов, углеводородов, аль¬

дегидов, карбоновых кислот, в пирометаллургии для получения метал¬

лов из их оксидов и для получения карбонилов металлов.
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ОКСИД УГЛЕРОДА(IV)

Имеет много синонимических названий: углекислый газ, угольный
ангидрид, диоксид углерода и даже химически неверное название «уг¬
лекислота».

Получение. В промышленности получают обжигом известняка, горе¬
нием кокса или углеводородного сырья. В лаборатории углекислый газ

получают действием соляной кислоты на мрамор:

СаС03 + 2HCI = СаС12 + Н20 + С02
Свойства. Молекула углекислого газа образована двумя двойными

полярными ковалентными связями:

0=С=0

Из-за линейного строения, несмотря на полярность связей, молеку¬
ла в целом неполярна, поэтому углекислый газ слаборастворим в воде

(0,88 объема на один объем воды при 20 °С). При охлаждении под дав¬
лением углекислый газ превращается в «сухой лед» � твердую снего¬

образную массу, которую в промышленности прессуют и используют

для охлаждения продуктов, прежде всего мороженого.
Углекислый газ при обычных условиях не имеет цвета, запаха и при¬

мерно в 1,5 раза тяжелее воздуха.

По свойствам это типичный кислотный оксид, а потому взаимодей¬
ствует со щелочами, основными оксидами и водой:

С02 + Са(ОН)2 = СаС031 + Н20

С02 + ВаО = ВаСОд

С02 + Н20 Н2С03

Первая реакция, как вы знаете, является качественной реакцией на

углекислый газ. Помутнение известковой воды, однако, исчезает при
дальнейшем пропускании углекислого газа из-за превращения нерас¬
творимого карбоната кальция в растворимый гидрокарбонат:

СаСОд + С02 + Н20 = Са(НС03)2
В роли окислителя углекислый газ выступает в реакции с раскален¬

ным углем:

С02 + С = 2СО

Углекислый газ не поддерживает дыхания и горения, и только маг¬

ний продолжает гореть в его атмосфере:

2Мд + С02 = 2МдО + С (также образуются МдС2 и Мд2С3)
Окислительные свойства углекислый газ проявляет и в замечатель¬

ной реакции, осуществляемой зелеными растениями, в результате
которой аккумулируется солнечная энергия и непрерывно пополняются
запасы атмосферного кислорода. Речь идет о реакции фотосинтеза:

hv
6С02 + 6Н20�>С6Н1206 + 602
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Применение. Углекислый газ применяют в производстве сахара

(для очистки сока свеклы), соды, мочевины, оксикарбоновых кислот, га¬

зированных напитков, для тушения пожаров, в газовых лазерах. Твер¬
дый С02 � хладагент.

УГОЛЬНАЯ КИСЛОТА И ЕЕ СОЛИ

Получение. Растворение углекислого газа в воде
� процесс скорее

физический, нежели химический, так как только 1% растворенных мо¬

лекул углекислого газа связывается с ней в молекулы угольной кислоты:

Н20 + С02 <�- Н2С03
Свойства. Угольная кислота � это слабая, непрочная двухосновная

кислота. Диссоциирует в две ступени:

Н2С03 Н+ + НС03 К'а = 4,5-10"7

НС03^Н+ + С02 К"д = 4,8 � 10�11

Она образует два ряда солей: средние � карбонаты и кислые � ги¬

дрокарбонаты.
Все гидрокарбонаты хорошо растворимы в воде, а из карбонатов �

только соли аммония и щелочных металлов (но не Li2C03).
Гидрокарбонаты получают взаимодействием избытка углекислого га¬

за со щелочью:

NaOH + С02 = NaHC03
Аналогично получают и карбонаты, но при избытке щелочи:

2КОН + С02 = К2С03 + Н20

Некоторые карбонаты можно получить реакцией обмена между со¬

лями:

CaCI2 + Na2C03 = СаС03 + 2NaCI

Однако если слить растворы карбонатов натрия или калия с раство¬

рами солей алюминия, хрома или железа, то образуется осадок, так как

растворы этих солей усиливают взаимный гидролиз:

2FeCI3 + 3Na2C03 + 3H20 = 2Fe(OH)3 + 3C02 + 6NaCI

Карбонаты и гидрокарбонаты связаны взаимопревращениями, на¬

пример:

+НрО, +СОо

СаС03
4
Са(НС03)23

-Н20, -со2
3 2

Первым общим свойством как средних, так и кислых солей угольной
кислоты является их термическая неустойчивость � разложение при
нагревании:

ВаС03 = ВаО + С02
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2NaHC03 = Na2C03 + C02 + H20

(NH4)2C03 = 2NH3 + 2H20 + C02

Последние две реакции применяют в хлебопечении.

Вторым общим свойством карбонатов и гидрокарбонатов является

их взаимодействие с растворами кислот (качественная реакция на эти

соли):

Na2C03 + 2HCI = 2NaCI + С02 + Н20

NaHC03 + СН3СООН � CH3COONa + С02 + Н20
Любопытно отметить, что слабая угольная кислота в этих реакциях

вытесняется более сильными кислотами. Тем не менее она сама может

вытеснять еще более слабые кислоты из растворов их солей:

КСЮ + Н20 + С02 = КНС03 + нею

Na2Si03 + С02 + Н20 � NaHC03 + H2Si03

C6H5ONa + С02 + Н20 � С6Н5ОН + NaHC03

Карбонаты щелочных металлов хорошо гидролизуются по аниону, что

и обусловливает щелочную реакцию среды их растворов.
Наиболее широкое практическое применение находят следующие со¬

ли угольной кислоты:

Карбонат кальция СаС03 образует такие минералы, как мел, мрамор,

известняк. Самый известный из них � известняк, без которого не об¬

ходится ни одно строительство. Во-первых, он сам является прекрас¬

ным строительным материалом, во-вторых, это сырье для получения

других материалов: цемента, гашеной и негашеной извести, стекла

и т. п. Известковой щебенкой укрепляют дороги, а порошком понижа¬

ют кислотность почв.

Природный мел представляет собой остатки раковин древних живот¬
ных. Мел используют в производстве бумаги и резины, а также для по¬
белки и как школьные мелки. Для производства зубных паст используют

химический мел � мелкодисперсный порошок СаС03, полученный
взаимодействием углекислого газа и известковой воды.

Мрамор � это минерал скульпторов, архитекторов и облицовщиков.
Карбонат магния МдС03 используют в производстве стекла, цемента,

кирпича, а также в металлургии для перевода пустой породы в шлак.

Карбонат натрия Na2C03 � это хорошо известная вам кальцини¬

рованная (техническая, стиральная) сода. Применяют в производстве

стекла, бумаги, мыла, для устранения жесткости воды.

Гидрокарбонат натрия NaHC03 также хорошо вам известная

питьевая, или пищевая, сода. Питьевую соду получают способом
Сольве: концентрированный раствор хлорида натрия насыщают

аммиаком, а затем в него под давлением пропускают углекислый газ.

В результате протекают следующие реакции:

NH3 + Н20 + С02 = NH4HC03 и далее

NaCI + NH4HC03 = NaHC03 + NH4CI
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Из-за небольшой растворимости (всего 9,6 г на 100 г воды при
20 °С) гидрокарбонат натрия выпадает в осадок, и его легко выделить

из раствора. Если полученный гидрокарбонат прокалить, т. е. провести
кальцинацию, то можно получить среднюю соль:

2NaHC03 - Na2C03 + С02 + Н20

1. Щавелевую кислоту нагрели с концентрированной серной
кислотой. Полученную в результате реакции смесь газов

пропустили через раствор щелочи и получили при этом 250 г

5,5%-ного раствора соды. Определите объем образовавшегося в

результате первой реакции оксида углерода(М).
2. При разложении 56,8 г смеси карбонатов кальция и магния

выделилось 13,44 л углекислого газа (н. у.). Найдите массовые

доли компонентов смеси.

3. Каковы объемные доли газов в смеси, образующейся при

прокаливании 28,8 г углерода в присутствии 33,6 л кислорода

(н.у.)?
4. При обжиге 2,5 т чистого известняка получили

1,45 т твердого остатка. Определите степень разложения
известняка и объем выделившегося при этом углекислого газа

(н.у.).
5. В результате конверсии смеси равных объемов водяного

пара и метана объем смеси увеличился в 1,5 раза. Определите
степень конверсии (в %).
6. Газ, полученный при сжигании 8,96 л смеси этана и пропана

(н.у.), плотность которой по водороду равна 19,9, пропустили
через раствор, содержащий 51,2 г едкого натра. Определите
объемный состав исходной смеси и массы полученных солей.

§ 40. Кремний и его соединения

КРЕМНИЙ

Нахождение в природе. Кремний в природе встречается только в

виде соединений. Это второй после кислорода элемент литосферы: на

его долю приходится 27,6% по массе. Он образует два типа природных

соединений. Первый тип � это минералы, образованные оксидом

кремния(1\/) Si02. К ним относят горный хрусталь, кварц, кремнезем.
Si02 составляет основу таких полудрагоценных камней, как агат,

аметист, яшма.

Второй тип природных соединений � это соли кремниевых кислот,

природные силикаты. Если такие силикаты содержат алюминий, то их

называют алюмосиликатами. К ним относят каолинит А1203 � 2Si02 � 2Н20,
полевые шпаты К20*А1203 � 6Si02, слюду К20 � ЗА1203 � 6Si02. Некоторые
природные силикаты не содержат алюминий, например асбест

ЗМдО
� 2SiOz � 2Н20.
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Получение. Кремний получают, восстанавливая диоксид кремния

углеродом или магнием при нагревании:

Si02 + 2С = Si + 2СО

Si02 + 2Mg = Si + 2MgO

Таким способом получают кремний, который загрязнен побочными

продуктами реакции � карбидами, в первую очередь SiC и МдС2.
Очень чистый кремний для нужд полупроводниковой промышленно¬

сти, где даже мельчайшие доли примесей резко ухудшают полупровод¬
никовые свойства, получают, восстанавливая его цинком из хлорида

кремния(1\/) или термическим разложением силана:

SiCI4 + 2Zn = Si + 2ZnCI2

SiH4 = Si + 2H2

Свойства. Кремний образует две аллотропные модификации: алма¬

зоподобную (кристаллический кремний) и графитоподобную (эта моди¬

фикация при обычных условиях неустойчива). Раньше выделяли такую

модификацию, как аморфный кремний, однако последние исследования

показали, что это тот же алмазоподобный кремний, только состоящий
из мелких и беспорядочно расположенных кристалликов и окрашенный

примесями в буроватый цвет.

Так как кремний среди неметаллов имеет едва ли не самое низкое

значение электроотрицательности, он будет проявлять сильные восста¬

новительные свойства по отношению к большинству неметаллов,

например кислороду и галогенам:

Si + 02 � Si02
Si + 2F2 = SiF4
Si + 2CI2 = SiCI4

Галогениды кремния легко гидролизуются:

SiCI4 + 2Н20 = Si02 + 4HCI

Кремний хорошо растворяется в щелочах:

Si + 2NaOH + Н20 = Na2Si03 + 2Н2

Окислительные свойства для кремния менее характерны, и он про¬
являет их в реакциях с металлами, образуя силициды:

Si + 2Mg � Mg2Si

С водородом кремний не соединяется, и силан � бесцветное газо¬

образное вещество � получают косвенным путем:

Mg2Si + 4HCI = 2MgCI2 + SiH4

Силан горит на воздухе:

SiH4 + 402 = Si02 + 2Н20
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Применение. Технический кремний используют как легирующую до¬

бавку в производстве сталей и сплавов цветных металлов. Специально
очищенный кремний применяют как полупроводник в электротехнике и

электронике для изготовления солнечных батарей, диодов, триодов и т. д.

ОКСИД КРЕМНИЯ(1У)

Это наиболее известный оксид кремния. Менее известен оксид

кремния(Н), который существует только в газовой фазе при высоких

температурах и в инертной среде.
Свойства. Это твердое кристаллическое вещество полимерного

строения, в котором каждый атом кремния связан с четырьмя атомами

кислорода прочными связями:

I I
�О�Si�О�Si�О�

I
0

1
�О�Si�О�Si�О�

Этот полимер атомной структуры существует в нескольких формах,
среди которых наиболее известны кристаллический и аморфный диок¬

сиды кремния.
Это типичный кислотный оксид, который в воде не растворяется. Его

гидроксиды
�

кремниевые кислоты � получают косвенным путем.
Оксид кремния(1\/) при сплавлении взаимодействует со щелочами,

образуя силикаты:

Si02 + 2КОН = K2Si03 + Н20

Диоксид кремния сплавляют с основными оксидами, при этом также

образуются силикаты:

Si02 + СаО = CaSi03

С кислотами он не взаимодействует; единственное исключение �

плавиковая кислота, которую по этой реакции так и назвали (она пла¬

вит стекло):

Si02 + 6HF = H2SiF6 + 2Н20

Окислительные свойства диоксид кремния проявляет в реакциях
только с очень сильными восстановителями, которые восстанавливают
его до свободного кремния (см. получение кремния).

Диоксид кремния сплавляют с карбонатами щелочных металлов, при
этом также образуются силикаты:

Si02 + К2С03 = K2Si03 + С02
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Применение. Монокристаллы диоксида кремния применяют в гене¬

раторах ультразвука, звуковоспроизводящей аппаратуре и т. п. Такие

кристаллы выращивают в гидротермальных условиях из расплавов Si02.
Природный Si02 � сырье в производстве кремния, кварцевого стекла,
компонент керамики, обычного стекла и цемента. Из расплавленного
кварца изготавливают кварцевую химическую посуду, которая выдержи¬
вает высокую температуру и не трескается при резком охлаждении.

КРЕМНИЕВАЯ КИСЛОТА И ЕЕ СОЛИ

Сказать, что существует только один гидроксид кремния,
� значит

погрешить против истины, так как оксиду кремния(1\/) соответствует це¬
лый ряд кислот: H2Si03 � метакремниевая, H4Si04 � ортокремниевая,

H2Si205 � двуметакремниевая, (H2Si03)� � поликремниевые кислоты

и т. д. Поэтому логичнее говорить о кремниевых кислотах с общей фор¬
мулой nSi02

� mH20. Эти нерастворимые кислоты можно получить кос¬

венно � реакцией ионного обмена между растворимым силикатом и

кислотой, даже такой слабой, как угольная:

Na2Si03 + 2HCI = H2Si03 + 2NaCI

K2Si03 + H20 + C02 = H2Si03 + K2C03

Кремниевые кислоты разлагаются при нагревании, образуя дисперс¬
ный аморфный Si02 с удельной поверхностью около 50 м2 на грамм

�

так называемая белая сажа, которую используют в качестве наполни¬

теля при производстве резины и как адсорбент в хроматографии.
Кремниевая кислота образует соли � силикаты, из которых в воде

растворимы только силикаты щелочных металлов. При растворении эти

силикаты образуют коллоидные растворы, называемые жидким стек¬

лом. Такие растворы используют для огнеупорной пропитки театраль¬
ных декораций и в качестве столь знакомого вам силикатного клея.

Растворы этих солей имеют ярко выраженную щелочную реакцию, так

как хорошо гидролизуются по катиону.

Силикатная промышленность. Соединения кремния служат осно¬

вой для производства керамики, стекла, цемента, фарфора, силикатно¬

го кирпича и др.

Стекло. Различают кварцевое, оконное, термостойкое, оптическое,

тарное и другие виды стекла.

Кварцевое стекло, как известно, изготавливают переплавкой диокси¬

да кремния. Оконное и тарное стекло варят в особых стекловаренных
печах из смеси песка, известняка и соды. Состав его можно выразить

формулой Na20 � СаО � 6Si02. Термостойкое стекло благодаря наличию в

нем оксида бора В203 (около 12%) имеет очень малый коэффициент
теплового расширения. Название следующего вида стекла � оптичес¬

кое � говорит само за себя. Свинцовое оптическое стекло содержит
около 50% РЬО, баритовое � около 42% ВаО и 3% РЬО. Очень попу¬
лярно хрустальное стекло, которое обладает большой лучепреломляе-
мостью. Его получают сплавлением диоксида кремния с поташем и ок¬

сидом свинца(М).
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При добавлении к стеклу некоторых оксидов металлов они окраши¬
вают его в разные цвета: оксид хрома(Ш) � в зеленый цвет, оксид ко¬

бальта � в синий, оксид железа(Ш) � в коричневый. Незначительная до¬

бавка к стеклу коллоидного золота превращает его в рубиновое стекло.

Цемент. Получают спеканием глины и известняка в специальных вра¬
щающихся печах. Если смешать порошок цемента с водой, то образу¬
ется цементное тесто (раствор), которое постепенно затвердевает. При
добавлении к цементу песка или щебня (в качестве наполнителя) полу¬
чают бетон. Прочность бетона возрастает, если в него вводится желез¬

ный каркас,
�

получается железобетон, из которого изготавливают па¬

нели для зданий, блоки перекрытий, фермы мостов и т. д.

Керамика. Для производства фарфора, фаянса и гончарных изделий
готовят шихту из глинистых веществ, кварца и полевого шпата, кото¬

рую с помощью воды переводят в пластическое состояние, формуют
изделия, высушивают их и обжигают при высокой температуре. Фар¬
фор обжигают дважды: при 900�1000 °С, затем при 1320�1350 °С.

1. Какую массу кремния можно получить, прокаливая 21 г ок¬

сида кремния(1У) с 32 г металлического кальция?
2. Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно

осуществить следующие превращения:

а) Si�^Mg2Si�*SiH4�*Si02�*Na2Si03�*H2Si03�*Si02�^Si

б) Si02�K2Si03�H2Si03�Si02�Si�SiCI4�Si
3. Какую массу исходных веществ надо взять, чтобы сварить

1,2 т стекла следующего состава (масс.%): 73% Si02, 17% Na20,
10% СаО?
4. Найдите массу кремния и объем 25%-ного раствора гидро¬

ксида натрия (плотность 1,27 г/мл), необходимых для получе¬
ния 67,2 л водорода, если его выход составляет 75% от теоре¬
тически возможного.

5. Для получения тугоплавкого стекла смесь поташа и извест¬

няка прокалили с кремнеземом. Выделившийся при этом газ

был поглощен 270 мл раствора баритовой воды. В результате
выпало 9,85 г осадка. Определите объем газа, поглощенного

баритовой водой, массовую долю и молярную концентрацию

раствора гидроксида бария (плотность 1,1 г/мл).

§ 41. Химия s-элементов металлов

ЩЕЛОЧНЫЕ МЕТАЛЛЫ

Нахождение в природе. Среди щелочных металлов наиболее рас¬
пространены натрий и калий, занимающие соответственно пятое

(2,83%) и седьмое (2,59%) места по содержанию в земной коре. Мас¬
совая доля цезия значительно меньше и оценивается в 3,7 � 10_4%, не

говоря уже о франции, общее содержание которого в природе состав¬

ляет несколько десятков граммов!
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Ввиду высокой химической активности металлы IA группы в свобод¬
ном состоянии в природе не встречаются.

