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Флеров Г. Н. 92, 107
Флодин П. 309
Фрумкин А. Н. 295
Хунд Ф. 87, 134, 142, 577, 578
Цвет М. С. 315, 316
Циглер К. 485
Чедвик Д. 59
Чернов Д. К. 652
Черняев И. И. 586
Чугаев Л. А. 569, 570, 586
Швейцео 480
Шееле К. В. 345, 363, 638
Шилов Н. А. 313
Шредингер Э. 69, 79—82, 113, 115 
Эйнштейн А. 16, 62, 63, 66, 308 
Эндрьюс 203
Якоби Б. С. 265, 268, 269, 292

Абсорбция 310 
Авогадро постоянная 25 
Агат 495
Адденды см. Лиганды 
Адсорбенты см. Сорбенты 
Адсорбция 309 сл., 422 
динамическая 313 
ионообменная 313 сл. 
молекулярная 309 сл. 
статическая 313 
Азидоводород 394 
Азиды 394 
Азот 384 сл. 
йодистый 387

Предметный указатель
круговорот в природе 402, 403 
оксиды 125, 126, 394 сл. 
термодинамические характеристики 

194
получение 385 
растворимость 215 
фторид 387 
хлористый 387 
электроотрицательность 118 
Азотирование 664
Азотистая кислота 231, 262, 263, 398 
Азотистоводородная кислота 394 
Азотная кислота 234, 399 сл. 
получение 402



соли 401
Аквакомплексы 568, 585 
Аккумулятор(ы) 264 
железо-никелевые 675 
кадмиево-никелевые 675 
свинцовый 512, 513 
серебряно-цинковые 559 
Активации энергия 167 
Активированный комплекс 169 
Активность ионов 233, 234, 242 
коэффициент 233, 242 
Активный уголь 311, 312, 422 
Актиний 620, 623 
Актиноиды 620, 623—625 
Аланин 482 
Алебастр 376 
Алитирование 537, 617 
Алициклические соединения 449 
Алкадиены 455 
Алканы 452 
Алкены 455 
Алкины 455 
Алкоголи 467 
Алкоголяты 465 
Аллотропия 19, 20 
Алмаз 418—420 
Алунит 613
Альдегиды 450, 468 сл. 
Альфа-лучи 56 
Алюминаты 615, 616 
Алюминий 281, 609, 613 сл. 
гидрид 615 
гидроксид 617 
карбид 423 
оксид 613, 614, 617 
получение 613 614 
сплавы 554, 616 
сульфат 598, 618 
хлорид 617 
Алюминотермия 523 
Алюмосиликаты 492, 497 
Амальгамы 606

Америций 623 
Аметист 495 
Амидные группы 483 
Амиды металлов 387 
Аминаты 568
Аминокислоты 451, 482, 483 
Аминоспирты 451 
Аминоуксусная кислота 482 
Амины 451, 480, 481 
Аммиак 385 сл. 
окисление 260, 386, 402 
получение 385, 392, 393 
строение молекулы 124, 128, 129, 132 
термодинамические характеристики 

194
Аммиакаты 568 
Аммоний 124, 388—390 
гидроксид 231, 388 
нитрат 389, 390, 394 
нитрит 385 
сульфат 389 
хлорид 390 
Аммофос 410
Аморфное состояние веществ 156,

157
Амфотерные гидроксиды 39, 235, 218
оксиды 38
Анализ
дисперсионный 306 
люминесцентный 604 
рентгеиоструктурный 153 
седиментационный 309 
ситовой 306 
спектральный 61 
физико-химический 536 
Ангидриды 38 
органических кислот 451 
Ангидрит 376 
Анид 490, 491 
Анизотропия 152 
Анилин 481 
Аниониты 313 сл.



Анианы 95, 225
Анод 265, 285, 287, 288
Анодное растворение 288
Анодные процессы 287, 288
Антимонаты 415
Антимониды 414
Антимония 415
Антимонит 414
Антифризы 467
Антрацен 459, 460
Антрацит 432, 434
Апатит 403
Аргентит 558
Аргон 646, 647, 649
Ароматизация углеводородов 460
Ароматические углеводороды 459 сл.
Арсенаты 412
Арсениды 411
Арсениты 412
Арсин 411
Асбест 497, 594
Астат 338—341
Атом(ы) 17, 55 сл.
заряд ядра 59
меченые 101
многоэлектрониые 81 сл. 
мостиковые 570, 591, 612, 615 
размеры (радиусы) 94, 621, 622 
строение 57 сл. 
электронная структура 64 сл. 
эффективный заряд 119 
Атомная
единица массы 24 масса 24, 25 
методы определения 31 сл.

теплоемкость 32 
Атомное ядро 58, 59 
дефект массы 99 
строение 98 сл. 
энергия связи 100 
Атомные орбитали 83 
гибридизация 129 сл. 
спектры 60, 61

Атомный вес см.
Атомная масса 
Аустенит 653—658 
Ацетальдегид 468—471 
Ацетилен 442, 444, 471, 473 
Ацетилцеллюлоза 480 
Ацетон 471 
Ацидокомплексы 568 
Ациклические соединения 449 
Аэрозоли 298 
Барий 587, 588, 599 
сульфат 242, 376, 599 
Барит 599 
Баритовая вода 599 
Белки 482, 483 
Бензины 453 
Бензойная кислота 472 
Бензол 459—463 
Берилл 589 
Бериллий 589 сл. 
галогениды 130, 131, 590, 591 
сплавы 554, 589 
Берклий 623 
Берлинская лазурь 670 
Бертолетова соль 355 
Бессемеровский процесс 660 
Бета-лучи 56 
Бетон 502
Бихроматы см. Дихроматы 
Благородные газы 646 сл. 
Бокситы 613 
Болотный газ 452 
Бор
галогениды 131 
карбид 423, 610, 611 
Бораны 611, 612 
Бораты 612 
Бориды 610 
Борирование 610 
Борные кислоты 609, 612 
Борный ангидрид 499, 612 
Бороводороды 611, 612



Браунит 642 
Бром 338 сл.
Бромиды 353 
Бромная кислота 359 
Бромноватая кислота 358, 359 
Бромноватистая кислота 358 
Бромоводород 194, 347, 349, 352 
Бронзы 554, 605 
Броуновское движение 308 
Бура 215, 613 
Вакансии 155 
Валентная зона 516—518 
Валентность 33—35 
Валентные
схемы 116, 117, 133 сл. 
углы 129
Валентных связей метод 133 сл., 

579—581 
Ванадаты 632 
Ванадий 631, 632 
Ван-дер-Ваальса силы 150 
Вещество (а)
аморфное состояние 156, 157 
диамагнитные 136 
жидкое состояние 157, 158 
коллоидное состояние 290 
кристаллическое состояние 151 сл. 
неорганические 37 
органические 37, 450 сл. 
парамагнитные 136 
Взвеси 298, 308 
Виноградный сахар 475 
Вискоза 480 
Висмут 384, 415—417 
Висмутаты 417 
Висмутил 416 
Висмутин 416 
Висмутовая охра 415 
Висмутовый блеск 415 
Виталлиум 672 
Витерит 599 
Вода 197 сл.

аммиачная 390 
баритовая 599 
газовая 390
давление пара 201, 202 
диаграмма состояния 200—203 
диссоциация термическая 203 
электролитическая 243, 244 
жесткость 197, 596—599 
известковая 426, 596 
ионное произведение 243 
кристаллизационная 209 
обессоливание 598 
образование из простых веществ 175, 

333,334
строение 128, 129, 132, 198—200 
термодинамические характеристики 

194
тяжелая 204, 205
физические свойства 197—200, 205
химические свойства 203, 204
хлорная 342
Водород 330 сл.
атомарный 335
изотопы 330
пероксид 231, 335 сл.
получение 331
растворимость 215
свойства 331 сл.
Водородная(ный) коррозия 332
показатель 244
связь 147—149, 199, 349, 464
шкала 272
электрод 272, 273
Водяной газ 435
Воздух 361 сл.
Воздушный газ 434 
Волновая функция 69, 70, 75 сл., 116, 

136—138 
Волокно(а)
искусственное 480, 491 
ацетатное 480 
вискозное 480



натуральные 491 
Волокно(а) 
синтетические 491 
стеклянное 500 
химические 491 
Вольфрам 633, 640, 641 
Вольфраматы 640 
Вольфрамит 640 
Вольфрамовая кислота 640 
Восстановители 257, 261 
Восстановление 257 сл. 
Вулканизация 369, 488 
Выветривание 498 
Высокомолекулярные соединения 

304, 305, 483 сл.
Выход реакции 178 
Вязкость структурная 327 
Гадолиний 621 
Газ(ы)
благородные 362, 646 сл. 
болотный 452 
водяной 435 
воздушный 434 
генераторные 434, 435 
гремучий 333 
инертные 362, 646 сл. 
коксовый 435 
мольный объем 26 
паровоздушный 435 
парциальное давление 28, 29 
плотность относительная 26 
природный 433, 434 
растворимость 213—215 
рудничный 452 
смешанный 435 
электронный 517
Газификация твердого топлива 434, 

435
Газовая постоянная 28 
Газообразное топливо 433—435 
Галлий 53, 609, 618, 619 
Галмей 600.

Галогенпроизводные углеводородов
450, 452, 461,463,464
Галогены 338 сл.
получение 345 сл.
свойства
физические 340 сл. 
химические 342 сл.
Гальванические элементы см. 

Аккумуляторы, Элементы 
гальванические 

Гальванопластика 292 
Гальваностегия 292 
Гамма-лучи 56 
Гарт 414, 509 
Гаусманит 642 
Гафний 59, 627, 630, 631 
Гексафторокремнневая кислота 350, 

494, 495
Гексахлороплатиновая кислота 678 
Гелеобразование 300 
Гели 299 
Гелий 646 сл.
Гель-фильтрация 309 
Гель-хроматография 309 
Гемоглобин 430, 563, 570 
Генераторные газы 434, 435 
Германаты 504
Германий 53, 54, 417, 504, 505 
Германоводороды 504 
Гетерогенные 
реакции 163, 172, 173 
системы 163
Гетерогенный катализ 171, 172 
Гетерополикислоты 571, 640 
Гетероциклические соединения 450 
Гибридизация атомных орбиталей 

129 сл.
Гидразин 393 
Гидратация 208—210 
Гидраты 208 сл., 228 
Гидрид (ы)333 
висмута 416



кальция 588, 595 
мышьяка 411 
сурьмы 414
щелочноземельных металлов 588 
щелочных металлов 546 
Гидрогенизация 334, 474 
Гидрозоли 299 
Гидрокарбонаты 425 
Гидроксиды 39 
Гидроксиламин 394 
Гидроксоалюминаты 616, 617 
Гидроксобериллаты 589, 592 
Гидроксокомплексы 568 
Гидроксоплюмбиты 510 
Гидроксостаннаты 507 
Гидроксостанниты 506 
Гидроксоцинкаты 603 
Гидролиз 249 
сложных эфиров 473—475 
солей 249 сл. 
хлора 353
Гидрометаллургия 522 
Гидросульфаты 376 
Гидросульфиты 373 
Гидрофосфаты 407 
Гипосульфит 387 
Гипохлориты 354 
Гипс 376, 378 
Глазурь 501, 623, 630 
Глауберова соль 215, 374 
Глет 510
Глинозем 613, 617 
Глицерин 467, 474 
Глюкоза 466, 475, 476 
Гольмий 621 
Гомогенные 
реакции 163, 164 
системы 163 
Гомогенный катализ 171 
Гомологи 441
Гомологические ряды 441, 453, 455 
Горение 364

Гормоны 436 
Графит 154, 418—421 
Гремучий газ 333 
Гуттаперча 487 
Давление
водяного пара 201, 202 
газа парциальное 28, 29 
диссоциации 595 
критическое 203
осмотическое 217—219, 223, 224 
пара растворов 219 сл.
Дакрон 490
Двойной электрический слой 318 сл. 
Двусерная кислота 377 
Двуурановая кислота 625 
Двуфосфорная кислота 408, 409 
Двухромовая кислота 635 
Дегидрирование углеводородов 456 
Дейтерий 101, 108, 330 
Декстрин 479 
Десорбция 312, 313 
Дефект массы 99 
Дефолианты 392 
Диаграмма (ы) состояния 
воды 200 сл.
металлических систем 526 сл. 
системы железо — углерод 652 сл. 
Диаграммы состав — свойство 535, 

536
Диализ 305, 306 
Диамагнитные вещества 136 
Диборан 611, 612 
Дикетоны 451 
Диолефины 455
Диполь(и) 119 мгновенные 150, 151 
наведенные (индуцированные) 150 
Дипольный момент 119 
Дисахариды 477, 478 
Дислокации 155, 156, 520, 521 
Дисперсионная среда 296 
Дисперсионный анализ 306 сл. 
Дисперсная фаза 296



Дисперсные системы 295 сл. 
коагуляция 301, 320 сл. 
стабилизация 303, 320 сл. 
Дисперсные системы 
структурообразование 325 сл. 
устойчивость 301, 320 сл. 
Диспрозий 621 
Диспропорционирование 263 
Диссоциация
комплексных соединений 581 сл.
константа 229 сл.
степень 228, 229, 232
термическая 203, 263
фотохимическая 174
электролитическая 225 сл.
Дисульфаты 377
Диуранаты 625
Диурановая кислота 625
Дифильные молекулы 303, 304, 311
Дифосфаты 409
Диффузия 216, 307, 308
односторонняя 217
Дихроматы 635—637
Дициап 431
Диэлектрики 518
Доломит 592
Доменный процесс 658—660 
Дуралюмины 616 
Европий 621
Емкость поглощения 314, 315
Желатинирование 300
Железный
колчедан см. Пирит
купорос 668
сурик 670
Железняк
бурый 650
красный 650
магнитный 650
хромистый 633
шпатовый 426, 651
Железо 649 сл.

гидроксиды 669, 670 
диаграмма состояния системы Fe-C 

652 сл. 
карбид см. Цементит 
карбонат 426, 651, 668 
карбонилы 430, 525, 671 
кристаллическая решетка, 519, 652 
оксиды 194, 668, 670 
получение 525, 658 сл. 
свойства
физические 652, 653 
химические 667 сл. 
сплавы 651, 664 сл. 
сульфаты 668, 669 
хлорид 669
цианистые соединения 670, 671 
Желтая кровяная соль 670 
Жесткость воды 197, 596—599 
Жидкости, строение 157, 158 
Жидкость Фелинга 469 
Жиры 474, 475 
Закон(ы)

Авогадро 23—26, 31 
Бойля — Мариотта 27 
Вант-Гоффа 218, 223, 225, 226 
Гей-Люссака 23, 27, 29, 31 
Генри 214 
Гесса 161—163,193 
действия масс 165, 166 
кратных отношений 21—23 
объемных отношений (Гей- 

Люссака) 23, 27, 29, 31 
парциальных давлений (Дальтона)

28, 29,31 
периодический Менделеева 46 сл.,

59, 88
постоянства гранных углов 152 
состава 20—22 
разбавления (Оствальда) 231 
распределения 212, 311 
Рауля 219, 220, 222 
сохранения массы вещества 15 16,



22
энергии 159, 188 
Стокса 309 
эквивалентов 30, 31 
электролиза 289, 290 

Застудневание 305 
Золи 299
Золотая кислота 563 
Золото 552, 561—563 
сусальное 508
Золотохлористоводородная кислота 

563
Зонная плавка 524, 525 
Известковая вода 426, 596 
Известняк 425, 594, 595 
Известь 
белильная 355 
гашеная 596 
жженая 595 
натронная 385 
негашеная 595 
хлорная 355 
Известняк 425, 594, 595 
Изобарный (изобарно

изотермический) потенциал см. 
Энергия Гиббса 

Изомерия 113, 437, 445 сл. 
комплексных соединений 572 сл. 
Изомеры 113, 445 сл. 
Изополикислоты 570 
Изопрен 456, 487 
Изотонический коэффициент 223, 

224
Изотопы 100, 101 
Ильменит 628 
Инвар 674
Ингибиторы коррозии 542 
Индий 609, 618, 619 
Индикаторы 244, 245 
изотопные 101
Инертные газы см. Благородные газы 
Инконель 673

Инсектициды 414, 464 
Иод 338 сл.
кислородные соединения 358, 359
нитрид 387
Иодиды 353
Йодная кислота 359
Йодноватая кислота 358, 359
Иодноватистая кислота 358
Иодоводород 194, 234, 347 сл.
Иониты 313 сл., 598, 599
Ионная
атмосфера 232
связь 113, 143 сл.
сила 233
Ионное произведение воды 243 
Ионно-молекулярные уравнения 237 