Важнейшими минералами, содержащими щелочные металлы, поми¬

мо галита, сильвина, глауберовой соли и др., являются криолитионит

Li3[AIF6] � Na3[AIF6] и калиевый полевой шпат ортоклаз K[AISi308]. Руби¬
дий и цезий, как правило, природные спутники калия и самостоятель¬

ных пород и минералов не образуют.
По сравнению с другими металлами катионы s-элементов являются

бесспорными лидерами по содержанию в гидросфере. Так, массовая

доля Na+ равна 1,1%. Учитывая гигантские запасы морской и океанской

воды на нашей планете, можно не беспокоиться, что человечество бу¬
дет когда-либо испытывать недостаток в солях щелочных металлов.

К макроэлементам, входящим в состав живых организмов, относят

калий и натрий, катионы которых содержатся в плазме крови и цито¬

плазме клеток.

Получение. Для получения щелочных металлов из их соединений

необходимо провести процесс восстановления. В электрохимическом

ряду напряжений щелочные металлы занимают самые первые позиции

из-за очень низких значений окислительно-восстановительных потенци¬

алов. Таким образом, более сильных химических восстановителей не

существует. Заставить катионы щелочных металлов принять электрон

можно только с помощью электрического тока. Как вы уже знаете, для

получения щелочных металлов применим лишь метод электролиза рас¬
плавов их соединений, например хлоридов:

электролиз
2UCI

� 2Li + Cl2

Поскольку температуры плавления хлоридов щелочных металлов до¬
статочно высоки (600�650 °С), их снижают добавками хлоридов щелоч¬

но-земельных металлов или проводят электролиз расплавов гидрокси¬

дов, например:
электролиз

4NaOH 4Na + 02 + 2Н20

Образующаяся вода при электролизе сразу испаряется, а для того,
чтобы расплавленный металл не реагировал с хлором или кислородом,

катодное и анодное пространства электролизера изолируют друг от

друга.

Физические свойства. Щелочные металлы, как и все металлы, име¬

ют металлический вид связи и металлическую кристаллическую решет¬

ку, что обусловливает их высокую тепло- и электропроводность.

Щелочные металлы � серебристо-белые вещества с характерным
блеском на свежесрезанной поверхности. Однако прямо на глазах

блеск тускнеет, поверхность металла покрывается пленкой продуктов
окисления кислородом, парами влаги и другими агрессивными по от¬

ношению к щелочным металлам компонентами воздуха. Образующаяся
пленка достаточно рыхлая и не защищает металл от дальнейшего раз¬
рушения, поэтому щелочные металлы хранят под слоем вазелинового

масла (смесь высших предельных углеводородов) или керосина.
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Щелочные металлы имеют очень небольшую плотность: литий �

0,53 г/см3, натрий � 0,97 г/см3 и калий � 0,86 г/см3. Небольшой спор¬
тивный самолет, изготовленный из лития, весил бы всего около 80 кг.

Натрий и калий легко режутся ножом.
Все щелочные металлы легкоплавки, причем с увеличением поряд¬

кового номера элемента температура плавления металла понижается.
Если калий плавится при температуре 63 °С, то цезий � уже при 28 °С.

Химические свойства щелочных металлов могут быть охарактери¬
зованы одни словом � восстановительные. Во всех химических реак¬

циях с их участием атомы металла отдают свой единственный валент¬

ный электрон, превращаясь в катион:

0
_

+1

М - 1ё= М

В качестве окислителей могут выступать простые вещества-неметал¬

лы, оксиды, кислоты, соли, органические соединения.

Щелочные металлы легко реагируют с галогенами, серой, фосфо¬
ром, углеродом, кремнием и др., образуя бинарные соединения (гало-
гениды, сульфиды, фосфиды, карбиды, силициды), например:

2Na + Cl2 = 2NaCI

2Li + S = Li2S

ЗК + P = K3P

2Na + 2C = Na2C2
t

4Cs + Si = Cs4Si

С водородом щелочные металлы при нагревании образуют гидриды
состава ЭН, в которых водород проявляет степень окисления -1:

2Na + Н2 = 2NaH

А вот в реакциях с кислородом каждый щелочной металл, как вы уже

знаете, проявляет свою индивидуальность. Например, при горении на

воздухе литий образует оксид, натрий � пероксид, а калий � надпе-

роксид:

4Li + 02 = Li20
2Na + 02 = Na202
К + 02 = К02

Конечно, наиболее интересное соединение в этом ряду
�

надперок-
сид калия. Это оранжево-желтые кристаллы, разлагающиеся при нагре¬
вании:

2К02 = К202 + 02 и далее

2К202 = 2К20 + 02

329



При рассмотрении метода молекулярных орбиталей для описания

ковалентной химической связи мы говорили о существовании частиц,

образование которых плохо укладывается в рамки метода валентных
связей: Не+, N2, 02. Оказывается, надпероксид калия представляет со¬
бой ионное соединение, состоящее из катионов К+ и аниона Oj. Этот
анион благодаря наличию неспаренного электрона обладает свойства¬
ми радикала (анион-радикал).

Кислородные соединения щелочных металлов по-разному реагируют
с водой:

Li20 + Н20 = 2UOH

Na202 + 2Н20 = 2NaOH + Н202

4К02 + 2Н20 = 4КОН + 302

У каждого щелочного металла есть и свои неповторимые, единичные
свойства.

Литий, несмотря на свою меньшую по сравнению с другими щелоч¬
ными металлами активность, единственный из простых веществ мед¬
ленно реагирует с азотом уже при комнатной температуре:

6Li + N2 = 2Li3N
нитрид лития

При гидролизе нитрида лития образуется аммиак � сырье для про¬
изводства азотных удобрений:

Li3N + ЗН20 = 3LiOH + NH3

Различие в реакциях щелочных металлов с водой заключается толь¬
ко в скорости их протекания.

Литий взаимодействует с водой, удерживаясь на ее поверхности за
счет меньшей плотности. Натрий реагирует настолько бурно, что за

счет экзотермичности реакции плавится, превращается в каплю, бега¬

ющую по поверхности воды, а калий при соприкосновении с водой сра¬
зу возгорается:

2Li + 2Н20 = 2UOH + Н2
2Na + 2Н20 = 2NaOH + Н2

Щелочные металлы, как и все остальные, находящиеся в электрохи¬
мическом ряду напряжений левее водорода, способны реагировать с

кислотами с выделением водорода. Однако металл будет главным об¬

разом реагировать с водой, находящейся в растворе, а затем образу¬
ющаяся щелочь будет нейтрализоваться кислотой. Значит, кислоту не¬

обходимо брать безводную, например уксусную:

2СН3�СООН + 2Na �> 2СН3�COONa + Н2

Если кислота обладает окислительными свойствами за счет аниона

(например, азотная), то образуются продукты восстановления кислото¬

образующего элемента:

8К + 10Н1\Ю3(разб.) = 8KN03 + NH4N03 + 3H20
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В соответствии с теорией кислот и оснований Бренстеда�Лоури

(см. § 30) чем сильнее основание, тем с более слабой кислотой оно

может взаимодействовать. Щелочные металлы настолько активны, что

заставляют проявлять кислотные свойства такие соединения, как спир¬

ты, фенолы и аммиак:

2К + 2СН3ОН � 2СН3ОК + Н2
метилат калия

2Na + 2С6Н5ОН � 2C6H5ONa + Н2
фенолят натрия

2U + 2NH3 � 2LiNH2 + Н2
амид лития

Из курса органической химии вам хорошо известна реакция Вюрца,
представляющая собой взаимодействие натрия с галогеналканами (см.
§ 26). Щелочные металлы могут взаимодействовать и с галогенопроиз¬
водными аренов. Например, при полимеризации диенов и стирола в

синтезе фторолефинов применяют фениллитий, получаемый в резуль¬

тате реакции

С6Н5С1 + 2Li � C6H5Li + LiCI

Применение. Натрий и калий применяют для получения их перок¬

сидов и амидов, сплав этих металлов � в качестве теплоносителя в

ядерных реакторах. В металлургической промышленности эти металлы

используют как добавку к сплавам с целью улучшения их свойств. На¬

трий используют для получения гидрида, как восстановитель в произ¬
водстве титана, циркония и тантала. Широко применяют натрий как

инициатор реакций радикальной полимеризации. Им также наполняют

натриевые газоразрядные лампы.

СОЕДИНЕНИЯ ЩЕЛОЧНЫХ МЕТАЛЛОВ

Оксиды. Это твердые белые кристаллические вещества, хорошо

растворимые в воде, причем этот процесс сопровождается химическим

взаимодействием, в результате которого образуются щелочи.

Это типичные основные оксиды: кроме реакции с водой, они всту¬
пают в реакции с кислотными оксидами и кислотами, образуя в зави¬

симости от основности кислоты различные соли.

Все оксиды щелочных металлов, кроме оксида лития, получают кос¬

венно, например:

Na202 + 2Na = 2Na20

Гидроксиды. Твердые белые кристаллические вещества ионного

строения, хорошо растворимые в воде. Процесс растворения сопро¬

вождается выделением достаточного количества теплоты, а получивши¬
еся растворы являются одними из самых сильных оснований. Основные

свойства (а соответственно и степень электролитической диссоциации)
и растворимость увеличиваются от LiOH к CsOH.
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В лаборатории они могут быть получены взаимодействием щелочных
металлов или их оксидов с водой. В промышленности щелочи получа¬
ют электролизом растворов хлоридов соответствующих металлов.

Гидроксиды щелочных металлов издавна называют едкими щелоча¬

ми, так как они способны разъедать ткани, бумагу и кожу. Будучи ще¬

лочами, они проявляют все свойства, типичные для этого класса со¬

единений: взаимодействуют с кислотами, кислотными оксидами,

амфотерными оксидами и гидроксидами, солями. Характерным свойст¬
вом является взаимодействие щелочей с простыми веществами, как с

металлами, так и с неметаллами:

2AI + 2NaOH + ЮН20 = 2Na[AI(OH)4 � (Н20)2] + ЗН2
Si + 2NaOH + Н20 = Na2Si03 + 2Н2

Cl2 + 2КОН = КСЮ + KCI + Н20

Спиртовые растворы щелочей используют в органическом синтезе

для проведения реакций дегидрогалогенирования:

С6Н5�CHCI�СН3 + №ОН(спирт.) �- С6Н5�СН = СН2 + NaCI + Н20
1-хлорэтилбензол винилбензол (стирол)

Применение. Гидроксид натрия применяют для очистки нефти и ма¬

сел, в производстве бумаги, искусственных волокон, синтетических мо¬

ющих средств. Гидроксид калия используют для получения жидкого мы¬

ла и в качестве электролита в щелочных аккумуляторах.
Соли. Это твердые кристаллические вещества ионного строения.

Почти все соли натрия и калия растворимы в воде. Наибольшее значе¬

ние имеют карбонаты, сульфаты и хлориды.

Карбонат калия К2С03. Техническое название «поташ». Используют в

производстве жидкого мыла, тугоплавкого стекла и в качестве калий¬

ного удобрения.
Сульфат натрия Na2S04 образует кристаллогидрат Na2S04- ЮН20, из¬

вестный под названием «глауберова соль». Применяют для получения

соды, стекла и как слабительное средство.

Хлорид натрия NaCI, или поваренная соль,
� важнейшее соедине¬

ние не только натрия, но и хлора, о чем говорилось выше.

Хлорид калия KCI и сульфат калия K2S04 � ценные калийные удоб¬
рения.

Нитрат калия KN03 � замечательное сложное удобрение (содержит
два питательных элемента). Применяют также для производства черно¬

го пороха и фейерверков.
Окраска пламени. Соли щелочных металлов, как и сами металлы,

окрашивают бесцветное пламя в характерные цвета: натрий � в жел¬

тый, калий � в фиолетовый.

БЕРИЛЛИЙ, МАГНИЙ И ЩЕЛОЧНО-ЗЕМЕЛЬНЫЕ МЕТАЛЛЫ

Нахождение в природе. Содержание в земной коре элементов
IIA группы колеблется в широких пределах. Бесспорное лидерство при¬
надлежит кальцию (3,63%) и магнию (2,09%), занимающим соответст¬
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венно 5-е и 8-е места среди всех элементов. К известным вам природ¬

ным соединениям элементов НА группы добавим берилл 3BeOAI203-6Si02,
а также карбонатные породы стронцианит SrC03 и витерит ВаС03.

В биосфере кальций входит в число десяти макроэлементов и со¬

держится главным образом в скелетных тканях живых организмов. Кро¬
ме того, он играет существенную роль в регуляции работы сердца, про¬
цессе свертывания крови. Магний входит в состав одного из важней¬

ших веществ растительного мира
� хлорофилла. В жизнедеятельности

человеческого организма роль ионов магния заключается в стимуляции
обмена веществ, регуляции мышечных сокращений, в том числе сер¬
дечной мышцы.

В гидросфере же массовая доля магния и стронция больше, чем

кальция. Благодаря растворимости многих своих соединений катионы

кальция и магния содержатся во всех без исключения природных во¬

дах, обусловливая их жесткость.

Радий � радиоактивный элемент, его содержание в земной коре

оценивают всего в 10~10%.

Получение. Для получения щелочно-земельных металлов использу¬
ют главным образом электролиз расплавов их хлоридов, например:

СаС12
электролиз

> Са + Cl2

Однако значительное место занимает алюминотермия, поскольку

электролиз не дает удовлетворительного выхода стронция и бария:

4SrO + 2AI = 3Sr + Sr(AI02)2
Магний можно получать уже углетермическим способом, хотя в про¬

мышленности доминирует все-таки электрометаллургический.
Физические свойства. Простые вещества, образованные элемента¬

ми IIA группы, представляют собой серебристо-белые металлы, значи¬

тельно более твердые, чем щелочные. Все они относятся к группе лег¬

ких металлов, однако их плотность больше плотности воды.

Подчиняясь общим закономерностям, химическая активность эле¬

ментов НА группы увеличивается от бериллия к радию. На воздухе по¬

верхность бериллия и магния покрывается прочной оксидной пленкой,

предохраняющей их от дальнейшей коррозии. Щелочно-земельные ме¬

таллы, подобно щелочным, под действием кислорода и влаги воздуха

быстро разрушаются, поэтому их также хранят под слоем керосина или

в запаянных ампулах.
Химические свойства щелочно-земельных металлов во многом на¬

поминают свойства щелочных, а магний и бериллий имеют некоторые

характерные особенности. Но в любых реакциях s-элементы НА группы
являются только восстановителями, проявляя в соединениях единст¬

венно возможную степень окисления +2.

1. Бериллий, магний и щелочно-земельные металлы горят на возду¬
хе. Бериллий для этого необходимо превратить в порошок для увели¬
чения площади поверхности. Магний горит уже не только в порошке,
но и в виде тонкой ленты или проволоки, излучая при этом ослепитель¬
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но яркий свет. При горении эти металлы образуют оксиды, а наиболее

активный барий � смесь оксида и пероксида:

2Ве + 02 = 2ВеО
ЗВа + 202 = 2ВаО + Ва02

Гидриды щелочно-земельных металлов и магния можно получить на¬

греванием металла в атмосфере водорода, гидрид бериллия неизвес¬

тен:

Mg + H2 = MgH2

Взаимодействие с более электроотрицательными, чем водород, не¬

металлами протекает легко и приводит к образованию бинарных соеди¬
нений:

Be + S = BeS

Са + Вг2 = СаВг2

Ва + 2С = ВаС2
2. При комнатной температуре с водой реагируют кальций, стронций

и барий; магний и бериллий � только при нагревании:

Sr + 2Н20 = Sr(OH)2 + Н2

Be + 2Н20 = Ве(ОН)2 + Н2 и далее

Ве(ОН)2 = ВеО + Н20

3. Металлы ПА группы способны вытеснять менее активные металлы
из их оксидов. На этом свойстве основан один из пирометаллургичес-
ких способов получения металлов � металлотермия. Из элементов
НА группы в качестве восстановителей чаще всего используют магний
и кальций. Магнийтермическим способом получают, например, ниобий,
тантал, молибден; кальцийтермией

� почти все редкоземельные ме¬

таллы, хром, цирконий, ванадий и др.:

Nb205 + 5Mg = 2Nb + 5MgO
t

V205 + 5Ca = 5CaO + 2V

Восстанавливать металлы магнием и кальцием можно не только из

оксидов, но и из расплавов солей:

HfCI4 + 2Mg = Hf + 2MgCI2

Водные растворы для этого не используют, поскольку в данном слу¬
чае кальций реагирует не с катионом соли, а с водой.

4. Магний восстанавливает из оксидов как металлы, так и неметал¬

лы. Вы уже знаете, что таким способом из оксида кремния(1\/) в про¬
мышленности получают кремний, а горящий магний невозможно поту¬
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шить не только водой, но и углекислым газом, с которыми он реаги¬

рует:

2Мд + С02 = 2МдО + С (а также СО)

5. Бериллий и магний активно реагируют с разбавленными кислота¬

ми, образуя соответствующие соли:

Be + 2HCI = ВеС12 + Н2; Mg + H2S04 = MgS04 + Н2

Взаимодействие щелочно-земельных металлов с разбавленными
кислотами сопровождается параллельной реакцией с водой.

6. В органическом синтезе широко используют магнийорганические
соединения, называемые реактивами Гриньяра (см. § 26). Как вы зна¬

ете, их получают взаимодействием магниевой стружки с галогеналка-

нами в среде безводного (абсолютного) диэтилового эфира:

СН3�СН2�СН2�CH2Br+ Mg � СН3�СН2�СН2�СН2�Mg�Вг
н-бутилмагнийбромид

7. Особенность бериллия заключается в том, что из-за небольшого

радиуса атома его металлические свойства выражены слабее, чем у ос¬

тальных элементов НА группы. Подобно алюминию, он не только обра¬
зует амфотерные оксид и гидроксид, но и сам реагирует со щелочами
в концентрированных растворах или при сплавлении:

Be + 2NaOH + 2Н20 = Na2[Be(OH)4] + Н2
тетрагидро-

ксобериллат

натрия

Be + 2NaOH = Na2Be02 + Н2
бериллат натрия

Применение. Большое количество бериллия используют для полу¬
чения сплава с медью, называемого бериллиевой бронзой. По твердо¬
сти и прочности он превосходит все остальные цветные сплавы и в то
же время прекрасно поддается механической обработке.

Магний также применяют главным образом в производстве сплавов

различного назначения, в основном для авиационной и космической
техники. Большое количество производимого магния потребляет метал¬

лургия для процессов магнийтермии. Кальций также применяют в ос¬

новном для получения металлов кальцийтермическим способом.

СОЕДИНЕНИЯ ЭЛЕМЕНТОВ НА ГРУППЫ

Оксиды. Все оксиды элементов НА группы проявляют ярко выражен¬
ные основные свойства, кроме амфотерного оксида бериллия. Это бе¬
лые кристаллические тугоплавкие вещества, их получают главным об¬

разом термическим разложением карбонатов металлов:

СаС03 = СаО + С02
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Оксиды щелочных металлов и магния взаимодействуют с кислотны¬

ми оксидами и кислотами с образованием солей:

СаО + С02 = СаС03
MgO + H2S04 = MgS04 + Н20
ВаО + 2HCI = ВаС12 + Н20

При комнатной температуре с водой реагируют только оксиды ще¬
лочно-земельных металлов, образуя соответствующие щелочи:

SrO + Н20 = Sr(OH)2

Амфотерность гидроксида бериллия выражается в его способности

реагировать как с кислотами, так и со щелочами при сплавлении или

в растворе:

ВеО + 2HN03 = Be(N03)2 + Н20

ВеО + 2NaOH = Na2Be02 + Н20
ВеО + 2NaOH + 2Н20 = Na2[Be(OH)4]

Применение. Оксид магния используют в производстве огнеупор¬

ных строительных материалов, оксид бериллия � в качестве замедли¬

теля нейтронов в ядерных реакторах, оксид кальция (негашеная из¬

весть)
� в качестве флюса при получении чугуна и в производстве

строительных материалов.
Гидроксиды. Поскольку оксиды бериллия и магния в холодной во¬

де нерастворимы, их гидроксиды получают добавлением щелочи к рас¬

творам солей:

MgS04 + 2NaOH = Mg(OH)2 + Na2S04

BeCI2 + 2KOH = Be(OH)2 + 2KCI

В последнем случае следует избегать избытка щелочи, поскольку

амфотерный гидроксид бериллия легко образует комплексные берил-
латы:

Ве(ОН)2 + 2NaOH = Na2[Be(OH)4]

Гидроксиды щелочно-земельных металлов получают взаимодействи¬
ем оксидов с водой � гашением. Отсюда и произошло техническое на¬

звание самого известного из таких гидроксидов � гашеная известь:

СаО + Н20 = Са(ОН)2

Следует отметить, что гашение извести сильно экзотермический
процесс. Как вы знаете, водные растворы гидроксида кальция (он ма¬

лорастворим в воде) и гидроксида бария называют соответственно из¬

вестковой и баритовой водой.
Для всех гидроксидов элементов НА группы характерен обратный

процесс
�

термическое разложение, например:

Ва(ОН)2 = ВаО + Н20
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Другое общее свойство гидроксидов � взаимодействие с кислота¬

ми и кислотными оксидами:

Мд(ОН)2 + 2СН3СООН � (СН3СОО)2Мд + 2Н20

Ва(ОН)2 + С02 � ВаС03 + Н20

Применение. Наиболее широко применяют гидроксид кальция. Это

один из важнейших вяжущих материалов в строительстве, компонент

шихты в производстве стекла, умягчитель воды. Гидроксид магния на¬

ряду с гашеной известью используется для очистки сахарных раство¬

ров, а также входит в состав зубных паст.

Соли. Со многими солями кальция и магния вы уже знакомились в

предыдущих параграфах. Кратко остановимся на свойствах и примене¬

нии некоторых менее известных соединений.
Ортосиликат бериллия Be2Si04 получают кристаллизацией расплава

оксидов бериллия и кремния:

2ВеО + Si02 = Be2Si04

Эту нерастворимую в воде соль используют в качестве искусствен¬
ного поделочного ювелирного камня и как люминофор.

Стеарат магния (С17Н35СОО)2Мд, пальмитат магния (С15Н31СОО)2Мд,
олеат магния (С17Н33СОО)2Мд. Мы привыкли называть мылами соли ще¬
лочных металлов и высших карбоновых кислот. В жесткой воде проис¬

ходят обменные реакции, приводящие к образованию малорастворимых
солей кальция и магния:

2C17H35COONa + Mg2+�(C17H35COO)2Mg + 2Na+

2C15H33COONa + Ca2+�(C15H33COO)2Ca + 2Na+

Оказывается, подобные соли щелочно-земельных металлов и магния

также называют мылами, только металлическими. Из-за их нераствори¬

мости в воде эти мыла применяют в качестве смазочных материалов,

загустителей, компонентов косметических препаратов.

Пропионат кальция (С2Н5СОО)2Са используют в пищевой промышлен¬
ности в качестве добавки, препятствующей образованию плесени. Его

добавляют в хлебобулочные изделия, сыры, табак, консервированные
овощи и фрукты.

Перхлорат бария Ва(СЮ4)2 используют как компонент пиротехничес¬
ких средств. Во-первых, он является очень сильным окислителем (как
и все перхлораты), а во-вторых, все соли бария окрашивают пламя в

зеленый цвет.

Сульфид стронция SrS. Сульфиды щелочно-земельных металлов, в

том числе стронция, используют в качестве люминофоров, т. е. ве¬

ществ, светящихся под действием электромагнитного излучения. Суль¬
фид стронция применяют также для удаления волосяного покрова со

шкур в кожевенном производстве.

Окраска пламени. Подобно катионам щелочных металлов, щелочно¬

земельные окрашивают пламя в характерные цвета: кальций � в кир¬

пично-красный, барий � в зеленый, стронций � в карминно-красный.
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1. При электролизе раствора хлорида натрия было получено
120 кг 30%-ного раствора едкого натра. Какой объем водоро¬

да при этом выделился? Сколько времени продолжался элект¬

ролиз, если сила тока составляла 12 кА?

2. Какую массу гидрида кальция, содержащего 8% примесей,

необходимо взять для получения 224 м3 водорода (н.у.), если

его выход составляет 82% от теоретически возможного?

3. Какую массу должен иметь образец нитрата калия, чтобы в

нем было столько же атомов кислорода, сколько их содержит¬

ся в образце сульфата натрия массой 21,3 г?
4. При растворении 20 г сплава цинка с алюминием в раство¬

ре гидроксида натрия было получено 19,04 л водорода (н.у.).

Найдите массовые доли компонентов в сплаве.

5. Закончите уравнения следующих реакций:

а) К202 + Kl + H2S04^
б) К202 + КМп04 + H2S04�
в) KBr + H2S04�*S02 + ...

г) Kl + H2S04^H2S + ...

д) ксю3 + kno2�
е) Na202 + Nal + H2S04�Ч2 + ...

6. В 230 мл 5%-ного раствора гидроксида натрия (плотность

1,05 г/мл) растворили 69 г натрия. Найдите массовую долю ще¬
лочи в полученном растворе.

§ 42. Алюминий и его соединения

АЛЮМИНИЙ

Нахождение в природе. По распространенности в природе алюми¬
ний занимает третье место после кислорода и кремния, на его долю

приходится 8,13% литосферы. Вместе с кремнием он образует такие

известные вам породы и минералы, как алюмосиликаты, слюда, глина

(нефелин и другие разновидности). Особое место среди минералов за¬

нимает криолит Na3[AIF6], без которого, как вы знаете, алюминий вряд
ли стал бы вторым по значению металлом XX в. после железа.

Целая группа природных веществ в качестве главного компонента

содержит оксид алюминия: это бокситы � основное сырье для произ¬

водства алюминия, корунд
� одно из самых твердых природных ве¬

ществ и, конечно, драгоценные камни (разновидности корунда) � ру¬
бин, сапфир, лейкосапфир и др.

Получение. Промышленное получение алюминия подробно описано

в § 24. Для того чтобы иметь более точное представление об электро¬
лизе раствора оксида алюминия в расплаве криолита, необходимо
уточнить схему электролитической диссоциации А1203. Вы знаете, что

гидроксид алюминия обладает амфотерными свойствами и его кислот¬

ную форму можно представить в виде Н3АЮ3. Этой кислоте формаль¬
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но соответствует анион АЮ3�. Формулу алюминиевой соли данной кис¬
лоты можно записать так: А1АЮ3. Так ведь это же и есть оксид алюми¬

ния! В расплаве криолита он и диссоциирует, подобно солям, на кати¬
он металла и анион кислотного остатка:

А1203 А13+ + АЮ3~

Катодное восстановление катиона алюминия очевидно:

катод (-): А13+ + Зё �AI

На графитовом аноде окисляется анион АЮ3�:
анод (+): 4AI03- - 12ё �* 2А1203 + 302

При суммировании левых и правых частей электродных процессов
получается молекулярное уравнение электролиза, не отражающее сути
окислительно-восстановительных реакций, протекающих в электроли¬
зере:

электролиз
2А1203 4AI + 302

Физические свойства. Алюминий представляет собой серебристо¬
белый металл, достаточно легкий (плотность 2,7 г/см3) и относительно

легкоплавкий (на бытовой газовой плите с температурой пламени око¬
ло 850 °С алюминиевый чайник расплавится, так как температура

плавления алюминия 660 °С). На воздухе поверхность металла покры¬

вается тонкой, но очень прочной оксидной пленкой, предохраняющей
его от дальнейшего окисления.

Алюминий очень пластичен � его можно прокатывать в пленку

(фольгу) толщиной менее 0,01 мм. По электро- и теплопроводности он

уступает лишь некоторым благородным металлам (серебро, золото) и

меди. По сравнению с перечисленными металлами алюминий самый

дешевый. Казалось бы, вот замечательный материал для изготовления
линий высоковольтных электропередач! Но из-за мягкости и пластично¬

сти алюминия уже через год под собственной тяжестью провода про¬
висли бы до земли. Поэтому в технике, в тех областях, где наряду с

легкостью и высокой электропроводностью требуется прочность кон¬

струкции, используют не чистый алюминий, а его сплавы (например, с

магнием � дюралюминий или с кремнием
� силумин).

Химические свойства. Алюминий очень активный металл. В неко¬

торых случаях от протекания термодинамически возможных при нор¬

мальных условиях реакций (например, с водой) его спасает оксидная

пленка. Как следствие ярко выраженного металлического начала, в хи¬

мических реакциях алюминий проявляет восстановительные свойст¬

ва и во всех своих соединениях проявляет единственно возможную сте¬

пень окисления +3.
1. Порошкообразный алюминий легко взаимодействует с неметалла¬

ми. С галогенами реакция протекает бурно при комнатной температу¬
ре (для взаимодействия с иодом требуется катализатор

� небольшое
количество воды), для начала реакции с другими неметаллами необхо¬
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димо нагревание, зато дальнейшее взаимодействие сопровождается

выделением значительного количества теплоты:

2AI + ЗВг2 = 2А1Вг3

4AI + 302 = 2А1203

2AI + 3S = AI2S3

2AI + N2 = 2AIN

4AI + ЗС = А14С3
С водородом алюминий непосредственно не взаимодействует.
2. Очищенный от оксидной пленки алюминий способен взаимодей¬

ствовать с водой. От защитной пленки можно избавиться механически,
очистив поверхность наждачной бумагой, или химически, погрузив алю¬

миний на несколько минут в раствор кислоты, щелочи или в жидкую

ртуть. В результате реакции с водой образуются гидроксид алюминия

и водород:

2AI + 6Н20 = 2А1(ОН)3 + ЗН2

3. Одно из важнейших химических свойств алюминия � способность
вытеснять металлы из их оксидов

�

используют в металлургии:

2AI + Сг203 = А1203 + 2Сг,

а также для получения высоких температур, например при сгорании

смеси оксида железа(М, III) (термитной смеси):

8AI + 3Fe304 = 4А1203 + 9Fe

Выделяющейся в последней реакции теплоты достаточно для рас¬

плавления получающегося железа, поэтому этот процесс используют

для сварки или, напротив, резки металлических изделий.
4. Как активный металл алюминий реагирует с растворами кислот с

выделением водорода:

2AI + 6HCI = 2А1С13 + ЗН2

Однако концентрированными азотной и серной кислотами алюминий

при комнатной температуре пассивируется, а с разбавленной азотной

реагирует с выделением оксида азота(1), азота и даже нитрата ам¬

мония:

8AI + 30HN03 - 8AI(N03)3 + 3N20 + 15Н20

5. При нагревании с концентрированными растворами щелочей алю¬

миний образует комплексные соли (алюминаты), при этом выделяется

водород. (Уравнение этой реакции мы уже неоднократно приводили в

данном учебнике, напишите его самостоятельно.)
Применение. Большая часть получаемого алюминия (кстати, по объ¬

ему производства он занимает второе место в мире после выплавки
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чугуна и стали) идет на изготовление сплавов. Они легки, относитель¬

но прочны, электропроводны, коррозионно-устойчивы, поэтому находят

широкое применение в различных областях техники и в быту. Алюми¬
ний используют для получения металлов методом алюминотермии, для
изготовления фольги. Он входит в состав различных пиротехнических
смесей.

СОЕДИНЕНИЯ АЛЮМИНИЯ

Оксид алюминия. Это белое кристаллическое вещество с очень вы¬

сокой температурой плавления (2050 °С). Однако, помимо кристалличе¬

ских модификаций оксида алюминия, существует и аморфная форма,
называемая алюмогелем. Кристаллические формы А1203 получают пере¬
работкой природных соединений, содержащих оксид алюминия, а алю¬

могель � разложением гидроксида алюминия.

Вам хорошо известно, что оксид алюминия � типичный представи¬
тель амфотерных оксидов. Но, оказывается, не все так просто. Крис¬
таллические формы А1203 химически пассивны: не растворяются не

только в воде, но и в разбавленных кислотах и щелочах. Для того что¬

бы «пробудить» в оксиде алюминия его амфотерные свойства, необхо¬
димо использовать горячие концентрированные растворы кислот или

щелочей:

А1203 + 6HCI = 2А1С13 + ЗН20

А1203 + 2NaOH + 7Н20 = 2Na[AI(OH)4 � (Н20)2]

При сплавлении оксида алюминия со щелочами образуется уже не

комплексный тетрагидроксодиакваалюминат натрия, а безводный мета¬
алюминат натрия:

А1203 + 2NaOH = 2NaAI02 + Н20

Удивительным является тот факт, что в соответствующие соли оксид

алюминия можно перевести не только с помощью сильных кислот или

щелочей, но и с помощью солей, кислотные или основные свойства ко¬

торых выражены в гораздо меньшей степени:

А1203 + 6KHS04 = AI2(S04)3 + 3K2S04 + 3H20

Al203 + Na2C03 � 2NaAI02 + С02

Амфотерность оксида алюминия проявляется также в том, что он

способен реагировать с кислотными и основными оксидами с образо¬
ванием соответствующих солей:

AI203 + 3N205 = 2AI(N03)3

А1203 + К20 = 2КАЮ2
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Применение. Почти 100 млн т оксида алюминия в год использует

мировая металлургия для производства алюминия. Безводный кристал¬
лический оксид алюминия, подобно силикагелю, обладает большой

площадью поверхности за счет пористой структуры и широко применя¬
ется в хроматографии для очистки и разделения веществ. Искусствен¬
ные корунды

� прекрасные шлифовальные материалы.
На циферблате или задней крышке многих механических часов ука¬

зано число камней, использованных при их сборке. Это искусственные

рубины, которые в часовом механизме служат опорой для осей шесте¬

ренок. У рубиновых камешков очень мал коэффициент трения (не со¬

здается сопротивление вращению) и уникальная стойкость к истира¬

нию. В механизме часов их хорошо видно невооруженным глазом: они,
как и природные, имеют красную окраску.

Гидроксид алюминия представляет собой вещество белого цвета,

нерастворимое в воде. Его кристаллические формы входят в состав

природных бокситов. Аморфный гидроксид алюминия получают обмен¬
ной реакцией между растворимой солью алюминия и щелочью:

AI2(S04)3 + 6NaOH = 2AI(OH)3 + 3Na2S04
Вы хорошо знаете, что в этой реакции необходимо избегать избыт¬

ка щелочи и добавлять раствор щелочи к раствору соли, а не наобо¬

рот, поскольку А1(ОН)3 амфотерен. Но подобными мерами предосторож¬
ности можно пренебречь, если использовать в качестве осадителя

водный раствор аммиака, так как катион алюминия не образует ком¬

плексных аммиакатов:

AICI3 + 3NH3 � Н20 = А1(ОН)3 + 3NH4CI

Гидроксид алюминия термически неустойчив. При незначительном

нагревании он сначала теряет одну молекулу воды, превращаясь в ме¬

тагидроксид алюминия, затем дегидратируется в оксид алюминия:

200 °С

А1(ОН)3 = АЮ(ОН) + Н20
и далее

400 °С

2АЮ(ОН) = А1203 + Н20

Подобно оксиду, гидроксид алюминия проявляет амфотерные свой¬
ства. Как основание он легко растворяется в разбавленных и концент¬

рированных кислотах, образуя соли:

А1(ОН)з + 3HNO3 = А1(1М03)3 + ЗН20

Формулы гидроксида и метагидроксида алюминия можно записать в

кислотной форме: Н3АЮ3 и НАЮ2. И эти кислоты даже имеют свои на¬

звания: ортоалюминиевая и метаалюминиевая.

Гидроксид алюминия значительно легче оксида взаимодействует с

растворами щелочей:

А1(ОН)3 + NaOH + 2Н20 = Na[AI(0H)4(H20)2]
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Применение. Гидроксид алюминия применяют для производства

алюмогеля. За счет большой площади поверхности гидроксид алюми¬

ния обладает свойством поглощать различные вещества, поэтому его

применяют для очистки воды и в медицине как обволакивающее и ад¬

сорбирующее вещество.

Гидриды алюминия. С водородом алюминий не взаимодействует,
но гидрид состава А1Н3 существует. Полагают, что это вещество имеет

полимерное строение, разлагается при нагревании и гидролизуется с

выделением водорода. Однако химикам более знакомы гидриды соста¬

ва МА1Н4, где М �это К, Na или Li. Это тетрагидроалюминаты щелоч¬

ных металлов, которые можно получить взаимодействием галогенида

алюминия с гидридом щелочного металла, например:

А1С13 + 4LiH = LiAIH4 +3UCI
тетрагидроалюминат

(алюмогидрид) лития

Алюмогидриды являются очень сильными восстановителями. Их ши¬

роко применяют в тонком органическом синтезе, например, для вос¬

становления карбонильной группы в гидроксильную. Схематично урав¬
нение реакции можно записать следующим образом:

2R�С = О + LiAIH4+4H20 � 2R�СН2�ОН + LiOH + А1(ОН)3

Н

С помощью алюмогидридов можно получать гидриды металлов, на¬

пример того же алюминия:

AIBr3 + 3LiAIH4 = 4А1Н3 + 3LiBr

Соли алюминия. Галогениды алюминия � белые кристаллические
вещества, хорошо растворимые в воде, гидролизуются по катиону. Бро¬
мид и иодид получают синтезом из простых веществ, хлорид алюми¬
ния � действием хлора на бокситы в присутствии восстановителя, на¬

пример кокса:

А1203 + ЗС12 + ЗС = 2AICI3 + ЗСО

Наибольшее значение имеет хлорид алюминия, используемый в ка¬

честве катализатора в органическом синтезе.