сл.
Ионы 95, 225 сл. 
биполярные 482
комплексные 557, 558, 560, 561, 564 

сл.
поляризация 145—147, 575 
Ионные
равновесия 245 сл. 
радиусы 95, 622 
решетки 153, 154 
Иридий 650, 676, 679 
Иттербий 621 
Иттрий 620, 621 
Кадмий 599, 600, 604, 605 
Кадмирование 605 
Каинит 592 
Кали едкое 550 
Калий 543—546, 550, 551 
гидроксид 550 
дихромат 261, 542, 656 
карбонат 427 
нитрат 401
перманганат 261, 644, 645 
перхлорат 356, 546 
силикат 496 
сульфат 376



хлорат 355,356 
хлорид 351 
Калий
хромат 261, 542, 656
цианид 431
Калифорний 623
Каломель 274, 607
Кальций 587, 588, 594 сл.
гидрид 588, 595
гидрокарбонат 426, 596—598
гидроксид 596
карбид 391, 423, 458, 594
карбонат 242, 425, 426, 594
нитрат 402
нитрид 387
оксид 595
сульфат 241, 376
хлорид 352
цианамид 391
Каолин 497, 498
Капиллярная конденсация 310
Капрон 490
Карбамид 427, 428, 436 
Карбид(ы)423 
бора 423, 610 
вольфрама 641 
железа см. Цементит 
кальция 391, 423, 458, 594 
кремния 423, 493 
Карболовая кислота 468 
Карбонаты 425 сл.
Карбонилы металлов 430, 525, 67] 
Карбоновые кислоты 450, 471—473 
Карборунд см. Карбид кремния 
Карбоциклические соединения 449 
Карналлит 340, 550, 592 
Карнотит 624 
Катализ 170—172 
Катализатор(ы) 170—172 
Филипса 485 
Циглера 485 
Катиониты 313 сл., 598

Катионы 95, 225 
Катод 265, 285 
Катодные процессы 286, 287 
Кауперы 660 
Каучук 487 сл.
Квантовое число 72 сл. 
главное 73, 74 
магнитное 79, 80 
орбитальное 74 сл. 
спиновое 81 
Кварц 495, 496 
Кварцевое стекло 499, 500 
Квасцы 377,618, 635, 669 
Керамика 500, 501 
Керметы 639, 672 
Керосины 453 
Кетоны 450, 4 6 8 ^ 7 1  
Кизельгур 495 
Кинетика химическая 165 
Киноварь 605 
Кислород 361 сл. 
растворимость 215 
строение молекулы 142, 143 
фторид 353
Кислоты 39, 40, 234, 235, 237 
Клатраты 204, 648 
Клетчатка 479 
Коагуляция 301, 320 сл. 
порог 323
Кобальт 649, 650, 672, 673 
Кобальтовый 
блеск 672 
шпеис 672
Ковалентная связь см. Химическая 

связь 
Кокс 421 
торфяной 433
Коллоидные растворы 302 сл. 
старение 327 
Коллоиды 302 сл. 
ассоциативные 303 
защитные 303



коагуляция 301, 320 сл. 
лиофильные 304 
лиофобные 302 
мицеллярные 303 
необратимые 302 
обратимые 304 
перезарядка 319 
Колчедан
железный см. Пирит 
медный 552 
мышьяковистый 410 
серный см. Пирит 
углистый 377 
флотационный 377 
Комплексные
ионы 556—558, 560, 561, 563 сл. 
соединения 556—558, 560, 561, 563 

сл.
изомерия 572 сл. 
номенклатура 568 сл. 
строение 564, 572 сл. 
устойчивость 581 сл.
Комплексоны 563 
Конвертор 660
Конденсация капиллярная 310 
Константа 
Генри 214 
гидролиза 250 
диссоциации 229—231 
нестойкости 582 
скорости реакции 165, 166 
устойчивости 523 
химического равновесия 177 сл. 
Константан 554, 674 
Конформации 442 
Концентрация
влияние на скорость реакций 165 сл.
равновесная 177
растворов 206, 207
Координационная
сфера 564
теория 564 сл.

Координационное число 154, 564,
566

Координационно-насыщенные 
соединения 567 

Копель 554 
Коррозия 
водородная 332 
металлов 536 сл. 
ингибиторы 542 
Корунд 194, 617 
Коэффициент 
активности 233, 242 
Генри 214
изотонический 223, 224 
распределения 213 
растворимости 210 
температурный скорости реакции 168 
Красная кровяная соль 670 
Крахмал 478, 479 
Крекинг 456, 457 
Кремень 495 
Кремнезем 491, 495 
Кремнефтористоводородная кислота 

350, 494 
Кремниевые кислоты 496 сл.
Кремний 417, 491 сл. 
диоксид 194, 491, 495, 496 
карбид 423, 493
Кремнийорганические соединения

451, 503, 504 
Криолит 340, 614 
Криоскопическая постоянная 222 
Криптон 646—648 
Кристаллиты 520
Кристаллические решетки 152—155, 

519
Кристаллогидраты 209, 210 
Кристаллы 151—156, 519—521 
дефекты структуры 155, 156, 520, 521 
строение 152—155, 519 сл. 
элементарная ячейка 154, 519 
Критическая



масса 108
температура 202, 203 
растворения 212 
точка 202 
Крон
желтый 635 
зеленый 634 
Ксенон 646—648 
Ксеноновая кислота 648 
Ксилолит 594
Купоросы 376, 377, 556, 603, 668 
Куприт 555 
Куприты 557, 558 
Купферникель 673 
Курчатовий 92, 107, 627 
Кюрий 623 
Лавсан 473, 490, 491 
Лантан 620, 621 
Лантаноидное сжатие 621 
Лантаноиды (лантаниды) 49, 619 сл. 
Латексы 305 
Латуни 554 
Лед 199, 200 
сухой 424 
Лиганды 564 сл. 
взаимное влияние 586, 587 
влияние координации на свойства 

584, 585 
моно- и полидентатные 567 
Лиозоли 299 
Литий 543—546 
Лоуренсий 623 
Люминесценция 159, 604 
Люминофоры 604 
Лютеций 621 
Ляпис 560 
Магналий 616 
Магнезит 426, 592 
Магнезия 593 
Магний 587, 588, 592—594 
гидроксид 593 
карбонат 426, 592

нитрид 387 
оксид 194, 593 
силицид 494 
сульфат 376, 593 
хлорид 593 
Мазут 454
Макросостояние 184 
Малахит 425, 5&2, 556 
Манганин 554, 642 
Марганец 642—645 
Марганцовая кислота 234, 645 
Марганцовистая кислота 643 
Мартеновский процесс 660 
Масло(а) 
высыхающие 475 
льняное 475 
соляровые 454 
Масса
атомная см. Атомная масса 
закон сохранения 15, 16, 22 
критическая 108 
Масса
молекулярная см. Молекулярная 

масса 
молярная 25—27 
эквивалентная 29, 30, 34, 43, 44 
Массовая доля 206 
Массовое число 99 
Медный 
блеск 367, 552 
колчедан 552 
купорос 376,377, 556 
Медь 551 сл. 
ацетат 556 
ацетат-арсенит 556 
гидроксид 242, 555 
комплексные соединения 556— 558 
нитрат 556 
оксиды 555 
сплавы 553, 554 
сульфат 376, 377, 555, 556 
сульфиды 242, 552,554



хлориды 555, 556 
электрорафинирование 291, 292 
Межмолекулярное взаимодействие 

149 сл.
Мел 425, 594 
Мельхиоры 554 
Менделевий 92, 107, 623 
Мергели 501
Метаалюминиевая кислота 617 
Металлоиды 37
Металлорганические соединения 451,

455
Металлотермия 523 
Металлургия 522 
порошковая 638 
Металлы 37, 261, 513 сл. 
высокой чистоты 524, 525 
добывание из руд 521 сл. 
коррозия 536 сл.
кристаллическое строение 519— 521 
пассивность 282 
пластичность 513, 517, 520, 521 
платиновые 650, 676 сл. 
редкоземельные 619 сл. 
ряд напряжений 281—284 
тугоплавкие 631 
черные 651
щелочноземельные 588 сл. 
щелочные 543 сл. 
электродные потенциалы 281 
электронное строение 513 сл.
Метан 215, 439, 440, 452 
Метанол 464, 466 
Метафосфаты 408 
Метафосфорные кислоты 408 
Метод
валентных связей 113 сл., 579 сл. 
молекулярных орбиталей 135 сл., 

395,515,581 
наложения валентных схем 133 сл. 
Микросостояние 184 
Микроудобрения 558

Микроэлементы 558 
Мицеллы 303, 304, 318 
Мишметалл 622 
Молекула(ы) 17 
активные 167 
ассоциация 149 
дифильные 303, 304, 311 
неполярные 118 сл. 
полярные 118 сл., 227 
строение 109 сл.
электронодефицитные 590, 611, 615 
Молекулярная масса 24, 26—28, 36, 

43
методы определения 24, 26—28, 218, 

222
Молекулярные орбитали 136 сл. 
Молибдаты 639, 640 
Молибден 633, 638—640 
Молибденит 638 
Молибденовая кислота 639 
Молибденовый блеск 638 
Молочная кислота 446, 447, 473 
Моль 25
Молярная доля 206 масса 25—28 
Молярный объем газа 26 
Моляльность 207 
Молярность 207 
Монацит 619 
Монель-металл 674 
Моносахариды 475—477 
Мочевина 427, 428, 436 
Мрамор 425, 594 
Мумия 670
Муравьиная кислота 429, 471 
Муравьиный альдегид 470, 489 
Мытттьяк 384, 410 сл.
Мышьяковая кислота 412 
Мышьяковистая кислота 412 
Мышьяковистый колчедан 410 
Мышьяковистое зеркало 411 
Мышьяково-никелевый блеск 673 
Набухание 305



Надкислоты см. Пероксокислоты 
Надсерная кислота см.

Пероксодвусерная кислота 
Найлон 490 
Настуран 624
Натр едкий 548 см. Также Натрий
гидроксид
Натрии 543 сл.
гидрокарбонат 427
гидроксид 548—550
карбонат 426, 427
надперекись 548
нитрат 384, 401
оксид 547
пероксид 548
получение 545
силикат 496
сульфат 215, 376
супероксид 548
тиосульфат 215, 380, 381
хлорид 154, 340, 351
цианид 431
Нафталин 459, 460
Нашатырный спирт 386
Нашатырь 390
Нейзильберы 554
Нейтрализации реакции 237—240
Нейтрон 98, 99
Неметаллы 37, 261
Неодим 621
Неон 647, 649
Непредельные соединения 449, 455 

сл.
Нептуний 107, 623 
Нефелин 613 
Нефть 433, 434, 453, 458 
Никелин 674
Никель 649, 650, 673—675 
карбонил 430, 525, 675 
сплавы 673, 674 
Нимоник 673 
Ниобий 631—633

Нитраты 401, 402 
Нитриды 387 
Нитриты 398 
Нитрование 401, 461 
Нитроглицерин 467 
Нитрон 487 
Нитроний 398 
Нитросоединения 451, 461 
Нитрофоска 410 
Нитроцеллюлоза 480 
Нитроэтиленгликоль 467 
Нихром 674 
Нобелий 623
Нормальность растворов 207 
Нуклоны 103
Обессоливание (опреснение) воды

204, 219, 598 
Обогащение руд 522, 523 
Озон 364—366 
Окисление 257 сл.
Окисленность 255, 256 
Окислители 257, 261, 262 
Окислительно-восстановительная 
двойственность 262, 263 
Окислительно-восстановительные 

реакции 256 сл.
Оксиды 37-39
Оксикислоты (спиртокислоты) 451, 

473
Октановое число 454, 455
Олеум 377
Олефины 455
Олифа 475
Олово 417, 505—509
аллотропия 505
сплавы 505, 554
Оловянная кислота 506
Оловянные кислоты 507, 508
Оловянный камень 505
Омыление 474
Орбитали см. Атомные орбитали, 

Молекулярные орбитали



Органические соединения 37, 435 сл, 
азотсодержащие 451, 480—483 
алициклические 449 
ароматические 449, 459 сл. 
ациклические 449
галогенпроизводные углеводородов 

450, 452, 463, 464 
гетероциклические 450 
кислородсодержащие 450, 451, 464 

сл..
классификация 449—452 
строение 438 сл.
Органозоли 299 
Орлон 487
Ортоборная кислота 612 
Ортоиодная кислота 359 
Ортоклаз 497
Ортокремниевая кислота 496, 503 
Ортофосфаты 407 
Ортофосфорная кислота 231, 407 
Осмий 649, 676, 677 
Осмос 215 сл. 
обратный 218, 219 
Осмотическое давление 217, 218 
Основания 40, 41, 235, 237 
Палладий 649, 676, 678, 679 
Парамагнитные вещества 136 
Парафин 454 
Парафины 452 
Парижская зелень 556 
Парциальное давление 28, 29 
Пассивность металлов 282 
Пены 298
Пептидные группы 483 
Пептизация 327 
Перброматы 359 
Пергидроль 335 
Перекиси см.
Пероксиды
Перенапряжение 287, 294, 295 
Периодаты359
Периодическая система элементов

48 сл., 83 сл.
Периодический закон 46 сл., 59, 88 
Перлит 656 
Перлон 490 
Пермаллой 674 
Перманганаты 644, 645 
Пероксиды 39, 337 
Пероксо двусерная кислота 336, 380 
Пероксокислоты 40, 336, 380 
Перренаты 646 
Персульфаты 380 
Перхлораты 350 
Петролейный эфир 453 
Пирит 367, 371, 651 
Пиролюзит 642 
Пирометаллургия 522 
Пиросерная (двусерная) кислота 377 
Пиросульфаты (дисульфаты) 377 
Пирофосфаты (дифосфаты) 409 
Пирофосфорная (двуфосфорная) 

.кислота 408, 409 
Пи-связь 42, 443, 444 
Плавиковая кислота 231, 349, 350 
Плавиковый шпат 340 
Пластмассы 484 сл.
Платина 521, 650, 676—678 
Платинит 674 
Платиновая кислота 678 
Платиновые металлы 650, 676 сл. 
Платинохлористоводородная кислота 

678 
Плотность 
вероятности 69 
газа относительная 26 
тока 226
Плутоний 107, 623 
Плюмбаты. 5.11 
Плюмбиты 510
Поваренная соль см. Натрий хлорид 
Поверхностная энергия 300 
Поверхностно-активные вещества 

309,311



Поверхностное натяжение 300, 310; 
Поверхностно-инактивные 

вещества, 310 
Пограничное натяжение 300, 311 
Позитрон 103 
Полевые шпаты 497 
Полиакрилаты 486, 487 
Полиакрилонитрил 486, 487 
Полиамиды 483, 490, 491 
Поливинилхлорид (полихлорвинил) 

486
Полигалогениды 571 
Поликонденсация 483, 489, 490 
Полимеризация 483 сл.
Полимеры 149, 483 сл., 574, 591, 615 
Полипептиды 483 
Полипропилен 485, 486 
Полисахариды 478—480 
Полистирол 486 
Полисульфиды 371 
Политетрафторэтилен 486 
Политионаты 381 
Политионовые кислоты 381 
Полйфосфаты 408 
Полифосфррные кислоты 408 
Полиэтилен 484, 485 
Полонии 56, 359 
Полупроводники 518, 519 
Полупроницаемые перегородки 216, 

217 
Поляризация 
ионов 145 сл., 575 
электрохимическая 293, 294 
Постоянная 
Авогадро 25 
газовая 28
криоскопическая 222 
Планка 62
эбуллиоскопическая 222 
Постулаты Бора 64, 65 
Поташ 427 
Потенциал

изобарный (изобарно
изотермический) см. Энергия 
Гиббса 

ионизации 95 сл. 
межфазовый 318 
электродный 270 сл. 
электрокинетический 319 
Правило(а)
Дюлонга и Пти 32, 33 
Клечковского 89 сл.
Хунда 87, 577, 578 
Празеодим 621
Предельные соединения 449, 452 сл.
Преципитат 410
Принцип
Ле Шателье 181, 182, 198, 203, 211,

219, 22), 245, 248,252,637 
Паули 83 сл., 136, 140 
Припои 505
Природный газ 433, 434
Произведение растворимости 241,242
Прометий 60, 621
Пропан 440, 453
Пропионовая кислота 471
Протактиний 623
Протий 330
Протон 35, 36
Равновесие
ионное 229 сл., 245 сл.
химическое 176 сл.
Радий 56, 57, 577, 578 
Радикалы 173
Радиоактивность 55 сл., 101 сл. 
искусственная 105 сл.
Радиоактивные ряды 104, 105 
Радон 57, 646, 647 
Растворы 205 сл. 
давление пара 219, 220 
замерзание 220 сл. 
кипение 220 сл. 
коллоидные 302 сл. 
концентрация 206, 207



насыщенные 206 
осмотическое давление 217, 218 
пересыщенные 215 
электролитов 223 сл. 
Растворимость 210 сл., 239 
Реактив Швейцера 480 
Реакция(и)
Зинина 481 
Кучерова 470 
нейтрализация 237—240 
нитрования 401, 461 
окисления-восстановления 256 сл. 
поликонденсации 483, 489 сл. 
полимеризации 273—240, 457, 483 

сл.
серебряного зеркала 469 
сульфирования 461 
цепные 108, 173—175 
Редкоземельные металлы 619 сл. 
Резина 319, 330, 488 
Рениевая кислота 646 
Рений 59, 641, 645, 646 
Родий 649, 650, 676 
Ртуть 599, 600, 605-608 
хлориды 274, 607, 608 
Рубидий 543 сл.
Рубин 617 
Руды 521, 522 
обогащение 522, 523 
Рутений 649, 650, 676 
Рутил 628 
Ряд(ы)
гомологические 441, 453, 455 
напряжений металлов 281 сл. 
радиоактивные 104, 105 
спектрохимический 577 
Сажа 329, 330, 422 
Салициловая кислота 473 
Самарий 621 
Сапфир 617 
Сахара 475 сл.
Сахароза 477, 488

Свинец 417, 509 сл. 
хромат 635 
Свинцовый 
аккумулятор 512, 513 
блеск 367, 509 
сахар 511
Связь химическая см. Химическая 

связь
Седиментационный анализ 309 
Седиментация 309 
Селен 359, 360, 382, 383 
Селенаты 383 
Селениды 382
Селенистая кислота 382, 383 
Селеновая кислота 383 
Селеноводород 382 
Селитры 384, 391, 401 
Сера 359, 360, 367 сл. 
галогениды 381
диоксид 194, 371, 372, 377—379 
моноклинная 367, 368 
пластическая 368 
получение 367 
ромбическая 367, 368 
триоксид 194, 373, 374 
Серебро 551, 552, 558—561 
бромид 242, 560, 561 
иодид 242, 560
комплексные соединения 560, 561 
хлорид 242, 352, 560 
Серебряный блеск 552 
Серная кислота 234, 374 сл. 
получение 377 сл.
Сернистая кислота 231, 372, 373 
Сернистый газ см.
Сера диоксид 
Серный цвет 367 
Сероводород 231, 369 сл. 
Сероуглерод 431 
Сефадекс 309 
Сигма-связь 127 
Сиккативы 475



Силаны 494 
Силикагель 312, 496 
Силикаты 491, 492, 469—498 
Силициды 493 
Силумины 660 
Сильвин 340 
Сильвинит 650 
Синильная кислота 231, 431 
Системы 
гетерогенные 163 
гомогенные 163 
капиллярно-дисперсные 300 
Ситаллы 500 
Скандий 620 
Слюды 497 
Смола(ы)
конденсационные 489 сл.
Смола(ы)
перхлорвиниловая 486 
полиамидные 490, 491 
полимеризационные 484 сл. 
полиэфирные 490 
фенолоформальдегидные 489 
Сода 426, 427 
двууглекислая 427 
кальцинированная 427 
каустическая 548 
См. также 
Натрий гидроксид 
Соединения
высокомолекулярные 304, 305, 483 

сл.
комплексные 556—558, 560, 561, 563 

сл.
кремнийорганические 451, 503, 504 
металл органические 451, 455 
неорганические 37 
органические 37, 435 сл. 
переменного состава 22, 23 
хелатные 568, 569 
элементорганические 437,451, 455 
Соли 41—43, 236

гидролиз 249 сл.
двойные 41
кислые 41, 42, 236
нормальные 41
основные 41, 42, 236
растворимость 239
смешанные 41
средние 41
Солод 466
Сольватация 209
Сольваты 209, 228
Соляная кислота 234, 350, 351
Сорбенты 309
Сорбция 309 сл.
Спайность 152 
Спектрохимический ряд 577 
Спектры 60, 61 
Спин 81, 87, 114 
Спирт(ы) 450, 464 
гидролизный 467 
двухатомные 467 
древесный 466 
метиловый 466 
многоатомные 467 
нашатырный 385 
одноатомные 466, 467 
этиловый 466, 467 
Сплавы 525 сл.
диаграммы состав — свойство 

536
состояния 526 сл.
Сродство к электрону 98 
Сталь(и) 652, 657, 660 сл. 
аустенитные 665 
Сталь(и)
жаропрочные 666 
жаростойкие 666 
закалка 662 
инструментальные 665 
кипящая 661 
конструкционные 665 
легированные 665, 666



магнитные 666 
нержавеющие 666 
отпуск 663, 664 
производство 660 сл. 
раскисление 661 
специальные 666 
спокойная 661
термическая обработка 662—664 
углеродистые 664, 665 
улучшение 664 
Стандартное состояние 193 
Стандартные термодинамические 

величины 192 сл. 
электродные потенциалы 271 сл. 
Станиоль 505 
Станниты 506 
Стекло 157, 299, 498 сл. 
жидкое 496 
кварцевое 499, 500 
органическое 486 
растворимое 496 
Стеклопластики 500 
Стеклянные электроды 315 
Стеллиты 640, 672 
Степень 
гидролиза 250 
дисперсности 297 
диссоциации 228—231 
полимеризации 485 
Стехиометрия 31 
Стибин 414 
Стирол 459, 460, 486 
Стронцианит 599 
Стронций 577, 588, 599 
Сублимация 202 
Сулема 352, 607, 608 
Сульфаты 376, 377 
Сульфиды 370, 371 
Сульфирование 461 
Сульфиты 373 
Сульфокислоты 461 
Суперфосфат 409, 410

Сурик 512 
железный 670 
Сурьма 384, 414, 415 
гидрид 414 
оксиды 414, 415 
Сурьмяная кислота 415 
Сурьмянистая кислота 415 
Сурьмяный блеск 414 
Суспензии 298, 309 
Суспензоиды 302 
Сфен 628
Таллий 608, 609, 618, 619 
Тальк 594 
Тантал 631—633 
Таутомерия 477 
Теллур 360, 382, 383 
Теллуриды 382 
Теллуристая кислота 383 
Теллуровая кислота 383 
Теллуроводород 382 
Температура 
критическая 202, 203 
растворения 212 
Теория 
Бора 64 сл.
координационная 564 сл. 
кристаллического поля 576 сл. 
протонная 237
растворов Менделеева 209, 226 
химического строения Бутлерова 110 

сл., 162 сл. 
электролитической диссоциации 225 

сл.
Тепловой эффект реакции 158 сл. 
Теплоемкость атомная 32 
Теплота
образования 159 
растворения 208 
сгорания 160
Теплотворная способность 434 
Тербий 621
Терефталевая кислота 472



Терилен 490
Термическая диссоциация 203, 263 
Термохимия 159 сл.
Термоядерный синтез 108, 109 
Тетраборан 611 
Тетратионовая кислота 381 
Тетрахлорозолотая кислота 563 
Тетраэтилсвинец 455 
Тефлон 346, 486 
Технеций 60, 106, 641, 642 
Тиксотропия 327 
Тиокислоты 380, 412 
Тиомышьяковая кислота 413 
Тиомышьяковистая кислота 413 
Тиосерная кислота 380, 381 
Тиосоли 380, 381 413,415 
Тиоспирты 451 
Тиосульфаты 380, 381 
Тиофенолы 451 
Тиоэфиры 451
Типографский металл 414, 609 
Титан 525, 627—629 
Титановые белила 629 
Титаномагнетиты 628 
Тол 461
Толуол 459, 461 
Топаз 495 
Топливо 158 сл.
Торий 623, 624 
Торф 432, 433
Трансурановые элементы 106, 

107,623 
Трепел 495, 502 
Трилон Б 569 
Тринитротолуол 461 
Тритий 101, 108, 330 
Тройная точка 202 
Тротил 461 
Тулий 621
Турнбулева синь 671 
Тяжелая вода 204, 205 
Углеводороды 450, 452 сл.

ароматизация 460 
ароматические 459 сл. 
ацетиленовые 456 сл. 
галогенпроизводные 450, 452,461, 

463, 464
дегидрирование (дегидрогенизация)

456
крекинг 456, 457
ненасыщенные (непредельные) 455 

сл.
предельные 452—455 
циклические 458, 459 
этиленовые 455—458 
Углеводы 475 сл.
Углерод 417 сл. 
аллотропия 418—422 
аморфный 421, 422 
диоксид 194, 215, 361, 423, 424 
монооксид 194, 423, 428—430 
Уголь
активный 312, 313, 422 
древесный 422, 434 
ископаемый 432, 434 
костяной 422
Угольная кислота 231, 424, 425 
Удобрения минеральные 401, 402, 

409, 410 
Уксусная кислота 231, 471, 472 
Уксусный альдегид 468, 470 
Ультрамикроскоп 307 
Ультрафильтры 307 
Уравнение(я)
Вант-Гоффа 218 
де Бройля 68, 69 
ионно-молекулярные 237 сл. 
Клапейрона — Менделеева 28 
Планка 62
термохимические 160 
химические 45 
Уравнение(я)
Шредингера 69 
Эйнштейна 16, 100



электрохимические 265 сл.
Уран 623—625 
Уранаты 625 
Урапил 625 
Уранинит 624 
Урановая кислота 625 
Фаза 163 
дисперсная 296
Фенол(ы) 450, 464, 465, 467, 468, 489
Феноляты 465
Фенопласты 489
Ферменты 172, 436
Фермий 623
Ферраты 671
Феррит 653
Ферриты 620, 621, 671
Феррованадий 631
Ферротитан 629
Феррохром 633
Фильтры мембранные 307
Флотация 523
Флюсы 522, 659
Формалин 470
Формальдегид 470, 489
Фосген 430
Фосфаты 407, 408
Фосфин 406
Фосфоний 406
Фосфор 384, 403 сл.
аллотропия 404, 405
оксиды 407
Фосфористая кислота 407 
Фосфорит 403, 594 
Фосфорные кислоты 231, 401 сл. 
Фотоны 62 
Фототек 62
Фотоэлектрический эффект 62, 63 
Франции 60, 543—545 
Фреоны 346, 464 
Фруктоза 475, 476 
Фтор 338 сл.
кислородные соединения 194,353

Фторапатит 340 
Фторид(ы)350 
азота 387
кислорода 194, 353 
Фторобериллаты 591 
Фтороводород 194, 231, 347 сл. 
Фторопласт см. Тефлон 
Фторосиликаты 495 
Фунгициды 464 
Халькозин 552 
Халькопирит 552 
Хастеллой 673
Хелатпые соединения 568, 569 
Хемосорбция 310 
Химическая кинетика 165 
Химическая связь 109 сл. 
в комплексных соединениях 
575 сл. водородная 147—149, 199,

200, 349, 464 
донорно-акцепторная 125 сл. 
ионная 113, 143 сл. 
ковалентная 115 сл. 
металлическая 517 
многоцентровая 133 сл., 463, 612 
направленность 127 сл. 
насыщаемость 126 
неполярная 118 сл. 
полярная 118 сл.
Химические источники

электрической энергии 263 сл. 
Химические реакции гомогенные 164 
гетерогенные 164, 172, 173 
каталитические 170—172 
необратимые 176 
обратимые 176 сл. 
скорость 163 сл. 
тепловой эффект 158 сл. 
цепные 173—175 
экзотермические 159 
эндотермические 159 
Хлор 338 сл. 
гидролиз 353,354



кислородные соединения 194, 353 
сл.

нитрид 387
растворимость 215
Хлораты 355, 356
Хлориды 351
Хлорин 486
Хлористая кислота 356
Хлориты 356
Хлорная
вода 342
известь 355
кислота 356, 357
Хлорноватая кислота 356
Хлорноватистая кислота 353—355
Хлороводород 174, 194, 234, 347 сл.
Хром 633 сл.
Хроматография 315—318 
Хроматы 635 
Хромистый железняк 633 
Хромовая кислота 635 
Хрусталь 495, 499 
Царская водка 400 
Цезий 543 сл.
Целестин 599 
Целлюлоза 478—480 
Цемент 501, 502 
глиноземистый 502 
кислотоупорный 502 
магнезиальный 593 
Цементация 664 
Цементит 653, 654 
Цепные реакции 108, 173—175 
Церий 621 
Цианиды 431 
Циановодород 231, 431 
Циклоалканы 458 
Циклопарафины 458 
Цинк 599 сл. 
гидрокспд 242, 603 
Цинкаты 603
Цинковая обманка 367, 600

Цинковый купорос 603 
Циркаллои 630 
Цирконий 524, 627, 630 
Число
координационное 154,564, 566 
массовое 99
октановое 454, 455 Чугун 652, 657— 

660, 666, 667 
белый 666
высокопрочный 666, 667
ковкий 667
Чугун
производство 658—660 
серый 666 
Шеелит 640 
Шлаки 522, 659, 660 
Щавелевая кислота 472 
Щелочи 41
Щелочноземельные металлы 588 сл. 
Щелочные металлы 543 сл.
Эбонит 369
Эбуллиоскопическая постоянная 222 
Эвтектический сплав (эвтектика) 528 
Эвтектоид 655, 656 
Эйнштейний 107, 623 
Эквивалент 29—31 
Эквивалентная масса 29, 34, 43, 44 
Экзотермические реакции 159 
Экстракция 213 
Электрод(ы) 
водородный 272, 273 
каломельный 273, 274 
стеклянные 315 
хлорсеребряный 274 
Электродвижущая сила 267, 268 
Электродные потенциалы 270 сл. 
Электрокинетические явления 318, 

320
Электрокинетический потенциал 319 
Электролиз 285 сл. 
Электролитическая диссоциация 225 

сл.



Электролитическое рафинирование 
291,292 

Электролиты 225 сл. 
сильные 228, 229, 232—234 
слабые 228—232 
Электрон(ы) 55 
возбужденное состояние 84 
волновая функция 69, 70 
дифракция 68 
заряд 55
корпускулярно-волновая 

двойственность 67—69 
разрыхляющие 139 
связывающие 138 
энергетические подуровни 75 
уровни 73
Электронные облака 70, 74 сл. 
гибридные 129 сл. 
граничная поверхность 7& 
формы 74 сл.
Электронный 
газ 517
захват 102, 103 
Электронография 68 
Электроосмос 318 
Электроотрицателы-юсть 118, 119 
Электрофорез 318 
Электроэкстракция 191 
Элемент(ы)
гальванические 264 сл., 601, 602 См.

также Аккумуляторы 
переходные 90, 625 сл. 
распространенность в природе 20 
химический 18, 19, 101 
Элементогранические соединения 

437, 451,455 
Элюенты 313 
Элюция 313 
Эмульсии 298 
Энант 490
Эндотермические реакции 159 
Энергия

активации 167 
атомизации 283 
внутренняя 158, 187, 188 
Гиббса 191 сл., 208, 267, 269— 272, 

300, 301, 395,429,526,653 
ионизации 95 сл. 
поверхностная 300 
разрыва связи 109 
расщепления 576, 577 
свободная 191 
Энтальпия 188, 189 
образования 194 
Энтропия 189 сл.
Эрбий 621
Этан 440, 441, 443, 453 
Этанол 466, 467 
Этерификация 473 
Этилен 442—445, 435, 457, 458, 467, 

484, 485 
Этиленгликоль 467 
Эфир(ы)
гидролиз 473—475 
диэтиловый 468 
петролейный 453 
простые 450, 468 
сложные 451, 465, 173 сл.
Эффект
Зеемана 80
Ребнндера 329
фотоэлектрический 62, 63
Эффективный заряд атома 119
Ядерные
реакции 105 сл., 175 
силы 99
Ядохимикаты 464
Ядро атомное см. Атомное ядро
Яшма 495



Предисловие 
к двадцать четвертому изданию

В настоящем издании значения относительных атомных масс 
приведены в соответствии с данными Комиссия по атомным весам 
и И Ю П А К  за 1983 г. Сведения о производстве химических продук
тов в СССР даны, как правило, по состоянию на 1 января 1985 г.

С целью приближения обозначений физических величин к реко
мендуемым Комиссией по электрохимии и ИЮ ПАК электродный 
потенциал, как это уже принято в некоторых отечественных руко
водствах по электрохимии, обозначен буквой <В вместо ранее при
менявшейся буквы ф; соответственно для стандартного электрод
ного потенциала принято обозначение <$°. При этом обозначения 
электродвижущей силы и ее стандартного значения остаются 
прежними (Е  и Е°).

Исправлены также опечатки, замеченные в предыдущем изда
нии книги.