Сульфат алюминия AI2(S04)3 � 18Н20 получают обработкой бокситов

серной кислотой. Эту соль используют для протравливания тканей

перед окрашиванием, осветления и обесцвечивания воды. Если к рас¬

твору сульфата алюминия добавить сульфат калия, то при упаривании

образуются кристаллы двойной соли: калий-алюминий сульфата
KAI(S04)2

� 12Н20. Как вы уже знаете, подобные соли называют квас¬

цами.
Соли алюминиевых кислот � алюминаты. Многие из них устойчивы

в твердом состоянии; в растворах же они устойчивы только в щелочной
среде, так как в нейтральной гидролизуются до гидроксида алюминия:

КАЮ2 + 2Н20 = КОН + А1(ОН)3
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К природным алюминатам относятся благородная шпинель Мд(АЮ2)2
(она украшает историческую реликвию � корону российских императо¬

ров) и драгоценный хризоберилл Ве(АЮ2)2.
Органические соединения алюминия. К органическим соединени¬

ям алюминия относят вещества, содержащие связь AI�С. Вы знаете,
что открытие К. Циглером и Д. Натта знаменитых катализаторов совер¬

шило революцию в химии полимеров: появилась возможность получать

макромолекулы стереорегулярного строения. Одним из компонентов

катализаторов Циглера�Натта является триэтилалюминий А1(С2Н5)3, ко¬

торый получают взаимодействием алюминия с этиленом в присутствии

водорода:

2AI + 5СН2 = СН2 + ЗН2 *А1(С2Н5)з + А1Н(С2Н5)2
триэтилалюминий диэтилалюминийгидрид

Органические соединения алюминия неустойчивы, химически очень

активны, бурно реагируют с водой, спиртами, кислотами и т. д., на¬

пример:

А1(С2Н5)з + ЗН20 � А1(ОН)3 + ЗС2Н6

А1(С2Н5)з + ЗСН3ОН �* (СН30)3А1 + ЗС2Н6
метилат алюминия

А1(С2Н5)з + 3HCI �* А1С13 + ЗС2Н6

1. Напишите уравнение электролитической диссоциации крио¬

лита в расплаве. Попробуйте объяснить, почему при получении
алюминия на катоде не разряжаются продукты диссоциации

криолита.
2. Получение алюминия проводят при огромной силе тока � до

200 ООО А. Сколько времени при такой силе тока потребуется
проводить электролиз для получения 100 кг алюминия?

3. Очищенную от оксидной пленки алюминиевую пластинку по¬

грузили в раствор медного купороса. По окончании реакции ее

масса увеличилась на 2,76 г. Какая масса меди выделилась на

пластинке?

4. Навеску сплава алюминия с магнием и цинком массой 2,00 г

обработали избытком концентрированного раствора щелочи.

При этом осталось 0,2 г нерастворившегося остатка. Тот же

сплав массой 3,5 г растворили в разбавленной серной кисло¬

те. Выделилось 4,13 л газа (н.у.). Определите массовые доли

компонентов в сплаве.

5. При взаимодействии 1,35 г алюминия с избытком оксида же¬

лезами) выделилось 80 кДж теплоты. Рассчитайте тепловой эф¬

фект реакции.
6. Оксид алюминия можно перевести в растворимое состояние

сплавлением с пиросульфатом калия в соответствии со схемой

А1203 + K2S207 �� K2S04 + AI2(S04)3
Является ли данная реакция окислительно-восстановительной?

Подберите коэффициенты для данной реакции.
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7. Глинозем массой 10,0 г сплавили с избытком пиросульфата

калия. Полученный расплав обработали водой, отфильтровали,
к фильтрату добавили избыток раствора фосфата калия. Масса

полученного осадка составила 16,75 г. Определите массовую
долю оксида алюминия в глиноземе.

8. В качестве так называемых молекулярных сит используют

природные и синтетические цеолиты. Эта разновидность алю¬

мосиликатов содержит в кристаллической структуре полости и

каналы, способные пропускать внутрь молекулы и ионы строго

определенного размера. Поэтому цеолиты используют для

разделения смесей веществ на основании различия в размерах

их молекул. Выведите простейшую формулу одного из цео¬

литов � шабазита, содержащего 7,905% кальция, 22,130%
кремния, 10,670% алюминия, 37,945% кислорода, 21,340%
воды.

§ 43. Химия с/-элементов на примере железа

ЖЕЛЕЗО

Нахождение в природе. Это самый распространенный из всех

сУ-элементов металл в земной коре (четвертое место среди всех эле¬

ментов): на его долю приходится 4,65% литосферы. В свободном со¬

стоянии железо обнаружено только в метеоритах. Известно около
300 минералов, содержащих этот металл. Основными минералами яв¬

ляются магнитный железняк (магнетит) Fe304, красный железняк (гема¬
тит) Fe203, бурый железняк (лимонит) Fe203-nH20, сидерит FeC03 и пи¬

рит (железный, или серный, колчедан) FeS2.
Установлено, что огромное количество железа располагается в глу¬

бинных слоях земли и ядро нашей планеты, имеющие радиус около

3000 км, представляет собой сплав железа с никелем.

В биосфере железо � важнейший биоэлемент. Как вы знаете, оно

входит в состав гемоглобина крови, при недостатке железа листья рас¬

тений теряют окраску (хлороз).
Строение атома. В природе железо представлено четырьмя ста¬

бильными изотопами с массовыми числами 54, 56, 57 и 58, причем на

долю 56Fe приходится 91,6%.
Электронная конфигурация железа 1s22s22p63s23p63c/64s2. Анализируя

эту формулу, можно прийти к выводу, что наиболее устойчивые конфи¬

гурации ионов 3d54s° и 3d°4s° соответствуют степеням окисления +3 и

+8. Однако чаще всего встречаются соединения железа со степенями

окисления +2 и +3, реже +6.
Физические свойства. Чистое железо � серебристо-белый металл

с плотностью 7,9 г/см3, температура плавления 1537°С. Высокой теп¬

ло- и электропроводностью железо не отличается (в шесть раз мень¬

ше, чем у меди), зато обладает высокой пластичностью, легко намаг¬

ничивается и размагничивается.
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Получение железа, а точнее, его важнейших сплавов чугуна и ста¬

ли мы подробно рассматривали в § 26. Отметим только, что высокая

стоимость сырья для производства восстановителя � коксующихся уг¬
лей � вынуждает искать новые пути получения железа. В промышлен¬
ности с недавнего времени используют прямое восстановление желез¬
ной руды продуктами конверсии природного газа. При этом требуется
сложная предварительная подготовка руды, заключающаяся в формо¬
вании ее в виде прочных округлых камешков � окатышей. В результа¬
те их восстановления при температуре около 1100°С образуется так на¬

зываемое губчатое железо, переплавкой которого в электропечах,

минуя стадию получения чугуна, производят сталь.

Химические свойства. Железо довольно активный металл. Восста¬

новительные свойства оно проявляет по отношению к неметаллам, кис¬

лотам, катионам менее активных металлов.

1. В кислороде раскаленный порошок железа сгорает, разбрасывая
красивые огненные брызги наподобие бенгальского огня. При этом об¬

разуется смешанный оксид железа(11,1М) � железная окалина:

3Fe + 202 = Fe304

Во влажном воздухе железо довольно быстро окисляется с образо¬
ванием гидратированного оксида железа(Ш) � ржавчины, которая не

защищает металл от дальнейшего окисления, так как очень рыхлая, по¬

ристая, осыпается и не препятствует проникновению окислителя к по¬

верхности металла. Схематично эту реакцию можно отразить уравне¬
нием

4Fe + 302 + 6Н20 = 4Fe(OH)3

Очевидно, большую роль в этом процессе играет электрохимическая
коррозия благодаря наличию в железе примесей менее активных ме¬

таллов (см. § 24). На это указывает тот факт, что высокочистое желе¬

зо во влажном воздухе устойчиво.
Железо активно реагирует с хлором, а при нагревании и с другими

неметаллами � иодом, серой, углеродом:

2Fe + 3CI2 - 2FeCI3
Fe +12 = Fel2
Fe + S = FeS

3Fe + С = Fe3C (карбид железа, цементит)

2. В отсутствие других окислителей (кислород, оксид углерода(1\/))
железо при комнатной температуре с водой не реагирует. Однако ре¬
акция бурно протекает при действии перегретого водяного пара на рас¬
каленное железо (свыше 600 °С):

3Fe + 4Н20 = Fe304 + 4Н2

Данная реакция лежит в основе железо-парового способа получения
водорода.
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3. Железо легко реагирует с разбавленными неорганическими кис¬
лотами. При ограниченном доступе кислорода при действии кислот-
неокислителей образуются соли железа(Н), например:

Fe+2HCI = FeCI2+H2

При действии разбавленной азотной кислоты железо окисляется до
степени окисления +3:

Fe + 4HN03 = Fe(N03)3 + NO + 2Н20

В очень сильных окислительных средах (концентрированные азотная
и серная кислоты) при комнатной температуре происходит пассивация
железа. Однако при нагревании взаимодействие все-таки возможно:

2Fe + 6H2S04 = Fe2(S04)3 + 3S02 + 6H20

4. Как ни странно, окислить свободное железо до степени окисле¬
ния +6 удается не с помощью таких мощных окислителей, как, напри¬

мер, концентрированная азотная кислота, а при сплавлении с нитратом
калия и щелочью:

Fe + 2КОН + 3KN03 = K2Fe04 + 3KN02 + H20
феррат калия

5. Железо способно вступать еще во многие интересные и практи¬

чески важные реакции, например образовывать (в степени окисления

О!) нейтральный комплекс пентакарбонилжелезо:
800 °С

Fe + 5СО = [Fe(CO)5]
Применение. Чистое железо применяют главным образом в качест¬

ве катализатора (губчатое железо) и для изготовления магнитных лент.

Более 90% всего производимого железа используют в виде сплавов �

чугуна и сталей. Благодаря доступности и относительной дешевизне
эти сплавы � основа множества конструкционных материалов. Магнит¬

ные свойства железа используют при изготовлении из его сплавов сер¬

дечников электромагнитов и якорей электромашин.

СОЕДИНЕНИЯ ЖЕЛЕЗА

Оксиды. Известно три оксида железа: FeO, Fe203 и смешанный ок¬

сид Fe304 (Fe0*Fe203).
Оксид железа(Н) � черный порошок, пирофорен (в мелкораздроб¬

ленном состоянии способен самовоспламеняться). Ввиду того что до¬

вольно трудно «поймать и зафиксировать» соединения железа в степе¬

ни окисления +2, получить FeO не удается ни окислением железа, ни

разложением соответствующего ему гидроксида Fe(OH)2. Получают ок¬

сид железа(И) разложением оксалата (соли щавелевой кислоты) или

восстановлением оксида железа(Ш):

FeC204 � 2Н20 FeO + С02 + СО + 2Н20
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Fe203 + СО � 2FeO + C02

Проявляет основные свойства, не взаимодействует с водой, но лег¬

ко реагирует с кислотами:

FeO + 2HCI - FeCI2 + Н20

Проявляет восстановительные свойства:

3FeO + IOHNO3 = 3Fe(N03)3 + NO + 5Н20

Оксид железа(Ш) � порошок красно-бурого цвета. В промышленно¬
сти его получают хорошо вам знакомой реакцией обжига пирита:

4FeS2 +1102 = 2Fe203 + 8S02

Проявляет слабоамфотерные свойства. Хорошо растворяется в кис¬

лотах с образованием солей Fe3+:

Fe203 + 3H2S04 = Fe2(S04)3 + 3H20

Вместе с тем при сплавлении со щелочами или карбонатами щелоч¬
ных металлов образует соли ферриты:

Fe203 + 2NaOH = 2NaFe02 + Н20

Fe203 + Na2C03 = 2NaFe02 + C02

При нагревании оксид железа(Ш) восстанавливается водородом или

оксидом углерода(И). Последняя реакция лежит в основе промышлен¬

ного получения чугуна из железных руд:

3Fe203 + СО = 2Fe304 + С02, затем

Fe304 + СО = 3FeO + С02 и далее

FeO + СО = Fe + С02

Оксид железа(11,111) выделяют из природного минерала магнетита или

получают прокаливанием оксида железа(Ш) при температуре свыше

1400 °С:

6Fe203 = 4Fe304 + 02

При взаимодействии с кислотами-неокислителями образует смесь

солей железа:

Fe304 + 8HCI = FeCI2 + 2FeCI3 + 4Н20

Применение. Оксиды железа используют в качестве сырья для до¬

менного процесса, как пигмент в составе красок (например, железный
сурик) и эмалей, а также для получения ферритов.

Гидроксиды железа. Гидроксид железа(Н) Fe(OH)2 можно получить

обменной реакцией между растворимой в воде солью железа(И) и ще¬

лочью:

FeS04 + 2NaOH - Fe(OH)2 + Na2S04
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Свежевыпавший осадок имеет серовато-зеленую окраску, но быстро
темнеет вследствие окисления:

4Fe(OH)2 + 02 + 2Н20 = 4Fe(OH)3

Проявляет слабые амфотерные свойства с преобладанием основных:

Fe(OH)2 + 2HBr - FeBr2 + 2Н20

Fe(OH)2 + 21МаОН(конц.) = Na2[Fe(OH)4]
тетрагидроксоферрит( 11)

натрия

Гидроксид железа(Ш). Добавление щелочи к растворам солей желе-

за(Ш) приводит к образованию буро-коричневой желеобразной массы,

которую принято называть гидроксидом железа(Ш) и обозначать фор¬
мулой Fe(OH)3. Более правильно рассматривать это соединение как

гидратированный оксид mFe203 � лН20. При нагревании он переходит
сначала в метагидроксид, а затем в оксид железа(Ш). Для того чтобы

уравнение реакции было не таким громоздким, допускается использо¬
вать формулу Fe(OH)3:

Fe(OH)3 = FeO(OH) + Н20 и далее

2FeO(OH) = Fe203 + Н20

Проявляет слабоамфотерные свойства. Растворяется в кислотах с

образованием солей Fe3":

2Fe(OH)3 + 3H2S04 = Fe2(S04)3 + 6H20

Слабо взаимодействуя с растворами щелочей, образует комплекс¬

ные гидроксоферриты сложного состава; при сплавлении со щелочами

легко образует ферриты.
Соли. В растворе соли Fe3+ значительно более устойчивы, чем со¬

ли Fe2+. Последние в присутствии кислорода воздуха или других окис¬

лителей медленно превращаются в соли железа(Ш).
Хлориды. В зависимости от окислительной способности хлорсодер¬

жащего соединения можно получить хлориды железа(И) и (III). Свобод¬
ный хлор как более сильный окислитель реагирует с металлическим же¬

лезом, с образованием FeCI3. С соляной кислотой или газообразным
хлороводородом образуется хлорид железа(Н). Эти растворимые в во¬

де вещества, соответственно бурого и бледно-зеленого цвета, гидро¬

лизуются, поэтому их растворы имеют кислотную реакцию, например:

Fe3+ + Н20 5=* FeOH2+ + Н+

При нагревании или добавлении сульфидов либо карбонатов щелоч¬
ных металлов гидролиз протекает до конца с образованием бурого
осадка гидратов оксида железа(Ш).

Если хлорид железа(Н) проявляет сильные восстановительные свой¬

ства:

2FeCI2 + Cl2 = 2FeCI3,
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то хлорид железа(Ш) является окислителем:

2FeCI3 + H2S = 2FeCI2 + S + 2HCI

2FeCI3 + Fe = 3FeCI2
Из водного раствора оба хлорида железа кристаллизуются с шестью

молекулами воды.

Сульфаты. Кристаллогидрат сульфата железа(Н) FeS04
� 7Н20 � же¬

лезный купорос, наиболее распространенная соль железа(П). Это свет¬

ло-зеленое кристаллическое вещество, растворимое в воде; на возду¬

хе и в растворе постепенно окисляется. Замечено, что в присутствии
сульфата аммония FeS04 значительно более устойчив к окислению, а

из водного раствора такой смеси выпадают кристаллы двойной соли

(NH4)2Fe(S04)2 � 6Н20. Эту соль называют солью Мора и применяют в

аналитической химии. Как оказалось, сульфат железа(Ш) также спосо¬
бен к образованию двойной соли, называемой железоаммонийными

квасцами (NH4)Fe(S04)2-12Н20.
Ферраты. Соли щелочных металлов, содержащие феррат-анион

(Na2Fe04, K2Fe04), имеют пурпурно-красную окраску, достаточно устой¬
чивы в водных растворах, но при подкислении разлагаются:

4Na2Fe04 + 10H2SO4 = 2Fe2(S04)3 + 4Na2S04 + 302 + 10н20
феррат натрия

Ферраты представляют собой даже более сильные окислители, чем

перманганат калия. Они способны окислять аммиак до азота, а соеди¬
нения хрома(И) сразу до хромат-аниона:

2Na2Fe04 + 2NH3 � Н20 = 2FeO(OH) + N2 + 4NaOH + 2H20

4Na2Fe04 + 3Cr(OH)2 = 4FeO(OH) + 3Na2Cr04 + 2NaOH

Применение. Железоаммонийные квасцы используют для очистки

сточных вод предприятий, в качестве протравы при крашении тканей.
С помощью раствора хлорида железа(Ш) травят электронные платы,
т. е. удаляют с них тонкий слой металлической меди. Галогениды же¬

лезами) � эффективные катализаторы в органическом синтезе.

Комплексные соединения железа. Обладая набором частично ва¬

кантных с/-орбиталей, железо склонно к комплексообразованию. Наибо¬
лее типичное координационное число для ионов Fe2+ и Fe3+ равно 6.
Даже в водных растворах обычных солей, например хлоридов, катион
железа координационно связан с шестью молекулами воды в аквакомп¬

лекс [Fe(H20)6]3+.
Однако более распространены анионные комплексы железа.

При нагревании хлоридов железа с концентрированными раствора¬
ми цианида калия образуются гексацианоферраты калия с похожими

формулами и названиями:

FeCI2 + 6KCN = K4[Fe(CN)6] + 2KCI

гексацианоферрат( 11)
калия,

желтая кровяная соль
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FeCI3 + 6KCN = K3[Fe(CN)6] + 3KCI

гексацианоферрат(Ш)
калия,

красная кровяная соль

Это растворимые в воде кристаллические вещества соответственно

желтого и красно-оранжевого цвета, очень устойчивые на воздухе и в

растворе. В аналитической химии применяются в качестве реагентов

для обнаружения катионов Fe3+ и Fe2+ соответственно, с которыми они

образуют нерастворимые вещества интенсивно-синего цвета. Ранее

считали, что образующиеся осадки представляют собой различные ве¬

щества, и даже дали им самостоятельные тривиальные названия: бер¬
линская лазурь и турнбуллева синь. В настоящее время полагают, что

в обоих случаях получается одно и то же вещество
� гексацианофер-

рат(М) железа(Ш), калия:

FeCL + K3[Fe(CN)6] )

Feci, + K�[Fe(CN)e] ) - KFe3+[Fe+2(CN)6] + KCI

Надо отметить, что «кровавые» названия комплексных соединений
железа возникли не случайно. Желтую кровяную соль на заре химии по¬

лучали нагреванием измельченных рогов, копыт и крови животных с

карбонатом калия К2С03 и железными опилками. В свою очередь, крас¬
ную кровяную соль получали, окисляя желтую.

Комплексы Fe3+ с роданид-анионом SCN- окрашены в интенсивный

красный цвет, их образование используют как чувствительный тест для

обнаружения и количественного определения катиона железа(Ш) в рас¬
творах:

Fe3+ + 3SCN- = Fe(SCN)3 (а также [Fe(SCN)J-)

Но стоит только к кроваво-красному раствору роданида железа до¬

бавить раствор фторида натрия, как он становится совершенно бес¬

цветным. Образуется очень прочный комплексный ион [FeF6]3_, при
этом роданидный комплекс разрушается:

[Fe(SCN)3] + 6F- = [FeF6]3� + 3SCN�

Красная кровяная соль за счет атома железа в степени окисления

+3 проявляет значительные окислительные свойства, особенно в ще¬

лочной среде, например:

2K3[Fe(CN)6] + Pb(OH)2 + 2КОН = 2K4[Fe(CN)6] + РЬ02 + 2Н20
Помимо пентакарбонилжелеза и гемоглобина, известны другие ком¬

плексные соединения железа с органическими лигандами. Некоторые
из них обладают интересными магнитными свойствами, другие исполь¬

зуются для лечения и профилактики недостатка железа в организме.

Применение. Комплексные соединения железа с неорганическими

лигандами используют в цветной фотографии, для изготовления пиг¬

ментов, в аналитической химии, как компоненты электролитов в галь¬

ванотехнике, в качестве окислителей. Разложение пентакарбонилжеле¬
за при нагревании используют для получения высокочистого железа.
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1. На хлорирование 12,1 г смеси железа и цинка израсходова¬
но 5,6 л хлора (н.у.). Найдите массовую долю железа в смеси

металлов.

2. Смесь железа и магния, массовая доля железа в которой со¬

ставляет 53,85%, растворили в 150 г 30%-ного раствора соля¬

ной кислоты, при этом массовая доля кислоты в растворе

уменьшилась в 3 раза. Определите массу магния в смеси ме¬

таллов.

3. Составьте уравнения реакций, в результате которых можно

осуществить следующие превращения:

а) Fe-^FeCI2�>Fe(OH)2�>Fe(0H)3-^Fe2(S04)3-^FeCI3-^Fe
б) Fe�>Fe304�>Fe(N03)3�Fe203�FeCI3^K3[Fe(CN)6]
в) FeS2�Fe203��K2Fe04�> FeCI3^FeCI2�K4[Fe(CN)6]�>

^Cu2[Fe(CN)6]
4. Составьте уравнения окислительно-восстановительных реак¬

ций.

а) K4[Fe(CN)6] + Br2 -> K3[Fe(CN)6] +...

б) FeS2 + HN03�> NO + H2S04 + ...

в) FeS04 + 02 + H2S04 �^ Fe2(S04)3 + ...

r) FeCI2 + KCI03 + HCI �� KCI + ...

д) FeS04 + KCI03+ KOH + H20 � Fe(OH)3 + KCI + ...

5. Подберите коэффициенты в ионных схемах реакции.

а) Fe2+ + AuCI4 � Au + Fe3+ + 4СГ

б) Fe3+ + Г � l2 + Fe2+

в) Fe2+ + Pb304 + Н+ � Fe3+ + Pb2+ + H20
г) [Fe(CN)6]3~ + Н202 + ОН" �> [Fe(CN)6]4~ + 02 + Н20
д) FeAsS + N03 + Н+ �> Fe3+ + As03~ + S02� + N02 + H20
6. Железную пластинку погрузили в раствор медного купороса.

По окончании реакции масса пластинки увеличилась на 1,6 г.

Какой объем 90%-ной азотной кислоты (плотность 1,48 г/мл)

потребуется для снятия медного покрытия?
7. Какую массу металла можно получить при восстановлении

6,591 т магнитного железняка (Fe304), содержащего 12% при¬

месей, если выход продукта реакции составляет 84%?

§ 44. Химия некоторых других с/-элементов

МЕДЬ

Нахождение в природе. Медь встречается в природе как в свобод¬
ном виде (самородная медь), так и в виде соединений. Наиболее из¬

вестны медный блеск, или халькозин, Cu2S, халькопирит FeCuS2, ковел-

лин CuS, знаменитый малахит (Си0Н)2С03 и др. В литосфере на долю
меди приходится 0,01%.
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Получение. Основным источником меди служат сульфидные, а так¬

же полиметаллические руды. Вначале сульфидную руду обжигают, а за¬

тем сплавляют полученный оксид с сульфидом:

2Cu2S + 302 = 2Cu20 + 2S02; 2Cu20 + Cu2S = 6Cu + S02

Так получают черновую медь, которую далее подвергают рафиниро¬
ванию.

Свойства. Это металл красного цвета, очень ковкий, пластичный,

взаимодействует как с простыми веществами, так и со сложными, вы¬

ступая в роли восстановителя.
С кислородом в зависимости от температуры медь образует два

оксида:

2Cu + 02 = 2СиО (400
� 500 °С)

4Cu + 02 = 2Си20 (> 10ОО °С)

Аналогично взаимодействует и с другим халькогеном � серой:

Си + S = CuS (400 °С)

2Си + S = Cu2S (> 400 °С)

Со всеми галогенами образует галогениды меди(М) и только с

иодом
� галогенид меди(1):

Си + Cl2 � CuCI2; 2Си + l2
� Си212

Растворяется в концентрированных азотной и серной кислотах:

Си + 4HN03 = Cu(N03)2 + 2N02 + 2Н20
Си + 2H2S04 = CuS04 + S02 + 2H20

Разбавленную азотную кислоту медь восстанавливает, как вы знае¬

те, до оксида азота(Н).
Еще раз подчеркнем, что медь реагирует с концентрированной со¬

ляной кислотой с образованием комплексного соединения и водорода:

Си + 3HCI = Н[СиС13] + Н2

Она окисляется оксидом азота(1\/) и хлоридом железа(Ш):

2Cu + N02 = Cu20 + NO; Си + 2FeCI3 = CuCI2 + 2FeCI2

Медь вытесняет металлы, стоящие правее в ряду напряжений, из

растворов их солей:

Си + Hg(N03)2 = Cu(N03)2 + Hg

Она может растворяться в гидрате аммиака в присутствии кислоро¬

да воздуха с образованием комплексных соединений:

2Cu + 8NH3 � Н20 + 02 = 2[Cu(NH3)4](OH)2 + 6Н20
гидроксид

тетраамминмеди(Н)
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Применение. Медь применяют для изготовления электропроводов и

различных сплавов � бронзы, латуни, дюралюмина и др.
Соединения меди. Оксид меди(1) Си20 � твердое вещество крас¬

ного цвета, в природе встречается в виде минерала куприта. Вам этот

оксид известен как продукт восстановления свежеприготовленного ги¬

дроксида меди(Н) альдегидами:

О О

// //
R�С + 2Cu(OH)2 + NaOH �*R�С +Cu20 + 3H20

\ \
Н ONa

Оксид меди(1) в воде практически нерастворим. Имеет слабые ам¬

фотерные свойства с преобладанием основных. Взаимодействует с

кислотами и концентрированными щелочами:

Cu20 + 4HCI = 2Н[СиС12] + Н20

Cu20 + H2S04 = CuS04 + Си + Н20

Си20 + 2NaOH + Н20 = 2Na[Cu(OH)2] (реакция идет слабо)
дигидроксокупрат( I)

натрия

Взаимодействует с раствором аммиака, образуя комплексное соеди¬

нение:

Cu20 + 4NH3 � Н20 = 2[Cu(NH3)2]OH + ЗН20
гидроксид

диамминмеди(1)

Гидроксид меди(1) СиОН очень неустойчивое соединение, легко

разлагается:

2CuOH = Си20 + Н20
Подобно соответствующему оксиду, этот гидроксид обладает слабо-

выраженными амфотерными свойствами � при взаимодействии с кис¬

лотами и щелочами образует аналогичные продукты.

При растворении в водном аммиаке образует гидроксид диаммин-

меди(1).
Оксид меди(Н) СиО получают как при взаимодействии меди с кис¬

лородом, так и при разложении гидроксида меди(И), нитрата меди(И) и

малахита.

Обладает слабыми амфотерными свойствами, т. е. взаимодействует
как с кислотами, так и со щелочами. При сплавлении с последними об¬

разует купраты:

2КОН + СиО = К2Си02 + Н20
Аналогично оксиду меди(1) растворяется в водном растворе ам¬

миака:

CuO + 4NH3 � Н20 = [Cu(NH3)4](OH)2
ГИДРОКСИД

тетраамминмеди(И)
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Проявляет окислительные свойства и при взаимодействии с такими

восстановителями, как водород, кокс, оксид углерода(И), восстанавли¬

вается до свободной меди. Оксид меди(И) восстанавливается спирта¬

ми, превращая их в альдегиды или кетоны.

Соли меди(П). Большинство из них хорошо растворимо в воде, но

подвержено гидролизу по катиону. Поэтому в растворе должен быть из¬
быток кислоты. Наиболее известны сульфат, хлорид и нитрат меди(И),
которые применяют в гальваническом производстве. Применение мед¬
ного купороса в сельском хозяйстве вам уже знакомо.

Под действием восстановителей соли меди(М) в кислотном растворе
могут восстанавливаться до солей меди(1):

2CuS04 + 4KI = 2K2S04 + Cu2l2 + l2

СЕРЕБРО

Нахождение в природе. В свободном виде этот металл (самород¬
ное серебро) встречается очень редко. Основная масса серебра в при¬
роде представлена сульфидом Ag2S и тиосолями полиметаллических

РУД-
Получение. Почти 80% серебра получают попутно с другими метал¬

лами при переработке свинцово-цинковых или медных полиметалличе¬

ских руд. Серебро отделяют от примесей электролизом.
Свойства. Это самый электро- и теплопроводный металл. Поверх¬

ность серебра чернеет на воздухе из-за взаимодействия с сероводо¬
родом:

4Ag + 2H2S + 02 = 2Ag2S + 2Н20

При нагревании с серой также образует сульфид черного цвета:

2Ag + S = Ag2S

Серебро относят к группе так называемых благородных металлов

вследствие его малой химической активности. Однако при высоких тем¬

пературах серебро способно реагировать даже с хпороводородом:

2Ag + 2HCI = 2АдС1 + Н2

В отличие от золота � другого благородного металла � серебро
взаимодействует с концентрированными азотной и серной кислотами:

Ag + 2HN03 = AgN03 + N02 + Н20
2Ад + 2H2S04 = Ag2S04 + S02 + 2H20

Применение. Применяют как компонент сплавов для ювелирных из¬

делий, монет, медалей, припоев, столовой и лабораторной посуды, для

серебрения деталей аппаратов в пищевой промышленности и зеркал,
а также для изготовления деталей электровакуумных приборов, элект¬

рических контактов, электродов, для обработки воды и как катализатор
в органическом синтезе.
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Соединения серебра. Оксид серебра(1) Ад20. Серебро непосредст¬
венно с кислородом не взаимодействует, и его оксид получают косвен¬

но, например по реакции

2AgN03 + 2NaOH = Ag20 + 2NaN03 + H20

Это темно-коричневый порошок, обладающий сильными основными

свойствами. Он плохо растворим в воде, но придает ей слабощелоч¬
ную реакцию

Ад20 + Н20 з=ь 2Ад+ + 20Н"

Оксид серебра(1) растворяется в гидрате аммиака с образованием
комплексного соединения:

Ag20 + 4NH3 � Н20 = 2[Ag(NH3)2]OH + ЗН20
гидроксид

диамминсеребра(1)

Вам это соединение известно как реактив Толленса, который в ор¬
ганической химии используют для обнаружения альдегидов по краси¬
вейшей реакции «серебряного зеркала», а также ацетиленовых углево¬
дородов с терминальным расположением тройной связи.

Фторид серебра AgF � порошок желтого цвета, единственный из га-

логенидов этого металла растворимый в воде. Получают действием
плавиковой кислоты на оксид серебра(1). Применяют как составную

часть люминофоров и фторирующий агент при синтезе фторуглеродов.
Хлорид серебра AgCI � твердое вещество белого цвета, малорас¬

творимое в воде, но растворимое в водном растворе аммиака:

AgCI+2NH3 � Н20 = [Ag(NH3)2]CI + 2Н20
хлорид

диамминсеребра(1)

Под действием света разлагается на серебро и хлор. Используют в

качестве фотоматериала, но значительно меньше, чем бромид серебра.
Бромид серебра AgBr � кристаллическое вещество светло-желтого

цвета, образуется по реакции между нитратом серебра и бромидом ка¬

лия. Используют при изготовлении фотобумаги, кино- и фотопленки.
Хромат серебра Ад2СЮ4 и дихромат серебра Ад2Сг207 � темно-крас-

ные кристаллические вещества, которые используют в качестве краси¬
телей при изготовлении керамики.

Ацетат серебра СН3СООАд применяют в гальваностегии для сереб¬
рения металлов.

ЦИНК

Нахождение в природе. Соединения цинка довольно распростра¬
нены. Среди минералов это уже знакомая вам цинковая обманка ZnS,

цинковая шпинель ZnO � А1203, цинкит ZnO и др.

Получение. Цинк получают двумя способами: пирометаллургичес-
ким и гидрометаллургическим. Для обоих способов вначале цинковую

руду обжигают, чтобы перевести сульфид цинка в оксид. Последний или
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восстанавливают углем, или растворяют в серной кислоте и подверга¬

ют электролизу.

Свойства. Это металл синевато-белого цвета. На воздухе его по¬

верхность покрывается оксидной пленкой и тускнеет. На холоде цинк

довольно хрупок, но при температуре 100�150°С легко подвергается
прокатке, волочению и образует сплавы с другими металлами.

Это довольно активный металл, поэтому взаимодействует с кисло¬

родом и серой при поджигании:

2Zn + 02 = 2ZnO

Zn + S = ZnS

Реакция с бромом протекает при обычных условиях:

Zn + Br2 = ZnBr2

Взаимодействие цинка с фосфором и водородом протекает при на¬

гревании:

3Zn + 2Р = Zn3P2
Zn + Н2 = ZnH2

Также при нагревании цинк взаимодействует с аммиаком, образуя
нитрид:

3Zn + 2NH3 = Zn3N2 + ЗН2

Опять же при нагревании цинк способен реагировать с водой и се¬

роводородом:

Zn + Н20 = ZnO + Н2

Zn + H2S = ZnS + Н2

Цинк хорошо растворим в кислотах и щелочах:

Zn + 2HCI = ZnCI2 + Н2
4Zn + 10HN03(pa36.) = 4Zn(N03)2 + NH4N03 + 3H20

Zn + 2KOH + 2H20 = K2[Zn(OH)4] + H2

В отличие от алюминия цинк растворяется в водном растворе амми¬

ака, так как образует хорошо растворимое комплексное соединение:

Zn + 4NH3 � Н20 = [Zn(NH3)4](OH)2 + Н2 + 2Н20
гидроксид

тетраамминцинка

Он вытесняет металлы, стоящие в ряду напряжений правее, из рас¬

творов их солей:

Zn + CuS04 = ZnS04 + Си

Применение. Это компонент латуни, нейзильбера и других сплавов.

Широко используют для цинкования стали и чугуна в антикоррозионных
целях, для изготовления мелких деталей самолетов и автомобилей, а
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также электродов химических источников тока. Для электрохимической
защиты стальных конструкций от коррозии цинк используют в качестве

протектора.

Соединения цинка. Оксид цинка ZnO � это порошок белого цвета,

тугоплавок (£пл = 2000 °С), плохо растворим в воде, проявляет амфотер-
ные свойства:

ZnO + H2S04 = ZnS04 + Н20
ZnO + 2КОН + Н20 = K2[Zn(OH)4]

Оксид цинка используют как катализатор во многих химических про¬

цессах. Он входит в состав цинковых белил, парфюмерных, косметиче¬

ских и медицинских средств.

Гидроксид цинка Zn(OH)2 является амфотерным соединением, как и

соответствующий ему оксид, а потому легко растворяется в кислотах и

щелочах с образованием аналогичных продуктов.

Гидроксид цинка легко растворяется в водном растворе аммиака:

Zn(OH)2 + 4NH3 � Н20 = [Zn(NH3)4](OH)2 + 4Н20
Многие соли цинка хорошо растворимы в воде и подвергаются гид¬

ролизу по катиону.
Хлорид цинка ZnCI2 используют в медицине в качестве антисептика

и в виде растворов в соляной кислоте при паянии.

Сульфид цинка ZnS � порошок бледно-желтого цвета, входит в со¬

став литопона � минеральной краски, получаемой в результате смеши¬
вания сульфида бария с сульфатом цинка:

BaS + ZnS04 = BaS04 + ZnS

Эта краска значительно дешевле свинцовых белил, но менее устой¬
чива к свету.

Сульфид цинка также используют в качестве люминофора в элек¬

тронно-лучевых трубках, так как он светится под действием ультрафи¬
олетового и радиоактивного излучения.

Сульфат цинка ZnS04 применяют в медицине в качестве антисептика.

РТУТЬ

Нахождение в природе. Самородная ртуть встречается в виде

вкраплений в породу. Наиболее известен минерал киноварь HgS.
Получение. Ртуть получают из киновари, прокаливая ее на воздухе

или нагревая с железом:

HgS + 02 = Hg + S02
HgS + Fe = Hg + FeS

Свойства. Это серебристо-белый, единственный жидкий при нор¬
мальных условиях металл, очень ядовит. Ртуть растворяет многие ме¬

таллы, образуя амальгамы.
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Она является малоактивным металлом. С кислородом взаимодейст¬
вует только при нагревании:

2Нд + 02 = 2НдО

А вот с хлором и серой ртуть реагирует при обычных условиях:

Нд + С12 = НдС12
Нд + S = HgS

В воде и щелочах ртуть не растворяется, но взаимодействует с кон¬

центрированными азотной и серной кислотами:

Hg + 4HN03 = Hg(N03)2 + 2N02 + 2Н20
Нд + 2H2S04 = HgS04 + S02 + 2H20

В зависимости от количества взятой для реакции ртути образуются
соли ртути(1) и (II):

Hg + Hg(N03)2 = Hg2(N03)2

Аналогично сулема � хлорид ртути(Н)
� восстанавливается метал¬

лической ртутью в каломель � хлорид ртути(1):

Нд + НдС12 = Нд2С12

Применение. Используют для изготовления катодов при электрохи¬
мическом получении едких щелочей и хлора, в производстве газораз¬

рядных источников света (люминесцентных и энергосберегающих ртут¬
ных ламп), контрольно-измерительных приборов (термометров,
манометров, барометров и др.). Ртутные мази используют при лечении

кожных заболеваний. Амальгамы ртути широко используют как восста¬

новители.