Предисловие 
к двадцать третьему изданию

В продолжение частичной переработки книги Н. JT. Глинки 
«Общая химия», связанной с переходом к единицам физических 
величин СИ, в настоящем издании уточнен ряд понятий и определе
ний; в частности, более строго изложены §§ 9 и 10, а такж е 
§ 74, посвященный способам выражения состава растворов. 
Д л я  удобства читателей в приложении приведены краткие сведе
ния о единицах СИ, таблицы для пересчета некоторых внесистем
ных единиц, а также значения важнейших физических постоянных. 
Номенклатура неорганических соединений (§ 15) рассмотрена с 
учетом рекомендаций Международного союза теоретической и при
кладной химии (И Ю ПА К). М атериал §§ 72 и 78 дополнен кратким 
описанием некоторых перспективных методов опреснения воды.

Из предисловия 
к шестнадцатому изданию

Учебник профессора Н. Л. Глинки «Общая химия» выдержал 
при жизни автора двенадцать изданий и три после его смерти. 
По этому учебнику знакомились с химией многие поколения сту
дентов, им пользовались школьники при углубленном изучении 
химии, к нему часто прибегали специалисты нехимических профес
сий. Все издания этой книги неизменно пользовались большой по
пулярностью. Это не удивительно, ибо учебник обладал важными 
достоинствами. Автор умел ясно, последовательно и логично изла
гать учебный материал. Кроме того, книга была своего рода крат
кой энциклопедией общей химии — в ней нашли отражение многие
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вопросы химии, в том числе и такие, которые выходили за рамки 
программы нехимических вузов.

Однако к настоящему времени назрела потребность в суще
ственной переработке учебника Н. Л. Глинки. Необходимость этого 
связана, в первую очередь, с тем, что на протяжении последних 
десятилетий химическая промышленность СССР бурно р азви ва
лась, в результате чего резко усилилось проникновение химии в 
другие отрасли народного хозяйства и возросла ее роль в подго
товке специалистов многих профессий. Этот период времени х а 
рактеризовался также колоссальным ростом объема фактического 
материала химии, что заставляет по-новому подойти к его отбору 
для учебника. Наконец, интенсивно продолжался процесс превра
щения химии из эмпирической науки в область естествознания, 
покоящуюся на строгих научных основах, — прежде всего, на сов
ременных представлениях о строении вещества и на идеях термо
динамики. Все эти обстоятельства привели к существенному изме
нению школьной программы по химии, в которой теперь преду
смотрено изучение ряда вопросов, рассматривавшихся ранее лишь 
в высшей школе.

В настоящем издании расширены разделы, посвященные строе
нию вещества и учению о растворах; кратко рассмотрены основ
ные идеи химической термодинамики и методы простейших химико
термодинамических расчетов; подробнее, чем в предыдущих изда
ниях, изложены вопросы, связанные с окислительно-восстанови
тельными процессами и со свойствами металлов и сплавов. При 
этом общий план построения учебника сохранен в основном преж
ним.

Заново или почти заново написаны главы III, IV (канд. хим. 
наук В. А. Рабинович), V (канд. хим. наук П. Н. Соколов), VI, 
IX (В. А. Рабинович и П. Н. Соколов), X (докт. хим. наук 
А. В. М аркович), XVIII (докт. хим. наук А. И. Стеценко). 
Главы I, VII, XI, XV, XVII, XXII переработаны и дополнены 
П. Н. Соколовым, II — В. А. Рабиновичем, VIII, XIII, XIV, XIX, 
XX, XXI — В. А. Рабиновичем и П. Н. Соколовым, XII — канд. хим. 
наук К. В. Котеговым, раздел «Органические соединения» 
,(гл. X V ] — канд. хим. наук 3, Я. Хавиным.



ВВЕДЕНИЕ

1. Материя и ее движение. Химия относится к числу естест
венных наук, изучающих окружающий нас мир со всем богатст- 
вом его форм и многообразием происходящих в нем явлений.

Вся природа, весь мир объективно существуют вне и незави
симо от сознания человека. Мир материален; все существующее 
представляет собой различные виды движущейся материи, кото
р ая  всегда находится в состоянии непрерывного движения, изме
нения, развития. Движение, как постоянное изменение, присуще 
материи в целом и каждой мельчайшей ее частице.

Формы движения материи разнообразны. Нагревание и охлаж 
дение тел, излучение света, электрический ток, химические пре
вращения, жизненные процессы — все это различные формы дви
жения материи. Одни формы движения материи могут переходить 
в другие. Так, механическое движение переходит в тепловое, теп
ловое в химическое, химическое в электрическое и т. д. Эти пере
ходы свидетельствуют о единстве и непрерывной связи качест
венно различных форм движения.

При всех разнообразных переходах одних форм движения 
в другие точно соблюдается основной закон природы — закон веч
ности материи и ее движения. Этот закон распространяется на 
все виды материи и все формы ее движения; ни один вид материи 
и ни одна форма движения не могут быть получены из ничего 
и превращены в ничто. Это положение подтверждено всем мно
говековым опытом науки.

Отдельные формы движения материи изучаются различными 
науками: физикой, химией, биологией и другими. Общие же з а 
коны развития природы рассматриваются материалистической 
диалектикой.

2. Вещества и их изменения. Предмет химии. Каждый отдель
ный вид материи, обладающий при данных условиях определен
ными физическими свойствами, например вода, железо, сера, из
весть, кислород, в химии называют в е щ е с т в о м .  Так, сера — это 
хрупкие кристаллы светло-желтого цвета, нерастворимые в воде; 
плотность серы 2,07 г /см 3, плавится она при 112,8°С. Все это — 
характерные физические свойства серы.

Д л я  установления свойств вещества необходимо иметь его воз
можно более чистым. Иногда д аж е очень малое содержание при
меси может привести к сильному изменению некоторых свойств 
вещества. Например, содержание в цинке лишь сотых долей про
цента железа или меди ускоряет его взаимодействие с соляной 
кислотой в сотни раз (см. стр. 539).

Вещества в чистом виде в природе не встречаются. Природные 
вещества представляют собой смеси, состоящие иногда из очень
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большого числа различных веществ. Так, природная вода всегда 
содержит растворенные соли и газы. Когда одно из веществ со
держится в смеси в преобладающем количестве, то обычно вся 
смесь носит его название.

Вещества, выпускаемые химической промышленностью, — х и 
м и ч е с к и е  п р о д у к т ы  — такж е содержат какое-то количество 
примесей. Д ля  указания степени их чистоты существуют специаль
ные обозначения (квалификации): технический (техн.), чистый 
(ч.), чистый для анализа (ч. д. а) ,  химически чистый (х. ч.) и осо
бо чистый (о. ч.). Продукт квалификации «технический» обычно 
содержит значительное количество примесей, ч.— меньше, 
ч. д. а.— еще меньше, х. ч.— меньше всего. С маркой о. ч. выпус
каются лишь некоторые продукты. Допустимое содержание при
месей в химическом продукте той или иной квалификации уста
навливается специальными государственными стандартами 
(ГОСТами).

Чистое вещество всегда однородно, смеси же могут быть одно
родными или неоднородными. Однородными называют смеси, в 
которых ни непосредственно, ни при помощи микроскопа нельзя 
обнаружить частиц этих веществ вследствие ничтожно малой их 
величины. Такими смесями являются смеси газов, многие ж идко
сти, некоторые сплавы.

Примерами неоднородных смесей могут служить различные 
горные породы, почва, мутная вода, пыльный воздух. Не всегда 
неоднородность смеси сразу заметна, в некоторых случаях ее 
можно обнаружить только при помощи микроскопа. Например, 
кровь с первого взгляда кажется однородной красной жидкостью, 
но при рассматривании ее в микроскоп видно, что она состоит из 
бесцветной жидкости, в которой плавают красные и белые тельца.

Повседневно можно наблюдать, что вещества подвергаются 
различным изменениям: свинцовая пуля, вылетевшая из ствола 
винтовки, ударяясь о камень, нагревается так сильно, что свинец 
плавится, превращаясь в жидкость; стальной предмет во влажном 
воздухе покрывается ржавчиной; дрова в печи сгорают, оставляя 
лишь небольшую кучку золы, опавшие листья деревьев постепенно 
истлевают, превращаясь в перегной, и т. д.

При плавлении свинцовой пули ее механическое движение пе
реходит в тепловое движение, но этот переход не сопровождается 
химическим изменением свиица — твердый и жидкий свинец пред
ставляют собой одно и то ж е вещество.

Иначе обстоит дело, когда свинец в результате продолжитель
ного нагревания на воздухе превращается в оксид свинца (глёт). 
В этом случае вместо свинца получается новое вещество с дру
гими свойствами. Точно так же при ржавлении стали, горении 
дров, гниении листьев образуются новые вещества.

Явления, при которых из одних веществ образуются другие, 
новые вещества, называются х и м и ч е с к и м и .  Изучением таких
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явлений занимается х и м и я .  Химия  — это наука о превращениях  
веществ. Она изучает состав и строение веществ, зависимость 
свойств веществ от их состава и строения, условия и пути пре
вращ ения одних веществ в другие.

■Химические изменения всегда сопровождаются изменениями 
физическими. Поэтому химия тесно связана с физикой. Химия 
также связана и с биологией, поскольку биологические процессы 
сопровождаются непрерывными химическими превращениями. Од
нако химические явления не сводятся к физическим процессам, а 
биологические— к химическим и физическим: каждая форма дви
жения материи имеет свои особенности.

3. Значение химии. Химия в народном хозяйстве СССР. В со
временной жизни, особенно в производственной деятельности че
ловека, химия играет исключительно важную роль. Нет почти 
ни одной отрасли производства, не связанной с применением хи
мии. Природа дает нам лишь исходное сырье — дерево, руду, 
нефть и др. Подвергая природные материалы химической перера
ботке, получают разнообразные вещества, необходимые для сель
ского хозяйства, для изготовления промышленных изделий и для 
домашнего обихода — удобрения, металлы, пластические массы, 
краски, лекарственные вещества, мыло, соду и т. д. Д л я  химиче
ской переработки природного сырья необходимо знать общие з а 
коны превращения веществ, а эти знания дает химия.

В царской России не существовало крупной химической про
мышленности. Это сильно сказывалось на состоянии русской 
химической науки, не имевшей материальной базы для своего р а з 
вития. Научные исследования лишь в редких случаях встречали 
поддержку со стороны государства. Однако, несмотря на крайне 
неблагоприятные условия работы, русские ученые-химики внесли 
крупнейший вклад в мировую химическую науку.

Великая Октябрьская революция создала все условия для сво
бодного развития науки. Уже в первые годы существования моло
дой Советской республики, в тяжелые годы разрухи и граж дан
ской войны, химической науке была оказана правительством 
громадная помощь: были организованы первые научно-исследова
тельские институты и лаборатории, число которых в дальнейшем 
стало быстро возрастать. Во много раз увеличилось и количество 
химических учебных заведений. Развернулась в крупных масш та
бах научно-исследовательская работа, охватывающая все отрасли 
химии.

За годы предвоенных пятилеток в СССР практически заново 
было создана мощная химическая промышленность. Были по
строены горнохимические комбинаты, заводы' минеральных удоб
рений, синтетического аммиака, синтетического каучука, п ла
стических масс и др. К 1941 г. химическая промышленность по вы
пуску продукции превысила дореволюционный уровень более чем 
в 20 раз.
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В послевоенные годы значительно расширились такие отрасли 
химической промышленности, как азотная, калийная, пластиче
ских масс, синтетического каучука, органического синтеза, хлора 
и его производных. Было создано производство синтетических во
локон, синтетического этилового спирта, органических препаратов 
для борьбы с вредителями сельскохозяйственных культур и др.

Развитие химической промышленности — одно из важнейших 
условий технического прогресса. Применение химических материа
лов дает возможность увеличивать количество выпускаемой про
дукции и повышать ее качество. Поэтому народнохозяйственные 
планы Советского Союза и предусматривают преимущественные 
темпы развития химической промышленности.

Так, принятые XXVII съездом КПСС «Основные направления 
экономического и социального развития СССР на 1986— 1990 годы 
и на период до 2000 года» предусматривают увеличение общего 
производства промышленной продукции за пятилетие на 21— 24 %, 
тогда как производство продуктов химической и нефтехимической 
промышленности возрастет за этот же срок на 30—32 %. При этом 
будет значительно расширен ассортимент химических продуктов и 
повышено их качество. Эти задачи будут решаться на основе 
технического перевооружения химической промышленности, р азр а 
ботки новых технологических процессов, внедрения в производство 
достижений современной химической науки.

Развитие химической индустрии будет обеспечивать все воз
растающие темпы х и м и з а ц и и  н а р о д н о г о  х о з я й с т в а  — 
прогрессирующего применения химических материалов и продук
тов в промышленности и сельском хозяйстве, а такж е широкого 
использования химических методов производства во всех отраслях 
народного хозяйства.

Г л а в а  АТОМНО-МОЛЕКУЛЯРНОЕ
I УЧЕНИЕ

Представление о том, что вещество состоит из отдельных, очень 
малых частиц,— а т о м н а я  г и п о т е з а  — возникло еще в древ
ней Греции. Однако создание научно обоснованного атомно-мо- 
лекулярного учения стало возможным значительно позже — в 
XVIII — XIX веках, когда физика стала базироваться на точном 
эксперименте. В химию количественные методы исследования 
были введены М. В. Ломоносовым во второй половине XVIII века.

М и х а и л  В а с и л ь е в и ч  Л о м о н о с о в  родился 8  ноября 1711 г. в де
ревне М ишанннской близ с. Х олмогоры А рхангельской губ. в семье ры бака- 
пом ора. Обучивш ись чтению и письму у  односельчанина, Л ом оносов скоро пе
речитал все книги, какие только мог достать в деревне. О гром ная лю бозн атель
ность и страстная  тяга к знанию  побудили его в возрасте 19 лет  покинуть 
родную  деревню, Зимою 1730 г. Л ом оносов пешком и почти без денег отпра-.
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вился в М оскву, где добился зачисления в С л а
вяногреколатинскую  академию  — единственное 
в то врем я в М оскве высшее учебное завед е
ние.

Б лестящ ие способности и упорный труд 
позволили Л ом оносову за четыре года пройти 
програм м у семи классов академии. В числе 
двенадцати  лучш их учеников он был переведен 
в П етербург д л я  обучения при А кадемии 
наук.

М еньш е чем через год после переезда в 
П етербург Л омоносов был неправлен за гр а 
ницу для  изучения металлургии и горного 
дела. В 1741 г. после возвращ ения на родину 
Л ом оносов был назначен адъю нктом А каде
мии по физическому классу, а вскоре стал  про
фессором химии и членом Российской А каде
мии наук.

Л ом оносов принадлеж ал к числу тех ред
ких, исклю чительно одаренных натур, научные 
идеи которы х на многие десятилетия опере
ж аю т  свою эпоху. Его кипучая научная и п р ак
тическая деятельность отличалась поразитель
ной ш иротой и разносторонностью. По словам  
академ ика В авилова: «Достигнутое им одним в областях физики, химии, астро
номии, приборостроения, геологии, географии, язы кознания, истории достойно 
было бы деятельности целой Академии».

Л ом оносов впервые определил химию к ак  науку «об изменениях, происхо
дящ их в смеш анном теле». Эту науку Л ом оносов представлял себе как  химиче
ские ф акты , объединенные математическим способом излож ения и приведенные 
в систему на основе представлений о строении вещ ества. Точные опыты с чис
ты м и вещ ествам и, с применением «меры и весов», долж ны  сопровож даться 
теоретическим анализом  результатов. О передив иа десятилетия своих соврем ен
ников, Л ом оносов разработал  корпускулярную  теорию строения вещ ества, пред
восхитивш ую  современное атом но-м олекулярное учение.

Л ом оносов считал своей «главной профессией» химию, но он был в то ж е 
врем я я первым замечательны м русским физиком. Ясно представляя необходи
мость тесной связи м еж ду химией н физикой, он считал, что химию следует 
изучать при помощ и физики и что химические анализы  могут получить п р а
вильное истолкование только на основе физических законов. П рименяя физику 
для  объяснения химических явлений, Л ом оносов залож ил основы новой нау
ки — физической химии.

Л ом оносов был не только гениальным естествоиспытателем, но и филосо- 
ф ом -м атериалистом . Рассм атривая явления природы, он реш ал основной вопрос 
ф илософии — об отношении мышления к бытию — материалистически.

По настоянию  Л омоносова и по его проекту в 1755 г. был открыт первый 
в России М осковский университет, ставш ий впоследствии одним из центров 
русского просвещ ения и пауки.

4. Закон сохранения массы. Ломоносов создал при Академии 
наук химическую лабораторию. В ней он изучал протекание хими
ческих реакций, взвешивая исходные вещества и продукты реак
ции. При этом он установил з а к о н  с о х р а н е н и я  м а с с ы  
(в ес а ) :

1 Масса (вес) веществ, вступающих в реакцию, равна мас
се (весу) веществ, образующихся в результате реакции.