Соединения ртути. Оксид ртути(Н) НдО � твердое вещество жел¬
того или красного цвета, легко разлагается при нагревании. Обладает
только основными свойствами, а потому растворяется в кислотах:

HgO + 2HN03 = Hg(N03)2 + Н20

Получают при действии щелочей на соли ртути:

HgCI2 + 2NaOH = НдО + 2NaCI + Н20
Соли ртути используют как катализаторы многих химических реак¬

ций. Вспомните реакцию Кучерова � реакцию гидратации ацетилена:

О

НС=СН + н2о
Нд ' н

> СН3�С
\
н

Сулема НдС12 широко используется в медицине.
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ХРОМ

Нахождение в природе. Хром в природе встречается только в ви¬

де соединений, самое известное из которых
� хромистый железняк

FeO � Сг203.
Получение. Хром получают в промышленности из оксида хрома(Ш)

методом алюминотермии:

Сг203 + 2AI = А1203 + 2Сг

Свойства. Хром образует широкий спектр соединений в различных
степенях окисления. Наиболее известны соединения хрома в степенях
окисления +2, +3 и +6. Самыми устойчивыми являются соединения
хрома(Ш), наименее устойчивы соединения хрома(И).

Хром � это белый с голубоватым отливом блестящий металл, очень

твердый. На воздухе покрывается прочной оксидной пленкой. При
обычных условиях очень инертен, а при нагревании взаимодействует со

многими неметаллами:

4Сг + 302 = 2Сг203
2Cr + 3S = Cr2S3

2Сг + ЗС12 = 2СгС13

Хром также взаимодействует с растворами соляной и серной кислот:

Cr + 2HCI = СгС12 + Н2
Сг + H2S04 � CrS04 + Н2

Как известно, соединения хрома(М) неустойчивы и легко окисляются

в соединения хрома(Ш):

4CrCI2 + 02 + 4HCI = 4СгС13 + 2Н20

Применение. Хром � важнейший легирующий элемент. Добавкой

хрома получают пружинные, рессорные, инструментальные стали и

сталь для шарикоподшипников. Он входит также в состав нержавеющих
сталей. Сталь, содержащая 25�30% хрома, очень тугоплавка

� ее ис¬

пользуют для изготовления деталей нагревательных печей.
Соединения хрома. Оксид хрома(П) СгО � твердое ярко-красное

вещество, имеет хорошо выраженный основный характер, поэтому вза¬

имодействует с кислотами, образуя соли хрома(М), которые быстро
превращаются в соли хрома(Ш) (см. выше):

СЮ + 2HCI = СгС12 + Н20

Аналогично и сам СгО легко окисляется на воздухе при нагревании:

4СЮ + 02 = 2Сг203

Оксид хрома(Н) образуется при окислении амальгамы хрома кисло¬

родом воздуха:

2Сг(амальгама) + 02 = 2СЮ
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Гидроксид хрома(П) Сг(ОН)2 � вещество желтого цвета, плохо рас¬

творимое в воде. Имеет ярко выраженный основный характер, а пото¬

му взаимодействует с кислотами:

Cr(OH)2 + H2S04 = CrS04 + 2Н20

Как и оксид, гидроксид хрома(Н) легко окисляется в гидроксид хро-
ма(Ш):

4Сг(ОН)2 + 02 + 2Н20 = 4Сг(ОН)3

Оксид хрома(Ш) Сг203 � порошок темно-зеленого цвета, нераство¬
римый в воде. Имеет амфотерный характер, однако в кислотах и ще¬

лочах растворяется плохо. Поэтому для реакции со щелочами его
сплавляют с ними:

Сг203 + 2КОН = 2КСЮ2 + Н20
С концентрированными растворами щелочей и кислот он взаимодей¬

ствует с трудом:

Сг203 + 6NaOH + ЗН20 = 2Na3[Cr(OH)6]
Сг203 + 6HCI = 2СгС13 + ЗН20

Оксид хрома(Ш) может быть получен красивой реакцией разложения
дихромата аммония:

(NH4)2Cr207 = N2 + Cr203 + 4Н20

Оксид хрома(Ш) применяют для получения хрома, изготовления мас¬

ляных и акварельных красок.

Гидроксид хрома(Ш) Сг(ОН)3. При действии щелочей на растворы со¬

лей хрома(Ш) выпадает серо-зеленый осадок:

СгС13 + 3NaOH = Cr(OH)3 + 3NaCI

Щелочь надо брать в недостатке, так как полученный гидроксид в

отличие от соответствующего оксида легко взаимодействует со щело¬
чами и кислотами, т. е. проявляет амфотерные свойства:

Сг(ОН)3 + 3HN03 = Cr(N03)3 + 3H20

Cr(OH)3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)6]

Оксид хрома(\/1) СЮ3 � темно-красное кристаллическое вещество,

хорошо растворимое в воде. Это типичный кислотный оксид, которому
соответствуют две кислоты:

СЮ3 + Н20 = Н2СЮ4; 2СЮ3 + Н20 = Н2Сг207

Получение той или другой кислоты зависит от кислотности среды,

так как в кислотном растворе основная масса кислоты приходится на

дихромат-ион, а в щелочном
� на хромат:

2СЮ4~ + 2Н+ *=� 2НСЮ4 Cr2Of + Н20

361



Оксид хрома(\/1) очень сильный окислитель. Он энергично взаимо¬

действует с органическими веществами:

С2Н5ОН + 4СЮ3 � 2С02 + 2Сг203 + ЗН20

Хромовый ангидрид можно получить действием концентрированной

серной кислоты на сухие хроматы или дихроматы:

К2Сг207 + H2S04 = K2S04 + 2Cr03 + Н20

Применяют хромовый ангидрид как окислитель в различных органи¬
ческих синтезах.

Соли хрома. Соли хрома(Ш) легко подвергаются гидролизу, причем

при добавлении карбонатов взаимный гидролиз усиливается и образу¬
ется осадок Сг(ОН)3:

Cr2(S04)3 + 3Na2C03 + 3H20 = 2Cr(OH)3 + 3Na2S04 + ЗС02

Сульфат хрома вместе с сульфатами калия, аммония или рубидия
может выкристаллизовываться в виде хромовых квасцов, например

KCr(S04)2 � 12Н20.
Все квасцы применяют в кожевенном производстве для дубления кож.

Соли хромовых кислот. Хроматы и дихроматы щелочных металлов и

аммония хорошо растворимы в воде. Дихромат калия (хромпик) широ¬
ко применяют как окислитель, например:

О

//
ЗС2Н5ОН + К2Сг207 + 4H2S04�*ЗСН3�С + Cr2(S04)3 + K2S04 + 7Н20

Н

Хроматы и дихроматы в кислой среде восстанавливаются до солей

хрома(Ш):

3H2S + К2Сг207 + 4H2S04 = 3S + Cr2(S04)3 + K2S04 + 7Н20
14HCI + K2Cr207 = 2CrCI3 + 3CI2 + 2KCI + 7H20

Дихроматы калия и натрия применяют для дубления кож, в качестве

протравы при крашении и печатании тканей, как окислители в произ¬

водстве красителей, как компоненты состава для спичек, в качестве ин¬

гибиторов коррозии металлов и сплавов.

МАРГАНЕЦ

Нахождение в природе. Марганец в свободном состоянии в при¬

роде не встречается и по распространенности элементов в литосфере
находится на пятом месте после железа. На его долю приходится 0,1%
массы земной коры. Основной минерал, в виде которого марганец

встречается в рудах,
� пиролюзит Мп02.

Получение. Наиболее чистый марганец получают электролизом вод¬
ных растворов солей марганца(Н). Для технических нужд его получают
алюминотермией из оксидов.
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Свойства. Это серебристо-белый металл, твердый и хрупкий. На
воздухе покрывается защитной оксидной пленкой. С железом марганец

образует сплавы в любом соотношении компонентов.

В соединениях марганец проявляет широкий спектр степеней окис¬

ления: +2, +3, +4, +6 и +7. При взаимодействии с неметаллами

марганец образует соединения в степени окисления +2:

2Мп + 02 - 2МпО (а также Мп203 и Мп304)

Мп + S = MnS (а также MnS2)

ЗМп + 2Р = Мп3Р2

Марганец взаимодействует с растворами кислот:

Мп + 2HCI = МпС12 + Н2

Концентрированные азотная и серная кислоты пассивируют его, од¬

нако при нагревании идет реакция

Мп + 4HN03 = Mn(N03)2 + 2N02 + 2Н20

Подобно алюминию, он может восстанавливать металлы из их ок¬

сидов:

5Мп + Nb205 = 5MnO + 2Nb

Применение. Основной потребитель марганца � черная металлур¬
гия, где его под названием «ферромарганец» применяют для раскисле¬
ния и легирования сталей. Его также используют в электроаккумулято¬

рах и батарейках.

Соединения марганца. Марганец образует ряд оксидов и гидрокси¬
дов, кислотно-основные свойства которых зависят от степени окисле¬
ния марганца:

MnO�>-Мп203�>-Mn02��(Мп03)�>-Мп207

Мп(ОН)2��Мп(ОН)3�»-Мп(ОН)4�>-(Н2Мп04)�*-НМп04
v

v
* '

'v
�

основные амфотерные кислотные

свойства свойства свойства
�

ослабевание основных и усиление кислотных свойств

Оксид марганца(\/1) Мп03 и соответствующая ему марганцовистая
кислота Н2Мп04 в свободном виде не получены, однако ее соли (ман-
ганаты) достаточно устойчивы.

Кроме этих оксидов, марганец образует также и смешанный оксид Мп304.
Оксид марганца(Н) МпО � порошок зеленовато-серого цвета, не¬

растворимый в воде, имеет основный характер, взаимодействует с кис¬

лотами и кислотными оксидами:

MnO + H2S04 = MnS04; МпО + N205 = Mn(N03)2
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Гидроксид марганца(Н) Мп(ОН)2 выпадает в виде белого осадка при

действии раствора щелочи на растворы солей Мп2+:

MnS04 + 2NaOH = Mn(OH)2 + Na2S04

Подобно соответствующему оксиду, гидроксид марганца(И) обладает
основными свойствами. В присутствии сильных окислителей может

окисляться до соединений марганца (VI) и (VII).

Оксид марганца(1\/) Мп02 � вещество черного цвета. При обычных
условиях это наиболее устойчивый из всех оксидов. Является сильным

окислителем:

Мп02 + 4HCI = МпС12 + С12 + 2Н20

Даже при действии на него концентрированной азотной кислоты по¬

следняя выступает в необычной для нее роли восстановителя:

2Мп02 + 4HN03 = 2Mn(N03)2 + 2Н20 + 02

Окислительные свойства соединений марганца усиливаются в кис¬

лотной среде:

Мп02 + 2FeS04 + 2H2S04 = MnS04 + Fe2(S04)3 + 2H20

Этот оксид проявляет амфотерные свойства и потому сплавляется

со щелочами, образуя манганиты, если реакцию проводят без доступа

воздуха:

Мп02 + 2КОН = К2Мп03 + Н20

Если же реакцию проводить в присутствии кислорода воздуха, кото¬

рый играет роль окислителя, то образуется манганат:

2Мп02 + 4КОН + 02 = 2К2Мп04 + Н20

Полученный таким образом манганат самопроизвольно разлагается
и образует перманганат калия и оксид марганца(1У):

ЗК2Мп04 + 2Н20 = 2КМп04 + Мп02 + 4КОН

Оксид марганца(\/11) Мп207� высший оксид марганца, который мож¬

но получить, обрабатывая порошкообразный перманганат калия концен¬

трированной серной кислотой:

2KMn04 + H2S04 = K2S04 + Н20 + Мп207

Это тяжелое буро-зеленое маслянистое вещество, очень гигроско¬
пичное и неустойчивое при нагревании. Соответствующая ему марган¬
цевая кислота НМп04 � одна из самых сильных кислот. В чистом виде

получить ее не удается, однако известны водные растворы этой кисло¬

ты, которые получают при обработке перманганата бария 20%-ной сер¬
ной кислотой.

Соли марганца(Н). Большинство этих солей хорошо растворимо в во¬

де. В сухом виде их кристаллогидраты окрашены в розовый цвет. При
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действии окислителей в кислотной среде они окисляются до МгГ4 или

Мп+7 в зависимости от количества взятого окислителя:

Mn(N03)2 + РЬ02 = Мп02 + Pb(N03)2

2Mn(N03)2 + 5РЬ02 + 6HN03 = 2HMn04 + 5Pb(N03)2 + 2H20

Среди солей марганцевой кислоты наиболее известен перманганат
калия, который применяют в лабораторной практике, промышленности,
медицине и быту. Этот очень сильный окислитель может восстанавли¬

ваться до различных степеней окисления в зависимости от среды, в ко¬

торой проводится реакция (см. § 22).

1. К 60 г смеси солей, содержащих перманганат калия, прили¬
ли концентрированную соляную кислоту. Найдите массовую до¬

лю перманганата калия в смеси, если при этом образовалось

16,8 л хлора (н.у.).
2. Раствор, содержащий 94,8 мг перманганата калия, был обес¬

цвечен с помощью сернистого газа. Найдите объем вступивше¬
го в реакцию S02 (н.у.).
3. Определите коэффициенты и запишите молекулярные урав¬

нения реакций по следующим ионным схемам:

а) Мп04 + Г + Н+ �� Mn2+ + 12 + Н20
б) Мп04 + Sn2+ + Н+ �* Mn2+ + Sn4+ + Н20
в) Мп04 + Н202 + Н+ � Мп2+ + 02 + Н20
г) Mn04 + N02 + ОН~ � Мп02~ + N03 + Н20

4. Определите массу нитрата серебра, которая выпадает в оса¬

док при охлаждении 125 г насыщенного при 60 °С раствора до

10°С (растворимость нитрата серебра соответственно равна
525 и 170 г на 100 г воды).
5. В 250 мл раствора сульфата меди(М) опустили железную пла¬

стинку массой 20 г. Через некоторое время эта масса увеличи¬
лась на 5%. Найдите массу выделившейся меди и молярную

концентрацию полученного в результате реакции раствора

сульфата железа(М).
6. Выведите формулу вещества, содержащего 17,56% натрия,

39,70% хрома и 42,74% кислорода.
7. Составьте схему электролиза растворов Cr2(S04)3 и CrCI3 для

каждого из случаев: а) анод инертный; б) анод хромовый.
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Глава 6

ХИМИЧЕСКИЙ ПРАКТИКУМ

Практическая работа 1

Определение молярной массы оксида углерода(1\0

Экспериментальное определение молярной массы газообразного ве¬

щества основано на измерении массы известного объема газа, приве¬
денного к нормальным условиям.

Для получения и очистки углекислого газа на столе учителя необхо¬

димо собрать установку, состоящую из аппарата Киппа 7, заряженного
кусочками мрамора и 10%-ной соляной кислотой, промывной склянки

Тищенко с водой 2 для удаления примеси хлороводорода в газе и про¬

мывной склянки 3 с концентрированной серной кислотой для осушки
оксида углерода(1\/) (рис. 58).

Сухую чистую колбу 4 объемом 500�1000 мл закройте резиновой
пробкой и взвесьте на технохимических весах с точностью до 0,01 г.

Полученное значение т, представляет собой сумму масс пустой колбы
тк и находящегося в ней воздуха тв. Все экспериментальные и расчет¬
ные данные занесите в таблицу. После взвешивания колбу наполните

углекислым газом из аппарата Киппа, вытесняя воздух в течение 7�8
мин. Закройте колбу пробкой и вновь взвесьте. Для того чтобы убе¬
диться, что воздух полностью вытеснился, в колбу повторно пропусти¬
те углекислый газ в течение 3�4 мин, закройте пробкой и снова

взвесьте. Разница с результатом первого взвешивания не должна пре¬

вышать 0,02 г. Запишите массу т2, представляющую собой сумму масс
колбы /т?к и углекислого газа тг.

Рис. 58. Прибор для получения и очистки оксида углерода(1У)
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Полностью заполните колбу водой, той же пробкой вытесните избы¬
точное количество жидкости и с помощью мерного цилиндра опреде¬

лите объем воды, т. е. внутренний объем колбы V. С помощью термо¬

метра и барометра найдите температуру воздуха t и атмосферное
давление р. По уравнению Менделеева � Клапейрона объем газа в кол¬

бе приведите к нормальным условиям:

У-Р-Тр
_

У �

р
� 273

0
(f + 273) �

р0 (f + 273) � 760

Рассчитайте массу воздуха в колбе, принимая среднюю молярную
массу равной 29 г/моль:

Vo v0
mR =� -MD =

��

�29

Определите массу углекислого газа в колбе: mr
=

m2- (m, -mB).
Зная объем оксида углерода(1\/) и его массу, определите молярную

массу газа:

ГЛг ' Ум
м=-

Практическая работа 2

Определение молярной массы эквивалента металла

Экспериментальное определение молярной массы эквивалента ме¬

талла основано на измерении объема водорода, выделившегося при

взаимодействии данного металла с раствором кислоты.

Для выполнения работы необходимо собрать установку, изображен¬
ную на рисунке 59. Реакцию проводят в колбе 1 объемом 200 мл. Объ¬

ем выделившегося газа измеряют с помощью бюретки на 100 мл 2 и

уравнительного сосуда 3, соединенных резиновой трубкой.
Кусочек металла (магния или цинка) массой около 0,1 г взвесьте на

аналитических весах с точностью до 0,0002 г (тм). В реакционную кол¬

бу/с помощью длинной воронки налейте 20 мл 10%-ного раствора
соляной кислоты так, чтобы кислота не попала на горло колбы. Колбу
укрепите горизонтально в штативе. Взвешенный металл поместите в

горло колбы и осторожно, чтобы металл не попал в кислоту, закройте

горло пробкой с газоотводной трубкой. При открытом зажиме 4 нали¬

вайте воду в уравнительный сосуд 3, перемещая его вверх по мере уве¬

личения уровня жидкости в бюретке 2. Доведите уровень воды в бю¬

ретке точно до нулевой отметки. Проверьте установку на герме¬

тичность, опустив уравнительный сосуд до середины бюретки. Уровень
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Рис. 59. Установка для определения мо¬

лярной массы эквивалента металла

воды при этом несколько пони¬

зится и не должен изменяться в

течение 2 мин. Встряхните шта¬

тив, чтобы сбросить кусочек
металла в кислоту.

После окончания реакции в

течение 10 мин дайте установке
принять температуру окружаю¬
щего воздуха. Перемещая урав¬
нительный сосуд, приведите во¬

ду в нем и в бюретке к одному

уровню и определите объем

выделившегося водорода V. С

помощью термометра и баро¬
метра найдите температуру
воздуха t и атмосферное дав¬
ление р.

Над поверхностью воды в

бюретке, помимо водорода, на¬

ходятся водяные пары. Парци¬
альное давление водорода мож¬

но рассчитать по разности ат¬

мосферного давления и парци¬
ального давления паров воды

при комнатной температуре, ко¬

торое примите равным 20 мм рт. ст.:

Р»2
~

Р
~

Рн20
По уравнению состояния идеального газа рассчитайте массу выде¬

лившегося водорода:

, тН2 пт- т Рн?
' У� МН?

рн V = RT, следовательно, тн
м.

н2
RT

где рН2
�

парциальное давление водорода, мм рт. ст.; V � объем во¬

дорода, л; МН2
�

молярная масса водорода, 2 г/моль; R � универсаль¬
ная газовая постоянная, 62,4 мм рт. ст. � л/(моль-К); Г � абсолютная

температура, К.
По закону эквивалентов рассчитайте молярную массу эквивалента

полученного металла:

Л?Н2 МЭКВ(Н2)

'Me Мжв(Ме)
, следовательно, М (Me) =

Мэкв<Н2)- тМе
т.

н2

Практическая работа 3

Очистка воды фильтрованием и дистилляцией
Очистка жидкостей от примеси твердых частиц осуществляется

фильтрованием, а от растворенных нелетучих веществ � дистилляци¬
ей (перегонкой).
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а

Рис. 60. Фильтрование через складчатый фильтр (а) и установка для дистилля¬

ции с воздушным холодильником (б)

В химический стакан объемом 100 мл налейте 50 мл лечебной ми¬

неральной воды. Помимо растворенного оксида углерода(1\/), в ней со¬

держатся соли (хлориды, гидрокарбонаты, сульфаты) щелочных, щелоч¬
но-земельных и некоторых других металлов. Наличие катиона кальция
можно обнаружить, добавив в воду 1�2 мл 10%-ного раствора оксала-

та натрия (натриевой соли щавелевой кислоты Na2C204). Образуются
игольчатые кристаллы нерастворимого в воде оксалата кальция.

Очистить эту же воду от твердого осадка можно методом фильтро¬
вания. В коническую воронку, закрепленную в кольце, поместите склад¬

чатый фильтр (рис. 60, а). Под воронку подставьте пустой стакан на

100 мл так, чтобы отвод касался стенки стакана. С помощью стеклян¬
ной палочки на фильтр вылейте предварительно взмученную очищае¬

мую воду. При этом уровень жидкости должен быть ниже края фильт¬
ра на 3�5 мм. Фильтрат не содержит частиц оксалата кальция, однако

в нем присутствует значительное количество растворенных солей.

В круглодонную колбу 1 объемом 50 мл (рис. 60, б) налейте часть

полученного фильтрата (10�15 мл), бросьте 2�3 кусочка битого фар¬

фора (так называемые кипелки) для равномерного кипения жидкости и

снабдите пробкой с газоотводной трубкой 2. Конец газоотводной труб¬
ки поместите в чистую пробирку или колбу 3 � приемник.

Содержимое колбы нагрейте до кипения и соберите в приемник 1 �

2 мл дистиллята. Газоотводная трубка служит воздушным холодильни¬
ком для конденсации паров воды.

После охлаждения установки с помощью стеклянной палочки нане¬

сите на полоску универсальной индикаторной бумаги по одной капле
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жидкости из перегонной колбы и приемника. Объясните полученный ре¬
зультат.

По 2�3 капли жидкости из перегонной колбы и приемника нанеси¬
те на два часовых стекла и выпарите досуха. Сравните результаты вы¬

паривания и сделайте вывод.

Практическая работа 4

Очистка сульфата меди(М) перекристаллизацией

Очистка твердого вещества методом перекристаллизации основана

на том, что при охлаждении насыщенного раствора основное вещест¬

во, содержащееся в избытке, раньше достигает предела растворимос¬
ти и выпадает в осадок. Примесь же остается в растворе, поскольку

относительно нее раствор продолжает оставаться ненасыщенным.

На технохимических весах взвесьте примерно 3 г медного купороса,
поместите в пробирку и добавьте 5 мл дистиллированной воды. Про¬
бирку нагрейте в пламени горелки при постоянном встряхивании до ки¬
пения. После прекращения нагревания пробирку охладите до комнат¬

ной температуры на воздухе, а затем в ледяной воде. Выпавшие

кристаллы отфильтруйте на складчатом фильтре (см. работу 3).
Кристаллы медного купороса с фильтра высушите между листами

фильтровальной бумаги до полного удаления влаги (пока на бумаге не

перестанут появляться сырые пятна). Взвесьте полученный кристалло¬
гидрат и определите массовую долю выхода.

Практическая работа 5

Получение и исследование свойств комплексной соли

сульфата тетраамминмеди(М)

Поместите в две пробирки по 10 капель 10%-ного раствора сульфа¬
та меди(Н) и добавьте в одну из них 2 капли раствора хлорида бария.
Отметьте, что при этом наблюдается. В другую пробирку внесите кусо¬

чек гранулированного олова. Обратите внимание на изменение цвета

поверхности металла. Почему это происходит?
Получите комплексное соединение меди, для чего в пробирку с

15 каплями раствора сульфата меди(И) по каплям добавьте 25%-ный
раствор аммиака. Наблюдайте образование осадка гидроксосульфата
меди(И) (Cu0H)2S04, который при дальнейшем добавлении аммиака

растворяется. Обратите внимание на изменение цвета раствора при

образовании комплексного сульфата тетраамминмеди(Н).
Полученный раствор разделите на две пробирки и проведите те же

два опыта, что и с раствором сульфата меди(И). Выпадает ли оса¬

док при добавлении хлорида бария? Выделяется ли медь на грануле
олова?

Напишите уравнения всех проведенных реакций и уравнение элект¬

ролитической диссоциации комплексного соединения в водном рас¬
творе.
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Практическая работа 6

Получение и коагуляция золя серы из тиосульфата
натрия

В пробирку налейте 2 мл 2%-ного раствора тиосульфата натрия и
10 капель разбавленной фосфорной кислоты (1:50). Содержимое про¬

бирки хорошо перемешайте и рассмотрите полученный золь серы в

проходящем свете при интенсивном освещении. Понаблюдайте, как из¬

меняется окраска от желтой до оранжевой, красной, фиолетовой и, на¬

конец, голубой, что связано с увеличением размеров частиц серы за
счет их коагуляции.

Практическая работа 7

Приготовление растворов различной концентрации

С помощью технохимических весов, мерного цилиндра и мерных
колбочек на 25 мл из выданного учителем вещества приготовьте рас¬

творы заданной концентрации.

Вариант 1. Вещество � карбонат натрия. Приготовьте:

а) 26 г 8%-ного раствора;

б) 25 мл 0,5 М раствора;
в) 25 мл 4 н раствора (для реакции с хлоридом кальция).

Вариант 2. Вещество � хромат натрия. Приготовьте:

а) 38 г 5%-ного раствора;
б) 25 мл 0,3 М раствора;
в) 25 мл 2 н раствора (для реакции с хлоридом бария).
Вариант 3. Вещество � дихромат калия. Приготовьте:

а) 32 г 6%-ного раствора;
б) 25 мл 0,05 М раствора;
в) 25 мл 1 н раствора (для реакции с сульфатом железа(И) в кислот¬

ной среде).

Практическая работа 8

Определение концентрации кислоты титрованием

Цель данной работы � определение концентрации кислоты методом
кислотно-основного титрования.

Раствор реагента (титранта) с точно известной концентрацией, пред¬
назначенный для титрования, называют стандартным раствором.

Промойте бюретку небольшим объемом стандартного раствора ще¬
лочи. Слейте раствор из бюретки через носик, снабженный краном или

зажимом. С помощью воронки заполните бюретку раствором титранта
выше нулевой отметки. Удалите из носика бюретки воздух, резко на¬
жав на зажим или кратковременно полностью открыв кран. Если уро¬
вень раствора будет ниже нулевой отметки, добавьте раствор в бюрет¬
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ку. Доведите объем раствора до нулевой отметки (по нижнему краю ме¬

ниска), выпустив избыток через носик (осторожно, по каплям).
Проведите предварительное титрование выданного учителем раство¬

ра кислоты неизвестной концентрации. Для этого в чистую коническую
колбу отмерьте пипеткой 10 мл раствора кислоты, добавьте три капли

фенолфталеина. На основание штатива под бюретку положите лист бе¬
лой бумаги для того, чтобы была видна окраска раствора. Порциями по

0,5 мл приливайте в колбу раствор из бюретки, каждый раз перемеши¬
вая содержимое вращением колбы. После добавления очередной пор¬
ции титранта раствор приобретает розовую окраску.

Заметьте объем щелочи, который потребовался на предварительное
титрование.

Проведите основное титрование. Для этого в чистую колбу для тит¬

рования внесите пипеткой 10 мл раствора кислоты и три капли инди¬

катора. Порциями по 0,5 мл добавляйте из бюретки раствор щелочи до
объема на 1 мл меньше пошедшего на предварительное титрование.
После этого добавляйте титрант по каплям, каждый раз перемешивая

содержимое. Титрование ведите до тех пор, пока после добавления

очередной капли в колбе не появится не исчезающее после перемеши¬

вания бледно-розовое окрашивание. Измерьте раствор титранта, потре¬
бовавшийся на титрование, с точностью до 0,1 мл.

Повторите титрование еще дважды. Вычислите среднее арифмети¬
ческое трех объемов, полученных в титриметрических опытах, рассчи¬
тайте нормальную концентрацию кислоты по формуле

»/к-л/к = ущ-л/щ,
где 1/к � объем кислоты; Л/к

� нормальная концентрация кислоты; 1/щ �
объем щелочи; Л/щ � нормальная концентрация щелочи.

Вычислите молярную концентрацию и титр полученной кислоты.

Практическая работа 9

Составление гальванических элементов

1. Гальванический элемент Даниэля�Якоби (рис. 61).
Химические стаканчики 1 объемом по 50 мл заполните растворами

сульфата цинка и сульфата меди с концентрациями 1 моль/л и устано¬
вите на подставку.

В стаканчики погрузите соответственно цинковую и медную пластин¬
ки. Соедините стаканчики электролитическим мостиком 2 � стеклянной

трубкой, наполненной насыщенным раствором хлорида калия с агар-
агаром. С помощью зажимов-«крокодильчиков» соедините пластинки с
клеммами гальванометра 3. По отклонению стрелки гальванометра оп¬

ределите наличие тока в цепи.

Определите катод и анод химического источника тока. Напишите

уравнения катодного и анодного процессов, суммарное уравнение про¬

цесса, протекающего в гальваническом элементе.

2. Гальванический элемент Вольта (рис. 62).
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CuSO,

Рис. 61. Гальванический элемент Даниэля�Якоби

В стеклянный сосуд 1, снабженный крышкой 2 с газоотводной труб¬
кой 3, налейте 10%-ный раствор серной кислоты до половины объема

сосуда и погрузите два электрода 4 � цинковый и медный. Лист филь¬
тровальной бумаги 5 смочите раствором иодида натрия и капните на

него несколько капель раствора крахмала. С помощью зажимов-«кро-
кодильчиков» соедините провода 6 с электродами, свободные концы

проводов прижмите к фильтровальной бумаге. Что при этом происхо¬

дит? Как объяснить полученный результат?
Напишите уравнения катодного и анодного процессов, протекающих

на электродах, а также суммарное уравнение реакции, идущей в галь¬

ваническом элементе при его работе.

Рис. 62. Гальванический эле¬

мент Вольта
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Практическая работа 10

Адсорбционные и восстановительные свойства

углерода

1. Адсорбция органического красителя из раствора.

Половину пробирки заполните светло-розовым раствором фуксина.
Добавьте в пробирку измельченную таблетку активированного угля и,

закрыв отверстие пальцем, энергично встряхивайте в течение несколь¬

ких минут. После отстаивания раствора отметьте исчезновение окраски.
2. Адсорбция газообразных веществ.
Стеклянной палочкой, слегка смоченной в одеколоне, коснитесь до¬

нышка двух пробирок, в одну из которых затем поместите две измель¬
ченные таблетки активированного угля. Пробирки закройте пробками и

оставьте на 10 мин. Вытащите пробки и сравните интенсивность запа¬
ха в обеих пробирках.

3. Адсорбция ионов тяжелых металлов из раствора.

В одну пробирку внесите 1 мл 0,1%-ного раствора нитрата свинца и

добавьте несколько капель 2%-ного раствора иодида калия. Что наблю¬
даете? Напишите уравнение реакции.

В другую пробирку налейте 5 мл такого же раствора нитрата свин¬

ца, добавьте одну таблетку измельченного активированного угля и

энергично встряхивайте в течение 2�3 мин. Отфильтруйте 1�2 мл

жидкости в чистую пробирку через складчатый фильтр и добавьте к

фильтрату несколько капель раствора иодида калия. Сравните резуль¬
таты двух опытов.

4. В пробирку поместите около 0,5 г порошка оксида меди(И) и дву¬

кратное по объему количество активированного угля. Пробирку закре¬
пите в штативе наклонно и нагрейте в пламени газовой горелки. При
этом содержимое пробирки сильно раскаляется. После 10�12-минут-
ного прокаливания дайте смеси остыть и высыпьте на лист белой бу¬
маги. Отметьте цвет порошка и обратите внимание на красноватый на¬

лет на стенках пробирки. Напишите уравнение реакции.

Практическая работа 11

Взаимодействие алюминия или цинка с растворами
кислот и щелочей

В две пробирки налейте по 2 мл 10%-ных растворов соляной кисло¬
ты и гидроксида натрия. В каждую пробирку внесите по кусочку алю¬

миниевой проволоки или гранулу цинка. При необходимости подогрей¬
те содержимое пробирок на водяной бане. Что наблюдаете? Какой газ

выделяется в обоих случаях? Напишите уравнения реакций.
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Практическая работа 12

Получение аммиака и изучение его свойств

В сухую пробирку поместите около 1 г кристаллического сульфата
аммония и столько же порошка гидроксида кальция (гашеной извести).
Содержимое тщательно перемешайте стеклянной палочкой. Отметьте
появление запаха аммиака.

Пробирку закройте пробкой с газоотводной трубкой и наклонно за¬

крепите в лапке штатива. Конец газоотводной трубки опустите в про¬

бирку с 5�6 мл дистиллированной воды. Пробирку со смесью соли ам¬

мония и щелочи нагревайте в пламени горелки в течение 4�5 мин,

пропуская образующийся аммиак в воду. Не прекращая нагревания, от¬

ставьте пробирку с водным раствором аммиака, а к срезу газоотвод¬

ной трубки поднесите поочередно влажную лакмусовую бумажку и ват¬

ку, смоченную концентрированной соляной кислотой. Что наблюдаете?
Напишите уравнения реакций.

Полученный водный раствор аммиака разделите на три пробирки.
В первую добавьте 1�2 капли раствора фенолфталеина. На присутст¬
вие каких ионов указывает изменение окраски индикатора? Напишите

уравнение электролитической диссоциации гидрата аммиака.
Во вторую пробирку добавьте 5�6 капель бромной воды, в третью

�

1�2 капли водного раствора перманганата калия. При необходимости
подогрейте содержимое пробирок на водяной бане. Наблюдайте за из¬
менением окраски реагентов. Какие свойства аммиак проявляет при
взаимодействии с окислителями? Напишите уравнения реакций, учиты¬
вая, что аммиак восстанавливается до свободного азота.

Практическая работа 13

Получение жесткой воды и изучение ее свойств.

Устранение временной и постоянной жесткости воды

1. Временная жесткость воды.

В пробирку внесите 5�6 мл известковой воды и пропускайте угле¬
кислый газ из аппарата Киппа до растворения образовавшегося внача¬

ле осадка. Какая соль образуется в растворе? Какой тип жесткости во¬

ды определяет присутствие этой соли? Напишите уравнения реакций.
Разлейте полученный раствор в две пробирки. В одну добавьте не¬

сколько капель раствора мыла. Что наблюдаете? Напишите уравнение
реакции, условно приняв раствор мыла за стеарат натрия.

Содержимое другой пробирки в течение 2�3 мин прокипятите в пла¬

мени горелки, дайте содержимому остыть и отстояться. Осторожно от¬

берите пипеткой 1 мл прозрачной жидкости и добавьте несколько ка¬

пель раствора мыла. Что наблюдаете? Напишите уравнение реакции,
описывающей устранение временной жесткости воды кипячением.

2. Постоянная жесткость воды.

К 5�6 мл дистиллированной воды добавьте 2�3 капли 5%-ного рас¬
твора хлорида кальция. Полученный раствор разлейте в три пробирки
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(1, 1 и 3�4 мл соответственно). В первую добавьте несколько капель

раствора мыла. Отметьте происходящие изменения. Напишите уравне¬

ние реакции.

Содержимое второй пробирки в течение 2�3 мин прокипятите в пла¬

мени горелки, охладите и добавьте раствор мыла. Сделайте вывод,
можно ли устранить постоянную жесткость воды кипячением.

К содержимому третьей пробирки добавьте несколько капель

5%-ного раствора карбоната натрия. Отметьте образование осадка. На¬

пишите уравнение соответствующей реакции. Отфильтруйте некоторое
количество жидкости в чистую пробирку и добавьте несколько капель

раствора мыла. Сделайте вывод.

Практическая работа 14

Получение комплексных соединений меди
с органическими и неорганическими лигандами
и исследование их свойств

1. Получение гексацианоферрата меди(Н).
В пробирку внесите 2 мл раствора сульфата меди(И) и добавьте рав¬

ный объем раствора гексацианоферрата(И) калия (желтой кровяной со¬

ли). Отметьте цвет выпавшего осадка. Напишите уравнение реакции.
2. Получение комплексного тиосульфата меди(1).
Внесите в пробирку 1 мл раствора сульфата меди(И) и добавьте рав¬

ный объем раствора иодида калия. Отметьте выпадение осадка иоди-
да меди(1) и окрашивание раствора в желтый цвет. Для того чтобы вы¬

делившийся иод не влиял на получение комплексного соединения, в

пробирку по каплям добавляйте раствор сульфита натрия до исчезно¬

вения окраски раствора.

В пробирку с иодидом меди(1) добавьте раствор тиосульфата натрия
Na2S203 до полного растворения осадка. Напишите уравнения всех ре¬

акций, учитывая, что координационное число катиона Си+ равно двум.

3. К 2 мл раствора гидроксида натрия добавьте 10�15 капель рас¬

твора сульфата меди(И) до образования голубого осадка гидроксида

меди(И). К полученному осадку прилейте водный раствор глицерина.
Наблюдайте растворение осадка и изменение цвета раствора. Напиши¬

те уравнение реакции. Как называют комплексные соединения, не име¬

ющие внешней сферы? Как называют лиганды, образующие с централь¬

ным ионом-комплексообразователем две связи?