Михаил Васильевич Л о м о к сс о з  
{1/11— 17651
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Ломоносов впервые сформулировал 
этот закон в 1748 г., а эксперимен
тально подтвердил его на примере об- 
жигания металлов в запаянных сосу
дах в 1756 г.

Несколько позже (1789 г.) закон 
сохранения массы был независимо от 
Ломоносова установлен французским 
химиком Лавуазье, который показал, 
что при химических реакциях сохра
няется не только общая масса ве
ществ, но и масса каждого из элемен
тов, входящих в состав взаимодей
ствующих веществ.

А н т у а н  Л о р а и  Л а в у а з ь е ,  выдаю-' 
щ ийся ф ранцузский ученый, родился 26 а в 
густа 1743 г. в П ариж е. Он, как  и Л ом оносов, 
последовательно применял для реш ения ос
новных проблем химии теоретические пред

ставления и методы своего времени, что позволило достигнуть очень важ ны х н а 
учных результатов.

Больш ой заслугой Л ав у азье  является  приведение в систему огромного ф ак 
тического м атериала, накопленного химией. Он разработал  (вместе с трем я 
другими французскими химиками) рациональную  химическую номенклатуру, 
произвел точную классификацию  всех известных в то время вещ еств (элементов 
и химических соединений).

В 1905 г. А. Эйнштейн (см. стр. 63) показал, что между мас
сой тела (т)  и его энергией (Е ) существует связь, вы раж аем ая 
соотношением

Е  — т с 2

где с — скорость света в вакууме, 2,997925- 108 м - с-1 (или при
ближенно 300 000 км /с ) .  Это у р а в н е н и е  Э й н ш т е й н а  спра
ведливо как для макроскопических тел, так и для частиц микро
мира (например, электронов, протонов). При химических реакциях 
всегда выделяется или поглощается энергия (см. § 54). Поэтому 
при учете массы веществ необходимо принимать во внимание при
рост или убыль ее, отвечающие поглощению или выделению 
энергии при данной реакции. Однако из-за громадного значения 
величины с2 тем энергиям, которые выделяются или поглощаются 
при химических реакциях, отвечают очень малые массы, лежащ ие 
вне пределов возможности измерений *. Поэтому при химических 
реакциях можно не принимать во внимание ту массу, которая при
носится или уносится с энергией.

Антуан Лоран Лавуазье 
11743—1794J

* Н апример, при образовании из водорода и хлора одного м оля хлорово- 
дорода (36,461 г) вы деляется энергия, соответствую щ ая массе около 10~ 9  г,
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5. Основное содержание атомно-молекулярного учения. Основы 
атомно-молекулярного учения впервые были изложены Ломоносо
вым. В 1741 г. в одной из своих первых работ — «Элементы мате
матической химии» — Ломоносов сформулировал важнейшие поло
жения созданной нм так называемой корпускулярной теории строе
ния вещества.

С огласно представлениям Л ом оносова, все вещ ества состоят из мельчайш их 
«нечувствительных» частичек, физически неделимых и обладаю щ их способно
стью взаим ного сцепления. С войства вещ еств обусловлены свойствами этих 
частичек. Л ом оносов различал два вида таких  частиц: более мелкие — «элем ен
ты», соответствую щ ие атомам в современном понимании этого термина, и более 
крупные — «корпускулы», которые мы назы ваем  теперь молекулами.

К а ж д а я  корпускула имеет тот ж е состав, что и все вещ ество. Химически 
различны е вещ ества имеют и различные по составу корпускулы. «Корпускулы  
однородны, если состоят из одинакового числа одних и тех же элементов, со
единенных одинаковы м образом», и «корпускулы  разнородны, когда элементы  
их различны и соединены различным образом  или в различном числе».

И з приведенных определений видно, что причиной различия вещ еств Л о 
моносов считал не только различие в составе корпускул, но и различное р ас 
полож ение элементов в корпускуле.

Л ом оносов подчеркивал, что корпускулы  движ утся согласно законам  ме
ханики; без движ ения корпускулы не могут сталкиваться друг о другом  или 
как-либо иначе действовать друг на друга и изменяться. Т ак как  все измене
ния вещ еств обусловливаю тся движ ением  корпускул, то химические превращ е
ния долж ны  изучаться не только м етодам и химии, но и методами физики и 
м атематики.

За 200 с лишним лет, протекшие с того времени, когда жил и 
работал Ломоносов, его идеи о строении вещества прошли всесто
роннюю проверку, и их справедливость была полностью подтверж
дена. В настоящее время на атомно-молекулярном учении бази
руются все наши представления о строении материи, о свойствах 
веществ и о природе физических и химических явлений.

В основе атомно-молекулярного учения лежит принцип д и с 
к р е т н о с т и  (прерывности строения) вещества: всякое вещество 
не является чем-то сплошным, а состоит из отдельных очень малых 
частиц. Различие между веществами обусловлено различием 
между их частицами; частицы одного вещества одинаковы, час
тицы различных веществ различны. При всех условиях частицы 
вещества находятся в движении; чем выше температура тела, тем 
интенсивнее это движение.

Д л я  большинства веществ частицы представляют собой моле
кулы. М олекула  — наименьшая частица вещества, обладающая его 
химическими свойствами. Молекулы в свою очередь состоят из 
атомов. Атом — наименьшая частица элемента, обладающая его 
химическими свойствами. В состав молекулы может входить раз
личное число атомов. Так, молекулы благородных газов одно- 
атомны, молекулы таких веществ, как водород, азо т ,— двухатом
ны, воды — трехатомны и т. д. Молекулы наиболее сложных 
веществ — высших белков, и нуклеиновых кислот — построены из
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такого количества атомов, которое измеряется сотнями тысяч. При 
этом атомы могут соединяться друг с другом не только в различ
ных соотношениях, но и различным образом. Поэтому при сравни
тельно небольшом числе химических элементов число различных 
веществ очень велико.

Н ередко у учащ ихся возникает вопрос, почему молекула данного вещ ества 
не о бладает  его физическими свойствам и. Д л я  того чтобы лучш е понять ответ 
на этот вопрос, рассмотрим несколько физических свойств вещ еств, иапример 
тем пературы  плавления и кипения, теплоемкость, механическую прочность, твер 
дость, плотность, электрическую  проводимость.

Такие свойства, как  тем пературы  плавления п кипения, м еханическая проч
ность и твердость, определяю тся прочностью  связи м еж ду м олекулам и в д а н 
ном вещ естве при данном его агрегатном  состоянии; поэтому применение 
подобны х понятий к отдельной м олекуле не имеет смысла. П лотность — это свой
ство, которым отдельная м олекула обладает и которое мож ио вычислить. О д 
нако плотность молекулы всегда больше плотности вещ ества (д а ж е  в твердом 
состоянии), потому что в лю бом вещ естве м еж ду молекулами всегда имеется 
некоторое свободное пространство. А такие свойства, как  электрическая прово
димость, теплоемкость, определяю тся не свойствами молекул, а структурой ве 
щ ества в целом. Д л я  того чтобы убедиться в этом, достаточно вспомнить, что 
эти свойства сильно изменяю тся при изменении агрегатного состояния вещ е
ства, тогда как  молекулы при этом ие претерпеваю т глубоких изменений. Т а 
ким образом , понятия о некоторых физических свойствах ие применимы к о т 
дельной молекуле, а о других — применимы, но сами этн свойства по своей 
величине различны для молекулы и д л я  вещ ества в целом.

Не во всех случаях частицы, образующие вещество, представ
ляют собой молекулы. Многие вещества в твердом и жидком со
стоянии, например большинство солей, имеют не молекулярную, 
а ионную структуру. Некоторые вещества имеют атомное строение. 
Строение твердых тел и жидкостей более подробно будет рассмот
рено в главе V, а здесь лишь укаж ем на то, что в веществах, имею
щих ионное или атомное строение, носителем химических свойств 
являю тся не молекулы, а те комбинации ионов или атомов, кото
рые образуют данное вещество.

6. Простое вещество и химический элемент. Одним из первых 
химиков, указавших на необходимость различать понятия п р о 
с т о г о  ( э л е м е н т а р н о г о )  в е щ е с т в а  и х и м и ч е с к о г о  
э л е м е н т а ,  был Дмитрий Иванович Менделеев.

В самом деле, каждое простое вещество характеризуется опре
деленными физическими и химическими свойствами. Когда какое- 
нибудь простое вещество вступает в химическую реакцию и обра
зует новое вещество, то оно при этом утрачивает большинство 
своих свойств. Например, железо, соединяясь с серой, теряет ме
таллический блеск, ковкость, магнитные свойства и др. Следова
тельно, в сульфиде железа нет ж елеза, каким мы знаем его в виде 
простого вещества. Но так как  из сульфида железа при помощи 
химических реакций можно снова получить металлическое железо, 
то химики говорят, что в состав сульфида железа входит э л е 
м е н т  железо, понимая под этим тот материал, из которого со
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стоит металлическое железо. Подобно железу, и сера находится 
в сульфиде железа не в виде хрупкого желтого горючего вещества 
серы, а в виде э л е м е н т а  серы. Точно так  же водород и кисло
род, входящие в состав воды, содержатся в воде не в виде газооб
разных водорода и кислорода с их характерными свойствами, а в 
виде э л е м е н т о в  — водорода и кислорода. Если же эти элемен
ты находятся в «свободном состоянии», т. е. не связаны химически 
ни с каким другим элементом, то они образуют простые вещества.

Химический элемент можно определить как вид атомов, харак
теризующийся определенной совокупностью свойств*. При соеди
нении друг с другом атомов одного и того же элемента образуются 
простые вещества, сочетание же атомов различных элементов дает 
или смесь простых веществ, или сложное вещество.

Различие между простым веществом и элементом становится 
особенно ясным, когда мы встречаемся с несколькими простыми 
веществами, состоящими из одного и того же элемента.

Возьмем, например, кусок фосфора. Это — белое, полупрозрач
ное вещество, плавящееся при 44,2 °С, очень ядовитое; на воздухе 
в темноте фосфор светится и может самовоспламеняться. Фосфор —■ 
простое вещество, он не может быть разложен на другие вещества. 
Однако, если нагреть фосфор без доступа воздуха, то через некото
рое время его свойства изменятся; фосфор приобретает крас
но-фиолетовый цвет, перестает светиться в темноте, делается не
ядовитым и не самовоспламеняется на воздухе, причем эти новые 
свойства не исчезают по прекращении нагревания. Таким образом, 
несомненно происходит превращение одного вещества в другое, 
но превращение особое: взятое нами вещество не разлагается, и 
к нему ничего не присоединяется. Это заставляет признать оба 
вещества, как первоначально взятое, так и полученное после на
гревания, лишь различными формами существования одного и 
того же элемента фосфора в свободном состоянии; первое из них 
называется белым, а второе — красным фосфором.

Доказательством того, что белый и красный фосфор действитель
но представляют собой различные формы одного и того же эле
мента и состоят из одинаковых атомов, служит их отношение к 
кислороду: при нагревании в кислороде как белый, так и красный 
фосфор взаимодействуют с ним, образуя одно и то же вещество — 
фосфорный ангидрид. Следовательно, элемент фосфор в свободном 
состоянии может существовать в виде различных простых веществ.

Подобно фосфору, и многие другие элементы в свободном 
состоянии существуют в виде нескольких различных простых ве
ществ.

Существование химического элемента в виде нескольких про
стых веществ называется а л л о т р о п и е й ,  различные простые

* О пределение понятия «химический элемент», основанное на теории строе
ния атомов, дано  в § 35.
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вещества, образованные одним и тем же элементом, называются 
а л л о т р о п и ч е с к и м и  в и д о и з м е н е н и я м и  этого элемента. 
Явление аллотропии обусловлено в одних случаях тем, что моле
кулы различных аллотропических видоизменений состоят из раз
личного числа атомов, а в других — тем, что их кристаллы имеют 
различное строение. Так, белый фосфор состоит из молекул Р 4, 
а кристаллы красного имеют совершенно иную, полимерную струк
туру (см. § 145).

Элементы встречаются на Земле далеко не в одинаковых коли
чествах. Изучением их распространения в земной коре занимается 
г е о х и м и я ,  созданная в значительной мере трудами советских 
ученых В. И, Вернадского и А. Е. Ферсмана *.

Самым распространенным элементом земной коры является 
кислород. Второе место занимает кремний (27%-), затем следуют 
алюминий, железо, кальций, натрий, калий, магний и водород. Эти 
девять элементов составляют более 98 % массы земной коры, так 
что на долю всех остальных приходится менее 2 %. В эти 2 % вхо
дят и такие широко применяемые в народном хозяйстве элементы, 
как  медь, цинк, свинец, никель, сера, фосфор и др.

Д л я  характеристики распространенности элементов в земной 
коре Ферсман ввел понятие об атомных процентах, т. е. о процент
ном содержании в земной коре атомов элементов. Атомные про
центы и проценты по массе для одного и того же элемента различ
ны. Так, водород по числу его атомов в земной коре занимает 
третье место (17 %)> а по массе — девятое (1 %).

7. Закон постоянства состава. Закон кратных отношений. Глу
бокие идеи Ломоносова о строении вещества не были поняты со
временниками. Кроме того, опытная проверка этих его взглядов 
была невозможна в то время. Поэтому разработка атомно-молеку
лярного учения во второй половине XVIII века не продвинулась 
вперед. Д ля окончательного формирования этого учения не хватало 
знания законов, определяющих отношения между количествами 
веществ, реагирующих друг с другом и образующихся при хими
ческих реакциях. Эти законы были открыты лишь в конце X V I I I—■ 
начале XIX века.

* В л а д и м и р  И в а н о в и ч  В е р н а д с к и й  (1863— 1945), академ ик, л ау 
реат Государственной премии, крупнейш ий минералог и геохимик, один из осно
вателей  геохимии и ее ветви — биогеохимии, изучающей роль организм ов в гео
химических процессах, В. И. В ернадский посвятил много лет своей научной 
деятельности выяснению процессов м инералообразования и изучению состава 
земной коры. Труды В ернадского по радиоактивным минералам и рудам  м ало
распространенных металлов послуж или научной основой для развития в С С С Р 
промыш ленности редких металлов.

А л е к с а н д р  Е в г е н ь е в и ч  Ф е р с м а н  (1883— 1945), академ ик, л а у 
р еат  Ленинской и Государственной премий, ученик Вернадского. А. Е. Фер- 
смаи — автор ряда капитальных работ по геохимии; он провел огромную р а 
боту по разведке и изучению м инеральны х богатств С С С Р и открыл ряд  
м есторождений ценных ископаемых,
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В результате установления закона сохранения массы с конца 
XVIII века в химии прочно утвердились количественные методы 
исследования. Был изучен количественный состав многих веществ. 
При этом был установлен з а к о н  п о с т о я н с т в а  с о с т а в а :

Соотношения между массами элементов, входящих в со
став данного соединения, постоянны и не зависят от способа 
получения этого соединения.

Многие элементы, соединяясь друг с другом, могут образовать 
разные вещества, каждое из которых характеризуется определен
ным соотношением между массами этих элементов. Так, углерод 
образует с кислородом два соединения. Одно из них — оксид угле
р о д а ^ ) ,  или окись углерода — содержит 42,88 % (масс.) угле
рода*  и 57,12% (масс.) кислорода. Второе соединение — диоксид, 
или двуокись углерода — содержит 27,29 % (масс.) углерода и 
72,71 % (масс.) кислорода. И зучая подобные соединения, Д а л ь 
тон** в 1803 г. установил з а к о н  к р а т н ы х  о т н о ш е н и й :

Если два элемента образую т друг с другом несколько 
химических соединений, то массы одного из элементов, при
ходящиеся в этих соединениях на одну и ту же массу друго
го, относятся между собой как небольшие целые числа.

Дальтон придерживался атомной теории строения вещества. 
Открытие закона кратных отношений явилось подтверждением 
этой теории. Закон непосредственно свидетельствовал о том, что 
элементы входят в состав соединений лишь определенными пор
циями. Подсчитаем, например, массу кислорода, соединяющуюся 
с одним и тем же количеством углерода при образовании оксида 
углерода(II)  и диоксида углерода. Д л я  этого разделим друг на 
друга величины, выражающие содержание кислорода и угле
рода в том и в другом оксидах. Мы получим, что на одну еди
ницу массы углерода в диоксиде углерода приходится ровно в
2 раза больше кислорода, чем в оксиде углерода(II) .

Содержанке, % (масс.) Число единиц массы 
кислорода, приходящихся 

на одну единицу массы 
углерода

Соединение
углерода кислорода

О ксид у гл е р о д а (II) 
Д и оксид  углерода

42,88
27,29

57,12
72,71

1,33
2,66

* Здесь и ниже процентное соотнош ение масс будет обозначаться 
,% (м асс.), процентное соотношение о б ъ ем о в — % (об .).