4. Получите осадок гидроксида меди(И) так, как описано в предыду¬

щем опыте. Добавьте к осадку раствор тартрата калия-натрия (двойная
соль винной кислоты КООС�СНОН�СНОН�COONa � 4Н20, так называ¬

емая сегнетова соль). Добейтесь полного растворения осадка. Отметь¬

те цвет образующегося раствора. Напишите уравнения протекающих
реакций. Полученный реактив называют фелинговой жидкостью и при¬
меняют в аналитической химии для обнаружения в растворе альдеги¬
дов и восстанавливающих сахаров.
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К полученной фелинговой жидкости добавьте 10 капель раствора
глюкозы и слегка нагрейте на водяной бане. Реактив Фелинга являет¬
ся мягким селективным окислителем, превращающим альдегидную
группу в карбоксильную. Отметьте выпадение осадка, укажите его цвет.
Что представляет собой образующийся осадок?

Практическая работа 15

Получение и исследование свойств оксидов серы,

углерода и фосфора

1. Получение и свойства оксида cepbi(IV).
В круглодонную колбу или пробирку внесите 2/3 объема кристалли¬

ческого сульфита натрия и добавьте 1 мл 20%-ной серной кислоты.

Колбу быстро закройте пробкой с газоотводной трубкой. Выделяющий¬
ся оксид серы(1\/) пропускайте в пробирку с дистиллированной водой в

течение 5�6 мин (рис. 63). При уменьшении тока газа содержимое кол¬

бы слегка подогрейте газовой горелкой. Отставьте пробирку с раство¬

ром сернистой кислоты до окончания нагревания, чтобы жидкость не

перебросило в реакционную колбу.
Осторожно определите по запаху выделение сернистого газа.

Напишите уравнения реакций серной кислоты с сульфитом натрия,
оксида серы(1\/) с водой и ступенчатой диссоциации сернистой кис¬

лоты. С помощью стеклянной палочки нанесите одну каплю раствора

полученного раствора на полоску универсальной индикаторной бумаги.
По шкале окраски определите pH раствора.

К раствору сернистого газа добавь¬
те 2�3 капли 10%-ной соляной
кислоты. Как смещается равновесие
электролитической диссоциации серни¬
стой кислоты?

Содержимое пробирки разделите на

три части.
К первой части добавьте 1 мл раство¬

ра сульфида натрия. Отметьте помутне¬
ние раствора за счет выделяющейся се¬

ры. Сделайте вывод об окислительных

свойствах оксида cepbi(IV).
Ко второй части раствора сернисто¬

го газа добавьте 2 капли аптечной на¬

стойки иода, к третьей части � 2 кап¬
ли раствора перманганата калия.

Сделайте вывод о восстановительных
свойствах оксида серы(1У) и сернистой
кислоты.

Напишите уравнения всех проведен¬

ных реакций.

Рис. 63. Прибор для получения ок¬

сида серы(1У) и оксида углерода(1У)

377



2. Получение и свойства оксида углерода(1\/) (см. рис. 63).
В круглодонную колбу или пробирку внесите 2�3 небольших кусоч¬

ка мрамора и добавьте 2�3 мл 20%-ной соляной кислоты. Колбу
быстро закройте пробкой с газоотводной трубкой. Конец трубки пооче¬

редно опускайте в пробирки:
а) со свежеприготовленной известковой водой (наблюдайте помут¬

нение и последующее осветление раствора);
б) с раствором силиката натрия;

в) с дистиллированной водой с добавлением 2 капель нейтрального
раствора лакмуса (или полоской синей лакмусовой бумаги).

г) Заполните пустую пластиковую бутылку объемом 250 мл оксидом

углерода(1\/) методом вытеснения воздуха. Затем налейте в нее 8�

10 мл 3%-ного раствора гидроксида натрия и плотно закройте крыш¬
кой. Слегка покачивая колбу, отметьте, как деформируется бутылка.
Объясните почему.

Запишите уравнения всех проведенных реакций.
3. Получение и свойства оксида фосфора(У).
В ложке для сжигания веществ подожгите немного порошка красно¬

го фосфора (опыт проводите в вытяжном шкафу!) и опустите в стакан

объемом 500 мл, в котором содержится 20 мл воды. (Ложечку держите
над водой!) Стакан прикройте керамической плиткой. Наблюдайте по¬

явление белого тумана. По окончании горения выньте ложечку, содер¬

жимое стакана перемешайте, жидкость разделите на четыре пробирки.
В первую добавьте несколько капель лакмуса, метилоранжа или уни¬

версального индикатора, во вторую
� 10 капель раствора карбоната

натрия, в третью � 5 капель раствора нитрата серебра, в четвертую
�

10 капель хлорида кальция.
Опишите наблюдаемые в пробирках изменения, сделайте выводы,

запишите уравнения реакций.

Практическая работа 16

Качественные реакции на катионы и анионы

1. В четыре пробирки внесите по 5�7 капель растворов галогени-

дов натрия: фторида, хлорида, бромида и иодида. В каждую пробирку
добавьте по 2 капли раствора нитрата серебра. Сравните результаты
опыта в каждой пробирке. В первую пробирку добавьте 3 капли рас¬

твора нитрата кальция.

Опишите аналитический эффект каждой реакции, запишите уравне¬
ния соответствующих реакций.

2. В три пробирки внесите по 5�7 капель растворов сульфата на¬

трия, сульфита натрия и сульфида натрия. В первую добавьте 2�3 кап¬

ли раствора хлорида бария, во вторую
� 3 капли концентрированной

соляной кислоты, в третью
� 2 капли раствора нитрата свинца. К от¬

верстию второй пробирки поднесите влажную лакмусовую бумагу, оп¬

ределите по запаху выделение газа.
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Отметьте аналитический эффект каждой реакции, запишите урав¬

нения.

3. В пробирку налейте 1 мл 10%-ного раствора нитрата натрия, до¬
бавьте 1 мл 25%-ного раствора гидроксида натрия. В раствор помес¬

тите кусочек алюминия. К отверстию пробирки поднесите влажную по¬

лоску универсальной индикаторной бумаги. Отметьте изменение

окраски индикатора.

В сильнощелочной среде алюминий восстанавливает нитрат-анион

по следующей схеме:

Al + NO3 + ОН' + Н20 � [А1(ОН)4Г + NH3
Запишите молекулярное уравнение проведенной реакции, расставь¬

те коэффициенты. Какая параллельная реакция может протекать в дан¬

ной реакционной системе?
4. В пробирку внесите 5 капель раствора фосфата натрия и добавь¬

те 2 капли раствора нитрата серебра. Запишите наблюдаемый эффект
и уравнение реакции.

5. К 10 каплям раствора карбоната натрия добавьте 3 капли соля¬
ной кислоты. Какой газ выделяется? Запишите уравнение реакции.

6. К 1 мл раствора силиката натрия добавьте 2�3 капли соляной
кислоты. Образующийся студневидный осадок растворите постепенным

добавлением к нему раствора гидроксида натрия. Запишите уравнения

протекающих реакций.
7. Нихромовую проволоку с петлей на конце погрузите в концентри¬

рованную соляную кислоту, выньте и прокалите в пламени горелки до
полного исчезновения окраски пламени.

Прокаленную проволоку поочередно погружайте в анализируемые
растворы хлорида калия, хлорида натрия, сульфата лития, хлорида
кальция, нитрата стронция, нитрата бария и вносите в бесцветное пла¬

мя газовой горелки. Наблюдайте окраску пламени, вызванную наличи¬

ем катионов щелочных и щелочно-земельных металлов. Каждый раз
перед внесением определенного катиона очищайте проволоку погруже¬
нием в соляную кислоту с последующим прокаливанием.

8. В пробирку внесите 5�7 капель раствора хлорида кальция и 2�
3 капли раствора оксалата аммония. К полученному осадку добавьте
5 капель концентрированной соляной кислоты. Что наблюдаете? Запи¬
шите уравнения реакций.

9. В пробирку внесите 5 капель раствора хлорида бария, 3 капли

раствора ацетата натрия и 3 капли раствора дихромата калия. Каков

состав выпавшего осадка? Объясните, почему в осадок выпадает не ди¬

хромат, а хромат бария. Какова роль ацетата натрия в этой реакции?
Запишите уравнение протекающей реакции.

10. На бумажный фильтр нанесите каплю раствора органического
красителя ализарина С, каплю раствора сульфата алюминия и каплю

10%-ного раствора аммиака. Наблюдается образование красно-розово-
го пятна комплексного соединения ализарина с катионом алюминия �

алюминиевого лака. При высушивании пятна над пламенем окраска ла¬

ка становится более яркой.
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В реакцию с ализарином вступает гидроксид алюминия, который об¬

разуется под действием раствора аммиака. Напишите уравнение этой

реакции.
11. В две пробирки внесите по 5 капель раствора соли Мора (или

свежеприготовленного раствора железного купороса). В одну добавьте
3 капли раствора гидроксида натрия, в другую � одну каплю раствора
красной кровяной соли. Отметьте постепенное изменение цвета осад¬
ка в первой пробирке. Запишите уравнения реакций.

В три пробирки внесите по 5 капель раствора хлорида железа(Ш). В
первую добавьте три капли раствора гидроксида натрия, во вторую

�

одну каплю раствора желтой кровяной соли, в третью
�

одну каплю

раствора роданида аммония. Отметьте окраску содержимого пробирок.
В третью пробирку по каплям добавляйте раствор фторида натрия до
полного исчезновения окраски. Почему это происходит? Напишите
уравнения всех проведенных реакций.

12. В пробирку внесите 5 капель 1%-ного раствора сульфата меди(И)
и 2 капли желтой кровяной соли. Запишите наблюдаемый эффект и

уравнение реакции.
13. В пробирку внесите 5 капель раствора хлорида хрома(Ш). Добав¬

ляйте по каплям 10%-ный раствор гидроксида натрия до полного рас¬

творения образующегося вначале осадка гидроксида хрома(Ш). К полу¬
ченному раствору добавьте 5�6 капель 3%-ного раствора пероксида
водорода и нагревайте смесь на водяной бане до перехода изумруд¬
но-зеленой окраски в желтую. Раствор охладите. Докажите образова¬
ние в растворе хромат-аниона добавлением нескольких капель раство¬

ра хлорида бария. Напишите уравнения всех проведенных реакций.
14. В пробирку внесите порошок оксида свинца(1\/) (на кончике шпа¬

теля), добавьте 5�7 капель концентрированной азотной кислоты и од¬

ну каплю раствора сульфата марганца. Содержимое пробирки нагрей¬
те на кипящей водяной бане и дайте отстояться. Отметьте цвет

раствора над осадком.

Расставьте коэффициенты в схеме проведенной реакции:

MnS04 + Pb02 + HN03 � НМп04 + PbS04 + Pb(N03)2 + Н20



Ответы на расчетные задачи

§ 1. 3. а) 0; б) 6,22- 1023; в) 1,204-1024. 4. 2,409-1027 Al3+; 3,613- 1027 SOf.
8. 1,57. 10. 2,793; 81 г/моль. 11. 78 кг S02.

§ 2. 1. 38,6% К; 13,9% N; 47,5% О. 2. 2,176 кг. 3. 1200 кг. 4. 226 т H2S04.
5. S03. 6. 3,15. 7. w= 10%; cm = 0,621 моль/л; N =1,242 моль/л; Т = 0,108 г/мл.
8. w = 4,27%; ст = 0,280 моль/л; Л/ = 0,560 моль/л; Т = 0,0448 г/мл.
9. 64,1 г Na2S04*10H20. 10. 9,87% HCI.

§ 3. 5. Z = + 2; А = 4.

§ 4. 3. 63,56. 4. 5,9% 6Li; 94,1% 7Li. 6. 0,115 а.е.м.; 1,916 - 10 28
кг.

8. 1,19- Ю�12 Дж/нуклон; 7,46 МэВ.

§5. 1, 1,43- 10"12 м.

§ 15. 5. 3400 кДж/моль. 6. 95,6% СаС03. 7. С2Н5ОН.

§ 16. 1. 129,00 кДж; 2. а) 176 кДж; б) -606 кДж; в) -81 кДж. 3. а) -41,2 кДж;

б)
- 156,2 кДж; в) -234,7 кДж; г) 172,5 кДж. 4. a) AG° = 17,97 кДж; б) AG° =

- 123,3 кДж; в) AG° = 67,22 кДж. 5. -246,65 кДж. 6. - 103 кДж/моль. 8. AS° =

= 214,4 Дж/К.

§ 17. 1. В 12 раз. 2. ^2
=

^
= 0,08 моль/л-мин. 3. Увеличится в 27 раз. 4. В

25 раз. 5. В третьем стакане скорость максимальна; в первом стакане

выделится больше водорода. 6. 10 мин. 7. 0,02 моль/л-мин. 9. 99,6 кДж/моль.

§ 18. 4. 7,9- 1011.

§ 19. [С] = 1,2 моль/л; [D] = 2,4 моль/л. 2. а) 0,5 моль/л; б) 1 моль/л;

в) 0,0446 моль/л. 3. с(СН3СООН)
= 0,34 моль/л; с(С2Н5ОН) = 0,4 моль/л.

6. Скорость прямой реакции увеличится в 625 раз, скорость обратной реакции

увеличится в 25 раз. 8. Влево. 9. Влево. 10. [HI] = 0,96 моль/л;

[12] = 0,02 моль/л; [Н2] = 1,52 моль/л.

§ 20. 1. 0,50 моль/л Na+; 0,25 моль/л SO|'.

§ 23. 5. 0,55 г С2Н40. 6. 78% Си. 7. 41 с. 8. 1,14 мкм.

§ 24. 2. 874 000 Кл. 3. 1,2 В.

§ 25. 3. 45,32% Н20; FeS04 � 7Н20. 4. (Си0Н)2С03, малахит. 5. 3NaF � AIF3,
криолит. 6. MgS04-7H20, горькая соль. 7. Са(НР04)2, дигидрофосфат кальция.

§ 26. 2. 12,8 г Си. 4. 187 г ZnS04. 5. 8,04 Hg. 6. 1,82 г Аи. 7. 3,71 г Zn(OH)2.
8. 8,6 г смеси; 65,1% Si; 34,9% Mg.

§ 27. 2. 297 мл С2Н5ОН. 3. 41,2% Si; 29,4 С; 29,4% СаС03. 4. 20% Н2;
80% 02. 5. 14 м3 Cl2. 6. 0,1 моль/л CuS04. 7. 0,82% H2S03.

§ 28. 1. Р205. 2. DH = 28,86. 3. 15,6 кг. 4. 60% СО; 40% 02. 5. 10,8% 02;
15,4% N02; 73,8% N2. 6. 55,1% Cs2C03; 44,9% CsHC03. 7. CS2.

§ 29. 4. 18,14%. 5. 5,29% H2S03. 6. 46,15% Mg. 7. 2,36 г NaCI.

§ 30. 5. 0,3% NaOH. 6. 5,5% NaOH. 7. 113 r. 8. CH3NH2. 9. 67,5% Al;

32,5% Zn. 10. 73,86% K; 26,14% Na.
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§ 31- 7. 23,4 г AI(OH)3; 0,870 моль/л K2S04; 0,145 моль/л К[А1(ОН)4]. 8. 12 кг

NaOH.

§ 32. 3. 11,97 л С6Н6. 4. С4Н10О. 5. 3 кг кокса в избытке; 16 кг СаС2;
5,6 м3 С2Н2. 7. 96% Си. 8. 18,9% NaHC03.

§ 33. 1. Са. 2. 2,07%. 3. 1,35 г Н20. 4. 40,27%. 5. С4Н8. 6. 19,47 л.

7. 66,7% одного газа, 33,3% второго газа.

§ 34. 2. 1,04 л Cl2. 3. 16,1 г HgCI2. 4. 18,75% Н2; 43,75% Cl2; 37,5% HCI.

5. 14,12% С; 2,35% Н; 83,53% CI. 6. 53,5% NaCI. 7. 21,72% CaCI2; 1,68* 1023 Са2+;
3,36* 1023 СГ.

§ 35. 1. 67 А. 2. Уменьшится в 1,53 раза. 3. С3Н8, DB = 1,52. 4. C2H4CI2.
5. 50% 03.

6. D0
= 1,625. 7. w{02) = 50%; w(03) = 50%; ф(02) = 60%; <р(03) = 40%.

§ 36. 1. 985,6 м3. 2. 8,89% S02; 11,11% 02; 8,89% S03; 71,11% N2.
3. 2,88 г S. 4. NaHS03. 5. 74,6% KHS04; 25,4% K2S04. 6. 45% AI2S3; 55% FeS.

7. w=7,Q%; cm- 0,52 моль/л; Л/= 1,04 моль/л; T = 0,08346 г/мл. 8. 2,69%.

§ 37. 1. ф(Н2) = 97,9%; <р(М2) = 2,1%. 2. 16,7% Н2; 50,0% N2; 33,3% NH3.
3. 34,78% Си; 65,22% СиО; 15,65 л раствора HN03. 6. 2,52 л N2; 0,625 н NaN02;
0,375 н NaCI. 7. 34% NaN03; 66% NaCI; 29,5% NaN02; 70,5 NaCI. 8. 11,7%.

9. 59,9%.

§ 38. 1. 10,88 г CaHP04. 2. 29,8% CaHP04; 25,6% Ca(H2P04)2; 44,6% CaS04.
3. 21,4% H3P04. 4. 11,61% Na2HP04; 10,36% NaH2P04. 5. 46,3% K2C03;
53,7% Na2C03. 6. KN03: 0,246%, 0,0271 моль/л; KH2P04:0,246%, 0,0201 моль/л;

Ca(N03)2: 0,985%, 0,0667 моль/л.
§ 39. 1. 2,9 л СО. 2. 70,4% СаС03; 29,6% МдС03. 3. 75% СО; 25% С02.

4. 95,45%; 534 м3 С02. 5. 75%. 6. 38,6% С2Н6; 61,4% С3Н8; 87,4 г NaHC03;
25,4 г NaC03.

§ 40. 1. 8,4 г. 3. 876 кг Si02; 349 кг Na2C03; 214 кг СаС03. 4. 56 г Si;

504 мл раствора NaOH. 5. 1,12 л С02; 2,88% Ва(ОН)2; 0,185 моль/л Ва(ОН)2.
§ 41. 1. 10 м3 Н2; 2 ч. 2. 55,7 кг СаН2. 3. 20,2 г. 4. 67,5% AI; 32,5% Zn.

6. 43%.

§ 42. 2. 1,5 ч. 3. 3,84 г Си. 4. 86,6% AI; 34% Zn; 10,0% Мд. 5. 1600 кДж/моль.

7. 70% А1203. 8. СаО � 4Si02 � Al203 � 6Н20.
§ 43. 1. 46,3% Fe. 2. 6,58 г Mg. 6. 37,8 мл раствора HN03. 7. 3,528 т.

§ 44. 1. 79% КМп04. 2. 33,6 мл S02. 4. 71 г AgN03. 5. 7,22 г Си;

0,444 моль/л FeS04. 6. Na2Cr207.
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