** Д ж о н  Д а л ь т о н  (1766— 1844), английский ученый, работавш ий в об
ласти  ф изики, химии, метеорологии. И зучая свойства газов, открыл закон  п ар 
циальных давлений газов. Особенно велики заслуги  Д альтона  в развитии атом 
ной теории.
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Способность элементов вступать в соединения лишь определен
ными порциями свидетельствовала о прерывном строении веще
ства. Развивая  атомную теорию, Д альтон ввел близкое к современ
ному представление об атомах и об относительных атомных массах 
элементов; за единицу атомной массы он принял массу атома водо
рода как самого легкого. Он впервые в истории химии составил 
таблицу атомных масс, которая включала 14 элементов.

Законы  постоянства состава и кратны х отношений вы текаю т из атом но
м олекулярного учения. В ещ ества с молекулярной структурой состоят из оди на
ковых молекул. П оэтом у естественно, что состав таких вещ еств постоянен. При 
образовании из двух элементов нескольких соединений атомы этих элементов 
соединяю тся друг с другом в молекулы  различного, по определенного состава. 
Н априм ер, молекула оксида у гл е р о д а (II)  построена из одного атом а углерода 
и одного атом а кислорода, а в состав молекулы диоксида углерода входит один 
атом  углерода и два атом а кислорода. Ясно, что масса кислорода, при ходя
щ аяся  на одну и ту ж е массу углерода, во втором из этих соединений в 2  р а за  
больше, чем в первом.

В отличие от закона сохранения массы, справедливость которого 
полностью подтверждена открытиями, сделанными после его уста
новления, законы постоянства состава и кратных отношений ока
зались не столь всеобщими. В связи с открытием изотопов (§ 35)' 
выяснилось, что соотношение между массами элементов, входящих 
в состав данного вещества, постоянно лишь при условии постоян
ства изотопного состава этих элементов. При изменении изотопного 
состава элемента меняется и массовый состав соединения. Н апри
мер, тяж елая вода (§ 72) содержит около 20 % (масс.) водорода, 
а обычная вода лишь 11 %.

В начале XX века Н. С. Курнаков (см. стр. 536), изучая сплавы 
металлов, открыл с о е д и н е н и я  п е р е м е н н о г о  с о с т а в а .  
В этих соединениях на единицу массы данного элемента может 
приходиться различная масса другого элемента. Так, в соединении, 
которое висмут образует с таллием, на единицу массы таллия мо
жет приходиться от 1,24 до 1,82 единиц массы висмута.

В тридцатых годах XX века выяснилось, что соединения пере
менного состава встречаются не только среди соединений метал
лов друг с другом, но и среди других твердых тел, например, 
оксидов, соединений металлов с серой, азотом, углеродом, водо
родом.

Д л я  многих соединений переменного состава установлены 
пределы, в которых может изменяться их состав. Так, в диоксиде 
титана ТЮг на единицу массы титана может приходиться от 0,65 
до 0,67 единиц массы кислорода, что соответствует формуле 
TiOi,9_2,о. Конечно, такого рода формулы указывают не состав мо
л ек у л ы — соединения переменного состава имеют не молекуляр* 
ную, а атомную структуру, — а лишь отражают границы состава 
вещества.
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Пределы возможного изменения состава у различных соедине
ний различны. Кроме того, они изменяются с изменением темпера
туры.

Если два элемента образуют друг с другом несколько соеди
нений переменного состава, то в этом случае будет неприменим и 
закон кратных отношений. Например, титан образует с кислородом 
несколько оксидов переменного состава, важнейшими из которых 
являются TiOi,46-i,56 и T iO i,9_2,о. Ясно, что в этом и в подобных 
случаях закон кратных отношений не соблюдается.

Не соблю дается закон кратных отношений и в случае вещ еств, молекулы  
которы х состоят из большого числа атом ов. Н апример, известны углеводороды , 
имею щие форм улы  С 2 оН42 и С 2 1 Н 4 4 . Ч и сла единиц массы водорода, при ходя
щ ихся в этих и подобных им соединениях иа одну единицу массы углерода, 
относятся друг к другу как  целые числа, но назвать эти числа небольш ими 
нельзя.

8. Закон объемных отношений. Закон Авогадро. Первые коли-1 
чественные исследования реакций между газами принадлежат 
французскому ученому Гей-Люссаку, автору известного закона о 
тепловом расширении газов. Измеряя объемы газов, вступающих 
в реакцию и образующихся в результате реакции, Гей-Люссак 
пришел к обобщению, известному под названием з а к о н а  п р о 
с т ы х  о б ъ е м н ы х  о т н о ш е н и й  или «химического» закона Гей- 
Люссака:

Объемы вступающих в реакцию газов относятся друг к 
другу и к объемам образующихся газообразных продуктов 
реакции как небольшие целые числа.

Например, при взаимодействии 2 объемов водорода и 1 объема 
кислорода образуются 2 объема водяного пара.

Конечно, при этом предполагается, что все измерения объемов 
проведены при одном и том же давлении и при одной и той же 
температуре.

В 1811 г. итальянский физик Авогадро объяснил простые отно
шения между объемами газов, наблюдающиеся при химических 
реакциях, установив закон:

В равных объемах любых газов, взятых при одной и той 
же температуре и при одинаковом давлении, содержится 
одно и то же число молекул.

Этот закон (закон Авогадро) вводил в науку представление о 
м о л е к у л а х  как о мельчайших частицах вещества. При этом 
представление об атомах как  о мельчайших частицах элемента 
сохранялось. Авогадро особенно подчеркивал, что молекулы про
стых веществ отнюдь не должны быть тождественны с атомами: 
напротив, они обычно состоят из нескольких атомов данного эле
мента,
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Закон Авогадро позволил сделать выводы о числе атомов в мо
лекулах газов. В частности, на его основе было предположено, 
что молекулы таких газов, как водород, хлор, кислород, азот, со
стоят из двух атомов. Это предположение объяснило установлен
ные Гей-Люссаком отношения между объемами газов.

Закон Авогадро сыграл большую роль в установлении атомных 
масс элементов и молекулярных масс сложных веществ (см. § 10).

9. Атомные и молекулярные массы. Моль. Н а законе Авогадро 
основан важнейший метод определения молекулярных масс ве
ществ, находящихся в газообразном состоянии. Но прежде чем 
говорить об этом методе, следует сказать, в каких единицах вы 
раж аю т молекулярные и атомные массы.

П ри вычислениях атомных масс первоначально за  единицу массы принимали 
массу атом а водорода как  сам ого легкого элемента и по отношению к нему 
вы числяли массы атомов других элем ентов. Но так  как  атомны е массы  боль
ш инства элементов определяю тся, исходя из состава их кислородны х соедине
ний, то фактически вычисления производились по отношению к атомной массе 
кислорода, которая считалась равной 16; отношение м еж ду атомными м ассам и 
кислорода и водорода принимали равны м  16: 1 .  Впоследствии более точные 
измерения показали, что это отнош ение равно 15 ,874 :1  или 1 6 :1 ,0 0 7 9 . И зм е
нение атомной массы кислорода повлекло бы за  собой изменение атомных масс 
больш инства элементов. П оэтом у было решено оставить для кислорода атом 
ную массу 16, приняв атомную  массу водорода равной 1,0079.

Таким образом , за единицу атомной массы принималась Vie часть массы 
атом а кислорода, получивш ая название к и с л о р о д н о й  е д и н и ц ы ,  В д а л ь 
нейшем было установлено, что природный кислород представляет собой смесь 
изотопов (см. § 35), так  что кислородная единица массы характеризует среднее 
значение массы атомов природных изотопов кислорода. Д л я  атомной физики 
так а я  единица оказалась неприемлемой, и в этой отрасли науки за единицу 
атомной массы была принята Vie часть массы атом а кислорода !6 0 .  В результате 
оформились две ш калы атом ны х масс — х и м и ч е с к а я  и ф и з и ч е с к а я .  
Н аличие двух ш кал атомных масс создавал о  большие неудобства.

В 1961 г. принята единая ш кала относительных атомных масс, 
в основу которой положена 1/ м  часть массы атома изотопа угле
рода !2С, названная а т о м н о й  е д и н и ц е й  м а с с ы  (а. е. м.)*. 
В соответствии с этим в настоящее время относительной атомной 
массой (сокращенно— атомной массой) элемента называют отно
шение массы его атома к  ’/12 части массы атома 12 С. В современ
ной шкале относительные атомные массы кислорода и водорода 
равны соответственно 15,9994 и 1,00794.

Аналогично относительной м олекулярной  массой (сокращен
н о — молекулярной массой) простого или сложного вещества на 
зывают отношение массы его молекулы  к  !/ , 2 части массы ато
м а 12 С. Поскольку масса любой молекулы равна сумме масс состав
ляющих ее атомов, то относительная молекулярная масса равна 
сумме соответствующих относительных атомных масс. Например, 
молекулярная масса воды, молекула которой содержит два атома

* 1 а. е, м, =  1 ,66-Ю -2? кг<
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водорода и один атом кислорода, равна: 1 ,0 0 7 9 - 2 +  15,9994 =  
=  18,0152. (До недавнего времени вместо терминов «атомная 
масса» и «молекулярная масса» употреблялись термины «атомный 
вес» и «молекулярный вес».)

Н аряду с единицами массы и объема в химии пользуются 
такж е единицей количества вещества, называемой м о л е м  (со
кращенно обозначение — «моль»).

М о л ь — количество вещества, содержащее столько молекул,  
атомов, ионов, электронов или  других структурных единиц, 
сколько содержится атомов в 12 г изотопа углерода  12 С.

П рименяя понятие «моль», необходимо в каждом конкретном 
случае точно указывать, какие именно структурные единицы 
имеются в виду. Например, следует различать моль атомов Н, 
моль молекул Нг, моль ионов Н+.

В настоящее время число структурных единиц, содержащихся 
в одном моле вещества ( п о с т о я н н а я  А в о г а д р о ) ,  опреде
лено с большой точностью. В практических расчетах его прини
мают равным 6,02 • 1023 моль-1.

Отношение массы пг вещества к его количеству ti называют 
м о л я р н о й  м а с с о й  вещества

М  =  m l n

Молярную массу обычно выражаю т в г/моль. Поскольку в од
ном моле любого вещества содержится одинаковое число струк
турных единиц, то молярная масса вещества (М, г /моль) пропор
циональна массе соответствующей структурной единицы, т. е. от
носительной молекулярной (или атомной) массе данного веще
ства ( М о т н )

М =  JCAfoTB
где К  — коэффициент пропорциональности, одинаковый для всех 
веществ.

Нетрудно видеть, что К —  1. В самом деле, для изотопа уг
лерода 12С Мотн =  12, а молярная масса (по определению поня
тия «моль») равна 12 г/моль. Следовательно, численные значения 
М (г /моль) и Мотн совпадают, а значит К  =  1. Отсюда следует, 
что м олярная масса вещества, выраженная в граммах на моль,, 
имеет то же численное значение, что и его относительная м оле
кулярная (атомная) масса. Так, молярная масса атомарного во
дорода равна 1,0079 г/моль, молекулярного водорода — 
2,0158 г/моль, молекулярного кислорода — 31,9988 г/моль.

Согласно закону Авогадро одно и то же число молекул лю
бого газа занимает при одинаковых условиях один и тот же объем. 
С другой стороны, 1 моль любого вещества содержит (по опреде
лению) одинаковое число частиц. Отсюда следует, что при опре-  
ленны х температуре и давлении 1 моль любого вещества в газо
образном состоянии занимает один и тот же объем.
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Нетрудно рассчитать, какой объем занимает один моль газа 
при н о р м а л ь н ы х  у с л о в и я х, т. е. при нормальном атмосфер
ном давлении (101,325 кП а или 7 б 0м м рт .ст .)  и температуре 0°С. 
Например, экспериментально установлено, что масса 1 л кисло
рода при нормальных условиях равна 1,43 г. Следовательно, объем, 
занимаемый при тех ж е условиях одним молем кислорода (32 г), 
составит 32,: 1,43 =  22,4 л. То ж е  число получим, рассчитав 
объем одного моля водорода, диоксида углерода и т. д.

Отношение объема, занимаемого веществом, к его количеству 
называется м о л я р н ы м  о б ъ е м о м  вещества. К ак следует из из
ложенного, при нормальных условиях молярный объем любого газа 
равен 22,4 л /м оль  *.

10. Определение молекулярных масс веществ, находящихся в 
газообразном состоянии. Д л я  определения относительной молеку
лярной массы вещества обычно находят численно равную ей 
молярную массу вещества (в г /м оль) .  Если вещество находится 
в газообразном состоянии, то его молярная масса может быть най
дена с помощью закона Авогадро.

По закону Авогадро равные объемы газов, взятые при одина
ковой температуре и одинаковом давлении, содержат равное чис
ло молекул. Отсюда следует, что массы двух газов, взятых в оди
наковых объемах, должны относиться друг к другу, как их моле
кулярные массы или как численно равные их молярные массы:

mijnii =  Mil Mt

Здесь mi и m 2— массы, а М i и М 2— молярные массы первого 
и второго газов.

Отношение массы данного газа к массе другого газа, взятого 
в том же объеме, при той ж е температуре и том же давлении, 
называется о т н о с и т е л ь н о й  п л о т н о с т ь ю  п е р в о г о  г а з а  
п о  в т о р о м у .

Например, при нормальных условиях масса диоксида углерода 
в объеме 1 л равна 1,98 г, а масса водорода в том же объеме 
и при тех же условиях — 0,09 г, откуда плотность диоксида уг
лерода по водороду составит: 1,98 : 0,09 =  22.

Обозначим относительную плотность газа буквой D. Тогда

D =  M JM i
откуда

M i —  DM%

* Д л я  идеального газа  молярный объем при нормальных условиях равен 
{22,4138 +  0,0070) л/моль. М олярны е объемы реальных газов  различны и не
сколько отличаю тся от этого значения; однако в большинстве случаев различив 
сказы вается  лишь в четвертой и последую щ их значащ их циф рах. П оэтом у для 
реальны х газов следует пользоваться значением 22,4 л/моль либо (если нуж на 
более вы сокая точность) значением молярного объем а изучаемого газа .
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М олярная  масса газа равна его плотности по отношению к дру- 
гому газу, умноженной на м олярную  массу второго газа.

Часто плотности различных газов определяют по отношению 
к водороду, как самому легкому из всех газов. Поскольку м оляр
ная масса водорода равна 2,0158 г/моль, то в этом случае уравне
ние для расчета молярных масс принимает вид

М { =  2,0158.0

или, если округлить молярную массу водорода до 2 :
M l =  2D

Вычисляя, например, по этому уравнению молярную массу ди
оксида углерода, плотность которого по водороду, как указано 
выше, равна 22, находим:

M i —  2 • 22 =  44 г/м оль

Нередко такж е молярную массу газа  вычисляют, исходя из его 
плотности по воздуху. Хотя воздух представляет собой смесь не
скольких газов, все же можно говорить о средней молярной массе 
воздуха,  определенной из плотности воздуха по водороду. Н ай
денная таким путем молярная масса воздуха равна 29 г/моль.

Обозначив плотность исследуемого газа по воздуху через £>в0зд, 
получим следующее уравнение для вычисления молярных масс:

M i  =  29Д еозд

Молярную массу вещества (а следовательно, и его относитель
ную молекулярную массу) можно определить и другим способом, 
используя понятие о молярном объеме вещества в газообразном 
состоянии. Д ля  этого находят объем, занимаемый при нормальных 
условиях определенной массой данного вещества в газообразном 
состоянии, а затем вычисляют массу 22,4 л этого вещества при 
тех же условиях. Полученная величина и выраж ает молярную 
массу вещества (в г /м оль) .

Пример.  0,7924 г хлора при 0°С  и давлении 101,325 кП а заним аю т объем, 
равный 250 мл. Вычислить относительную молекулярную  массу хлора.

Н аходим  массу хлора, содерж ащ егося в объем е 22,4 л (22 400 м л):
т  =  22 400 -0,7924/250 « 7 1  г

С ледовательно, м олярная масса хлора равна 71 г/моль, а относительная м о
лекулярная  масса хлора равна 71.

Измерения объемов газов обычно проводят при условиях, от
личных от нормальных. Д ля  приведения объема газа к нормаль
ным условиям можно пользоваться уравнением, объединяющим 
газовые законы Бойля — Мариотта и Гей-Люссака

P V / T  =  PoVo/To

Здесь „V— объем газа при давлении Р  и температуре Т\
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у 0 — объем газа при нормальном давлении Р 0 (101,325 кП а или 
760 мм рт. ст.) и температуре 7’0 (273 К) *.

Молярные массы газов можно вычислить также, пользуясь 
у р а в н е н и е м  с о с т о я н и я  и д е а л ь н о г о  г а з а  — уравне
нием Клапейрона — Менделеева

P V  — m R T/M

где Р  — давление газа, Па; V — его объем, м3; т  — масса веще
ства, г; М  — его молярная масса, г /моль; Т — абсолютная темпе
ратура, К; R  — у н и в е р с а л ь н а я  г а з о в а я  п о с т о я н н а я ,  
равная 8,314 Д ж / (м о л ь -К ) .

Если объем газа выражен в литрах, то уравнение Клапейро
на — Менделеева приобретает вид

P V  =  lOOOmRT I М

Описанными способами можно определять молекулярные 
массы не только газов, но и всех веществ, переходящих при нагре
вании (без разложения) в газообразное состояние. Д ля  этого на
веску исследуемого вещества превращают в пар и измеряют его 
объем, температуру и давление. Последующие вычисления произ
водят так же, как и при определении молекулярных масс газов.

Молекулярные массы, определенные этими способами, не 
вполне точны, потому что рассмотренные газовые законы и ур ав 
нение Клапейрона — Менделеева строго справедливы лишь при 
очень малых давлениях (см. § 11). Более точно молекулярные 
массы вычисляют на основании данных анализа вещества 
(см. § 14).

11. Парциальное давление газа. При определении молекуляр
ных масс газов очень часто приходится измерять объем газа, 
собранного над водой и потому насыщенного водяным паром. О п
ределяя в этом случае давление газа, необходимо вводить поправ
ку на парциальное давление водяного пара.

При обычных условиях различные газы смешиваются друг 
с другом в любых соотношениях. При этом каждый газ, входящий 
в состав смеси, характеризуется своим п а р ц и а л ь н ы м  д а в 
л е н и е м .  Оно представляет собой то давление, которое произво
дило бы имеющееся в смеси количество данного газа, если бы оно 
одно занимало при той же температуре весь объем, занимаемый 
смесью.

Установленный Дальтоном з а к о н  п а р ц и а л ь н ы х  д а в л е 
н и й  гласит:

Давление смеси газов, химически не взаимодействующих 
друг с другом, равно сумме парциальных давлений газов, 
составляющих смесь.

» Точнее, 273,15 К.
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Пусть над водой собрано 570 мл газа при температуре 20 °G 
и давлении 104,1 кПа. Это давление складывается из двух вели
чин— парциального давления самого газа и давления насыщен
ного водяного пара. Последнее при каждой температуре имеет 
вполне определенную величину, в частности при 2 0 °С оно равно 
2,34 кП а (см. стр. 202). Следовательно, парциальное давление 
газа в данном случае равно 104,1—2,34 — 101,76 кПа. Приводя 
измеренный объем газа к нормальным условиям, следует подста
вить в уравнение не общее давление газовой смеси (104,1 кП а) ,  
а парциальное давление газа (101,76 кП а):

17 _  P V T 0 101 ,7 6 -5 7 0 -2 7 3  
0  Р 0Т ~~ 101,325(273 +  20) МЛ

Если не учиты вать поправку на давление паров воды, то вместо найден
ного объем а получим

1 0 4 ,1 -5 7 0 -2 7 3  кла 
0  101,325(273 +  20) МЛ

О ш ибка составит 13 мл, т. е. около 2,5 %, что мож но допустить только при 
ориентировочных расчетах.

Все рассмотренные газовые законы — закон Дальтона, закон 
простых объемных отношений Гей-Люссака и закон Авогадро,— 
приближенные законы. Они строго соблюдаются при очень малых 
давлениях, когда среднее расстояние между молекулами значи
тельно больше их собственных размеров, и взаимодействие моле
кул друг с другом практически отсутствует. При обычных невы
соких давлениях они соблюдаются приближенно, а при высоких 
давлениях наблюдаются большие отклонения от этих законов.

12. Эквивалент. Закон эквивалентов. Из закона постоянства 
состава следует, что элементы соединяются друг с другом в 
строго определенных количественных соотношениях. Поэтому в хи
мию были введены понятия эквивалента и эквивалентной массы 
(слово «эквивалентный» в переводе означает «равноценный»),

В настоящее время эквивалентом элемента называют такое 
его количество, которое соединяется с 1 молем атомов водорода 
или замещает то же количество атомов водорода в химических  
реакциях.  Например, в соединениях НС1, H 2S, N H 3, С Н 4 эквива
лент хлора, серы, азота, углерода равен соответственно 1 моль, 
1/2 моль, 1/3 моль, 1/4 моль.

Масса 1 эквивалента элемента называется его э к в и в а л е н т 
н о й  м а с с о й .  Так, в приведенных выше примерах эквивалент
ные массы хлора, серы, азота, углерода соответственно равны 
34,45 г /моль, 3 2 / 2 = 1 6  г/моль, 14/3 =  4,67 г/моль, 12/4 =  
=  3 г/моль.

Эквиваленты и эквивалентные массы обычно находят либо 
по данным анализа соединений, либо на основании результатов 
замещения одного элемента другим. Д л я  определения эквивалента
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(или эквивалентной массы) элемента необязательно исходить из 
его соединения с водородом. Эквивалент (эквивалентную массу) 
можно вычислить по составу соединения данного элемента с лю
бым другим, эквивалент (эквивалентная масса) которого из
вестен.

Пример.  При соединении 1,50 г  натрия с избытком хлора образовалось 
3,81 г хлорида натрия. Н айти эквивалентную  массу натрия (Э и») и его экви
валент, если известно, что эквивалентная масса хлора равна 35,45 г/моль.

Из данны х задачи  следует, что в хлориде натрия на 1,50 г натрия прихо
дится 3,81 — 1,50 =  2,31 г хлора. С ледовательно:

3 Na г/м оль иатри я эквивалентны  35,45 г/м оль хлора 
1,50 г « » 2,31 г

Отсю да

3 Na =  1,50 • 35,45/2,31 =  23,0 г/м оль

М оляриая масса атомов иатрия (численно совпадаю щ ая с относительной 
атомной массой натрия) равн а  23,0 г/моль. С ледовательно, м олярная и экви ва
лен тн ая массы атомов иатрия совпадаю т, откуда эквивалент иатрия равен 
] моль.

Многие элементы образуют по нескольку соединений друг 
с другом. Из этого следует, что эквивалент элемента и его экви
валентная масса могут иметь различные значения, смотря по 
тому, из состава какого соединения они были вычислены. Но во 
всех таких случаях различные эквиваленты (или эквивалентные 
массы) одного и того же элемента относятся друг к другу, как  не
большие целые числа. Например, эквивалентные массы углерода, 
вычисленные исходя из состава диоксида и оксида углерода, 
равны соответственно 3 г /моль и 6 г/моль; отношение этих вели
чин равно 1 : 2.

Н ар яд у  с понятием об эквивалентной массе иногда удобно пользоваться 
поиятием об эквивалентном объеме, т. е. объеме, который заним ает при даи- 
иых условиях 1 эквивалент рассм атриваем ого вещ ества. Н априм ер, при нор
мальны х условиях эквивалентны й объем водорода равен 1 1 , 2  л /м оль, эквива- 
леитиый объем кислорода — 5,6 л/моль.

Понятие об эквивалентах и эквивалентных массах распростра
няется также на сложные вещества. Эквивалентом сложного ве
щества называется такое его количество, которое взаимодействует 
без остатка с одним эквивалентом водорода или вообще с одним  
эквивалентом любого другого вещества *.

Введение в химию понятия «эквивалент» позволило сформули
ровать закон, называемый з а к о н о м  э к в и в а л е н т о в :

I Вещества взаимодействуют друг с другом в количествах, 
пропорциональных их эквивалентам.

* О вычислении эквивалентов и эквивалентны х масс слож иы х вещ еств 
кислот, осиоваиий, со лей — р ассказы вается  в § 16.
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При решении некоторых задач удобнее пользоваться другой 
формулировкой закона эквивалентов:

Массы (объемы) реагирующих друг с другом веществ 
пропорциональны их эквивалентным массам (объемам).

Р азд ел  химии, рассматривающий количественный состав ве
ществ и количественные соотношения (массовые, объемные) между 
реагирующими веществами, называется с т е х и о м е т р и е й .  В со
ответствии с этим, расчеты количественных соотношений между 
элементами в соединениях или между веществами в химических 
реакциях (см. § 16) называются с т е х и о м е т р и ч е с к и м и  
р а с ч е т а м и .  В основе их леж ат законы сохранения массы, по
стоянства состава, кратных отношений, а такж е газовые законы — 
объемных отношений (Гей-Люссака) и Авогадро. Перечисленные 
законы принято считать основными законами стехиометрии.

13. Определение атомных масс. Валентность. Закон Авогадро 
позволяет определить число атомов, входящих в состав молекул 
простых газов. Путем изучения объемных отношений при реакциях, 
в которых участвуют водород, кислород, азот и хлор, было уста
новлено, что молекулы этих газов двухатомны. Следовательно, 
определив относительную молекулярную массу любого из этих га
зов и разделив ее пополам, можно было сразу  найти относитель
ную атомную массу соответствующего элемента. Например, уста
новили, что молекулярная масса хлора равна 70,90; отсюда атом
ная масса хлора равняется 70 ,9 0 :2  или 35,45.

Другой метод определения атомных масс, получивший более 
широкое применение, был предложен в 1858 г. итальянским уче
ным С. Канниццаро. По этому методу сначала определяют моле
кулярную массу возможно большего числа газообразных или лег
колетучих соединений данного элемента. Затем, на основания 
данных анализа, вычисляют, сколько атомных единиц массы при
ходится на долю этого элемента в молекуле каждого из взятых 
соединений. Наименьшее из полученных чисел и принимается за 
искомую массу.

Поясним этот метод следующим примером. В табл. 1 приведены 
молекулярные массы ряда соединений углерода и процентное 
содержание углерода в каждом из них. В последней графе табл. t 
указана масса углерода в молекуле каждого из соединений, вы
численная исходя из молекулярной массы каждого соединения и 
процентного содержания углерода в нем.

К ак показывают данные табл. 1, наименьшая масса углерода, 
содержащ аяся в молекулах рассмотренных соединений, равна 
12 а. е. м. Отсюда ясно, что атомная масса углерода не может быть 
больше 12 (например, 24 или 36). В противном случае пришлось 
бы принять, что в состав молекул диоксида и оксида углерода 
входит дробная часть атома углерода. Нет также оснований
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Т а б л и ц а  1. Молекулярные массы ряда соединений углерода
и процентное содержание углерода в этих соединениях

Соединение Молекулярная
касса

Содержание
углерода,
% (масс.)

Масса углерода, 
содержащаяся 

в одной молекуле, 
а. е. м.

Д иоксид углерода 44 27,27 12
О ксид углерода (И ) 28 42,86 12
Ацетилен 26 92,31 24
Бензол 78 92,31 72
Д иэтиловы й эфир 74 64,86 48
Ацетон 58 62,07 3S

считать, что атомная масса углерода меньше 12, так как  неизвестны 
молекулы, содержащие меньше, чем 12 а. е. м. углерода. Именно 
такая масса углерода, не дробясь, переходит при химических реак
циях из одной молекулы в другую. Все другие массы углерода 
являются целыми числами, кратными 12; следовательно, 12 и есть 
атомная масса углерода.

Метод Канниццаро позволял находить атомные массы только 
тех элементов, которые входят в состав газообразных или легко 
переходящих в газообразное состояние соединений. Большинство 
же металлов не образует таких соединений. Поэтому при опреде
лении атомных масс металлов в свое время был использован 
другой метод, основанный на зависимости между атомной массой 
элемента и удельной теплоемкостью соответствующего простого 
вещества в твердом состоянии.

В 1819 г. французские ученые П. Л. Дюлонг и А. Пти, опреде
ляя теплоемкость различных металлов, нашли, что произведение 
.удельной теплоемкости простого вещества (в твердом состоянии} 
на молярную массу атомов соответствующего элемента для боль
шинства элементов приблизительно одинаково. Среднее значение 
этой величины равно 26 Д ж / (м о л ь -К ) .  Поскольку это произведе
ние представляет собой количество теплоты, необходимое для н а
гревания 1 моля атомов элемента на 1 градус, то оно называется 
а т о м н о й  т е п л о е м к о с т ь ю .  Найденная закономерность полу
чила название п р а в и л а  Д ю л о н г а  и П т и :

Атомная теплоемкость большинства простых веществ в твердом 
состоянии лежит в пределах 22— 29 Д ж /(м о л ь -К )  [в среднем око
ло 26 Д ж /(м о л ь -К )] .

И з правила Дюлонга и Пти следует, что разделив 26 на удель» 
ную теплоемкость простого вещества, легко определяемую из 
опыта, можно найти п р и б л и ж е н н о е  значение молярной массы 
атомов соответствующего элемента, а значит, и приближенное зна-, 
чение атомной массы элемента.
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Рассмотренные нами методы определения атомных масс не дают 
вполне точных результатов, так как, с одной стороны, точность 
определения молекулярной массы по плотности пара редко превы
шает 1 %, а с другой, — правило Дюлонга и Пти позволяет найти 
лишь приближенное значение атомной массы. Однако, исходи из 
получаемых этими методами приближенных величин, легко нахо
дить точные значения атомных масс. Д ля  этого надо сравнить 
найденное приближенное значение молярной массы атомов элемента 
с его эквивалентной массой. Такое сравнение оказывается полез
ным, поскольку между молярной массой атомов элемента и его 
эквивалентной массой существует соотношение, в которое входит 
такж е валентность элемента. Рассмотрим последнее понятие не
сколько подробнее.

В а л е н т н о с т ь .  Понятие о валентности было введено в химию 
в середине XIX века. Связь между валентностью элемента и его 
положением в периодической системе была установлена Менделее
вым. О н-ж е ввел понятие о переменной валентности. С развитием 
теории строения атомов и молекул понятие валентности получило 
физическое обоснование.

Валентность — сложное понятие. Поэтому существует несколь
ко определений валентности, выражаю щ их различные стороны 
этого понятия. Наиболее общим можно считать следующее опре
деление: валентность элемента — это способность его атомов со
единяться с другими атомами в определённых соотношениях.

Первоначально за единицу валентности была принята валент
ность атома водорода. Валентность другого элемента можно при 
этом выразить числом атомов водорода, которое присоединяет к 
себе или замещает один атом этого другого элемента. Определен
ная таким образом валентность называется валентностью в водо
родных соединениях или валентностью по водороду: так, в соеди
нениях НС1, Н20 ,  N H 3, СН4 валентность по водороду хлора равна 
единице, кислорода — двум, азота — трем, углерода — четырем.

Валентность кислорода, как правило, равна двум. Поэтому, 
зная состав или формулу кислородного соединения того пли иного 
элемента, можно определить его валентность как удвоенное число 
атомов кислорода, которое может присоединить один атом данного 
элемента. Определенная таким образом валентность называется 
валентностью элемента в кислородных соединениях или валент
ностью по кислороду: так, в соединениях N20 ,  СО, БЮг, S 0 3 
валентность по кислороду азота равна единице, углерода — двум, 
кремния — четырем, серы — шести.

У большинства элементов значения валентности в водородных 
и в кислородных соединениях различны: например, валентность 
серы по водороду равна двум (НгЭ), а по кислороду шести ( S 0 3). 
Кроме того, большинство элементов проявляют в разных своих 
соединениях различную валентность. Например, углерод образует
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с кислородом два оксида: монооксид углерода СО и диоксид угле
рода С 0 2. В монооксиде углерода валентность углерода равна двум, 
а в диоксиде — четырем. Из рассмотренных примеров следует, что 
охарактеризовать валентность элемента каким-нибудь одним чис- 
лом, как правило, нельзя.

Кроме валентности по водороду и по кислороду, способность 
атомов данного элемента соединяться друг с другом или с атомами 
других элементов можно выразить иными способами: например, 
числом химических связей, образуемых атомом данного элемента 
(ковалентность, см. § 39), или числом атомов, непосредственно 
окружающих данный атом (координационное число, см. стр. 154 
и 564). С этими и близкими к ним понятиями будем знакомиться 
после изучения теории строения атома.

М ежду валентностью элемента в данном соединении, молярной 
массой его атомов и его эквивалентной массой существует простое 
соотношение, непосредственно вытекающее из атомной теории и 
определения понятия «эквивалентная масса». Пусть, например, в а 
лентность элемента по водороду равна единице. Это значит, что 
один моль атомов данного элемента Может присоединить или 
заместить один моль атомов водорода, т. е. один эквивалент водо
рода. Следовательно, эквивалентная масса этого элемента равна 
молярной массе его атомов. Но если валентность элемента равна 
двум, то молярная масса его атомов и его эквивалентная масса уже 
не будут совпадать друг с другом: эквивалентная масса будет в
2 раза  меньше молярной массы. Например, эквивалентная масса 
кислорода (8 г/моль) равна половине молярной массы его атомов 
(16 г /м оль) ,  так как один моль атомов кислорода соединяется с 
двумя молями атомов водорода, т. е. с двумя эквивалентами водо
рода, так что на 1,0079 г водорода приходится 16/2 =  8 г кислоро
да. Эквивалентная масса алюминия, валентность которого равна 
трем, в 3 раза меньше молярной массы его атомов и т. д.

Таким образом, эквивалентная масса элемента равна молярной  
массе его атомов, деленной на валентность элемента в данном  
соединении. Это соотношение можно записать так:

_ Молярная масса атомов
Эквивалентная масса =  ----------^ ---------------------------

Валентность
ИЛИ

„  М олярная масса атомов
Валентность =  — — ------------------------------Э квивалентная масса

Валентность, определяемая последним соотношением, называет
ся с т е х и о м е т р и ч е с к о й  в а л е н т н о с т ь ю  элемента. П оль
зуясь этим соотношением, нетрудно установить точное значение 
атомной массы элемента, если известны ее приближенное значе
ние и точное значение эквивалентной массы. Д ля  этого сначала 
находят стехиометрическую валентность элемента делением при
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ближенного значения молярной массы атомов элемента на эквива
лентную массу. Поскольку стехиометрическая валентность всегда 
выражается целым числом, то полученное частное округляют до 
ближайшего целого числа. Умножая затем эквивалентную массу 
на валентность, получают точную величину молярной массы атомов 
элемента, численно совпадающую с атомной массой элемента.

П рим ер. Эквивалентная масса индия равна 38,273 г/моль; удельная тепло
емкость этого металла 0,222 Д ж /(г -К ) .  Определить атомную массу индия.

Сначала на основании правила Дюлонга и Пти приближенно определяем  
молярную массу атомов индня: 26 :0 .2 2 2  =  117 г/моль.

Затем делением этой приближенной величины на эквивалентную массу на
ходим валентность индия: 117 : 38,273 jw 3.

Умножая эквивалентную массу на валентность, получаем молярную массу  
атомов индня: 3 8 ,273-3  =  114,82 г/моль.

Следовательно, атомная масса индия равна 114,82.

14. Химическая символика. Современные символы химических 
элементов были введены в науку в 1813 г. Берцелиусом. По его 
предложению элементы обозначаются начальными буквами их 
латинских названий. Например, кислород (Oxygenium) обозна
чается буквой О, сера ( S u l fu r )— буквой S, водород (Hydroge- 
nium) — буквой Н. В тех случаях, когда названия нескольких 
элементов начинаются с одной и той же буквы, к первой букве 
добавляется еще одна из последующих. Так, углерод (Carboneum)' 
имеет символ С, кальций (C a lc iu m )— Са, медь (C u p ru m )— Си 
И т. д.

Химические символы — не только сокращенные названия эле
ментов: они выражают и определенные их количества (или мас
сы), т. е. каждый символ обозначает или один атом элемента, или 
один моль его атомов, или массу элемента, равную (или пропор
циональную) молярной массе этого элемента. Например, С озна
чает или один атом углерода, или один моль атомов углерода, или 
12 единиц массы (обычно 12 г) углерода.

Формулы веществ также указывают не только состав вещества, 
но и его количество и массу. К аж д ая  формула изображает или 
одну молекулу вещества, или один моль вещества, или массу ве
щества, равную (или пропорциональную) его молярной массе. Н а 
пример, Н 20  обозначает или одну молекулу воды, или один моль 
воды, или 18 единиц массы (обычно 18 г) воды.

Простые вещества также обозначаются формулами, показываю
щими, из скольких атомов состоит молекула простого вещества: 
например, формула водорода Нг. Если атомный состав молекулы 
простого вещества точно не известен или вещество состоит из мо
лекул, содержащих различное число атомов, а также, если оно 
имеет не молекулярное, а атомное или металлическое строение, 
простое вещество обозначают символом элемента. Например,
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простое вещество фосфор обозначают формулой Р, поскольку в 
зависимости от услов ий  фосфор может состоять из молекул с р аз
личным числом атомов или иметь полимерное строение.

Формулу вещества устанавливают на основании результатов 
его а н а л и з а .  Например, согласно данным анализа, глюкоза содер
жит 40,00 % (масс.) углерода, 6,72 % (масс.) водорода и 53,28 % 
(масс.) кислорода. Следовательно, массы углерода, водорода и 
кислорода относятся друг к другу как 40,00 : 6,72 : 53,28. Обозна
чим искомую формулу глюкозы CxHyOz, где х, у  и г — числа ато
мов углерода, водорода и кислорода в молекуле. Массы атомов 
этих элементов соответственно равны 12,01, 1,01 и 16,00 а. е. м. 
Поэтому в составе молекулы глюкозы находится 12,01* а. е. м. уг
лерода, 1,011/ а. е. м. водорода и 16,00z а. е. м. кислорода. Отноше
ние этих масс равно 12,01*: 1,01?/: 16,002, Но это отношение мы 
уже нашли, исходя из данных анализа глюкозы. Следовательно: 

12,01.г : 1,01 у : 16,00г =  40,00 : 6,72 : 53,28

Согласно свойствам пропорции:
40,00 . 6,72 , 53,28

х : У : г -  1 2 , 0 1  : 1 , 0 1  1 16*10

или * : у  : z =  3,33 : 6,65 : 3,33 =  1 : 2 : 1 .
Следовательно, в молекуле глюкозы на один атом углерода 

приходится два атома водорода и один атом кислорода. Этому 
условию удовлетворяют формулы C H 20 ;  С2Н 4О2; СэНбОз и т. д. 
Первая из этих формул — С Н 20  — называется п р о с т е й ш е й  или 
э м п и р и ч е с к о й  ф о р м у л о й ;  ей отвечает молекулярная масса 
30,02. Д л я  того чтобы узнать и с т и н н у ю  или м о л е к у л я р н у ю  
ф о р м у л у ,  необходимо знать молекулярную массу данного вещ е
ства. Глюкоза при нагревании разрушается, не переходя в газ. Но 
ее молекулярную массу можно определить методами, описанными 
в главе VII: она равна 180. Из сопоставления этой молекулярной 
массы с молекулярной массой, отвечающей простейшей формуле, 
ясно, что глюкозе отвечает формула СбН!20 б.

Познакомившись с выводом химических формул, легко понять, 
как устанавливают точные значения молекулярных масс. Как уже 
упоминалось, существующие методы определения молекулярных 
масс в большинстве случаев дают не вполне точные результаты. 
Но, зная хотя бы приближенно молекулярную массу и процентный 
состав вещества, можно установить его формулу, выражающую 
атомный состав молекулы. Поскольку молекулярная масса рав
няется сумме атомных масс образующих ее атомов, то, сложив 
атомные массы атомов, входящих в состав молекулы, определяем 
молекулярную массу вещества. Точность найденной молекулярной 
массы будет соответствовать той точности, с которой был произве
ден анализ вещества.
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15. Важнейшие классы и номенклатура неорганических ве
ществ. Все вещества делятся на простые (элементарные) и слож 
ные. Простые вещества состоят из одного элемента, в состав слож 
ных входит два или более элементов. Простые вещества, в свою 
очередь, разделяются на металлы и неметаллы или металлоиды*.

М е т а л л ы  отличаются характерным «металлическим» блеском, 
ковкостью, тягучестью, могут прокатываться в листы или вытяги
ваться в проволоку, обладают хорошей теплопроводностью и элект
рической проводимостью. При комнатной температуре все метал
лы (кроме ртути) находятся в твердом состоянии.

Н е м е т а л л ы  не обладают характерным для металлов бле
ском, хрупки, очень плохо проводят теплоту и электричество. Н е
которые из них при обычных условиях газообразны.

Сложные вещества делят на органические и неорганические: 
органическими принято называть соединения углерода**; все 
остальные вещества называются неорганическими (иногда мине
ральными) .

Неорганические вещества разделяются на классы либо по со
ставу (двухэлементные, или б и н а р н ы е ,  соединения и много
элементные соединения; кислородсодержащие, азотсодержащие 
и т. п.), либо по химическим свойствам, т. е. по функциям (кис
лотно-основным, окислительно-восстановительным и т. д .),  которые 
эти вещества осуществляют в химических реакциях, — по их 
ф у н к ц и о н а л ь н ы м  п р и з н а к а м .

К важнейшим бинарным соединениям относятся соединения 
элементов с кислородом ( о к с и д ы ) ,  с галогенами ( г а л о г е -  
н и д ы  или г а  л и д ы ) ,  азотом ( н и т р и д ы ) ,  углеродом ( к а р 
б и д ы ) ,  а также соединения металлических элементов с водоро
дом ( г и д р и д ы ) .  Их названия образуются из латинского корня 
названия более электроотрицательного3* элемента с окончанием 
ид  и русского названия менее электроотрицательного элемента 
в родительном падеже, причем в формулах бинарных соединений 
первым записывается символ менее электроотрицательного эле
м е н т а 4*. Например, Ag20  — оксид серебра, OF2 — фторид кисло
рода (фтор — более электроотрицательный элемент, чем кислород), 
КВг — бромид калия, M g3N 2 — нитрид магния, СаС2 — карбид

* Н азвание «металлоиды» было введено в химию Берцелиусом (1808 г.) 
для  обозначения простых веществ неметаллического характера. Это название 
неудачно, так  как  «металлоид» в буквальном  переводе означает «металлоло- 
добпый».

** П ростейш ие соединения углерода (СО, ССЬ, Н2СОз и карбонаты , HCN 
и цианиды, карбиды  и некоторые другие) обычно рассм атриваю тся в курсе 
неорганической химии.

3* О понятии «электроотрицательность» см. § 40.
4* К  важ нейш им  исключениям из последнего правила относятся соединения 

азота  с водородом  — амм иак N H 3 и гидразин N 2 H 4, в которых первым принято 
записы вать символ более электроотрицательного азота,
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кальция (однако названия водородных соединений неметаллов, 
обладающих свойствам и  кислот, образуются по правилам, приня
тым для кислот, — см. ниже). Если менее электроотрицательный 
элемент может находиться в разных окислительных состояниях, 
то после его названия в скобках указывают римскими цифрами 
степень его окисленности. Так, Си20 — оксид меди(1), С и О —■ 
оксид м еди(П ), СО — оксид углерода(II) ,  С 0 2 — оксид углеро
да (IV), SF6 — фторид серы (VI). Можно такж е вместо степени 
окисленности указывать с помощью греческих числительных при
ставок (моно, ди, три, тетра, пента, гекса  и т. д.) число атомов 
более электроотрицательного элемента в формуле соединения: 
СО — монооксид углерода (приставку «моно» часто опускают), 
С 0 2 — диоксид углерода, S F 6 — гексафторид серы.

По функциональным признакам оксиды подразделяются на 
с о л е о б р а з у ю щ и е  и н е с о л е о б р а з у ю щ и е  (безразлич
ные). Солеобразующие оксиды, в свою очередь, подразделяются 
на основные, кислотные и амфотерные.

О с н о в н ы м и  называются оксиды, взаимодействующие с кис
лотами (или с кислотными оксидами) с образованием солей. П ри
соединяя (непосредственно или косвенно) воду, основные оксиды 
образуют основания. Например, оксид кальция СаО реагирует с 
водой, образуя гидроксид кальция С а (О Н )2:

С а 0  +  Н20 =  Са(ОН)2

Оксид магния MgO — тоже основной оксид. Он малорастворим 
в воде, но ему соответствует основание — гидроксид магния 
M g ( O H ) 2, который можно получить из MgO косвенным путем.

К и с л о т н ы м и  называются оксиды, взаимодействующие с ос
нованиями (или с основными оксидами) с образованием солей. 
Присоединяя (непосредственно или косвенно) воду, кислотные 
оксиды образуют кислоты. Так, триоксид серы S 0 3 взаимодей
ствует с водой, образуя серную кислоту H 2SO4:

S 0 3 +  Н20  =  H2S 0 4

Диоксид кремния S i 0 2 — тоже кислотный оксид. Хотя он не 
взаимодействует с водой, ему соответствует кремниевая кислота 
H 2S i 0 3, которую можно получить из S i0 2 косвенным путем.

Один из способов получения кислотных оксидов — отнятие воды 
от соответствующих кислот. Поэтому кислотные оксиды иногда 
называют а н г и д р и д а м и  к и с л о т .

А м ф о т е р н ы м и  называются оксиды, образующие соли при 
взаимодействии как с кислотами, так и с основаниями. К таким 
оксидам относятся, например, А120 3> ZnO, Р Ь 0 2, Сг20 3. Явление 
амфотерности рассматривается в § 87.

Н е с о л е о б р а з у ю щ и е  оксиды, как видно из их названия, 
не способны взаимодействовать с кислотами или основаниями
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с образованием солей. К ним относятся N20 ,  NO и некоторые дру
гие оксиды.

С ущ ествую т вещ ества — соединения элементов с кислородом, которые, о т 
носясь по составу к классу оксидов, по строению и свойствам относятся 
к  классу солей. К  таким вещ ествам  при надлеж ат, в частности, пероксиды ме
т а л л о в —  например, пероксид бария В а 0 2. П о своей природе пероксиды пред
ставляю т собой соли очень слабой кислоты — пероксида (перекиси) водорода 
Н 2 0 2  (см. §  117). К  солеобразны м соединениям относятся и такие вещ ества, 
к ак  РЬ 2 0 3  и РЬ 3 0 4  (§ 188).

Среди многоэлементных соединений важную группу составляют 
г и д р о к с и д ы  — вещества, содержащие гидроксогруппы ОН. 
Некоторые из них (основные гидроксиды) проявляют свойства 
оснований — N aOH, В а (О Н ) 2 и т. п.; другие (кислотные гидрок
сиды) проявляют свойства кислот — HNO3, Н 3Р О 4 и др.; су
ществуют и амфотерные гидроксиды, способные в зависимости от 
условий проявлять как основные, так и кислотные свойства,—- 
Z n ( O H ) 2, А1(ОН) 3 и т. п. Кислотные гидроксиды называются по 
правилам, установленным для  кислот (см. ниже). Названия ос
новных гидроксидов составляются из слова «гидроксид» и русского 
названия элемента в родительном падеже с указанием, если необ
ходимо, степени окисленности элемента (римскими цифрами в 
скобках). Например, LiOH — гидроксид лития, F e (O H ) 2 — гидрок
сид железа  ( I I ) .  Растворимые основные гидроксиды называются 
щ е л о ч а м и ;  важнейшие щелочи — гидроксид натрия N aOH, 
гидроксид калия КОН, гидроксид кальция Са(О Н)г.

К  важнейшим классам неорганических соединений, выделяе
мым по функциональным признакам, относятся кислоты, основа
ния и соли.

К и с л о т а м и  с позиций теории электролитической диссоциа
ции (§ 82 и 87) называются вещества, диссоциирующие в раст
ворах с образованием ионов водорода. С точки зрения протонной 
теории кислот и оснований (§ 87) к кислотам относятся вещества, 
способные отдавать ион водорода, т. е. быть донорами протонов.

Наиболее характерное химическое свойство кислот— их спо
собность реагировать с основаниями (а также с основными и ам- 
фотернымн оксидами) с образованием солей, например:

H 2 S 0 4  +  2 N aO H  =  N a 2 S 0 4  +  2 Н ,0  
2 H N 0 3  +  F eO  =  F eT N 0 3 ) 2  +  H 20  

2HC1 +  Z nO  =  Z n C l 2  +  H 20

Кислоты классифицируют по их силе, по основности и по нали
чию или отсутствию кислорода ,в составе кислоты. По силе кислоты 
делятся на сильные и слабые (§ 84). Важнейшие сильные кисло
ты — азотная H N 0 3, серная H 2SO4 и соляная НС1. По наличию 
кислорода различают кислородсодержащие кислоты (H N 0 3, Н 3Р О 4 
и т. п.) и бескислородные кислоты (НС1, H^S, HCN и т. п.)
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По основности, т. 6. по числу атомов водорода в молекуле кис
лоты, способных замещаться йтомами металла с образованием 
соли,’ кислоты подразделяют на одноосновные (например, НС!, 
H N 0 3), двухосновные (H 2S, i-I2S 0 4) , трехосновные (Н 3Р 0 4) и т. д.

Названия бескислородных кислот составляют, добавляя к кор
ню русского названия кислотообразующего элемента (или к н аз
ванию группы атомов, например CN — циан) суффикс о и окон
чание водород: НС1 — хлороводород, H 2S e — селеноводород,
HCN — циановодород.

Н азвания кислородсодержащих кислот также образуются от рус
ского названия соответствующего элемента с добавлением слова 
«кислота». При этом название кислоты, в которой элемент нахо
дится в высшей степени окисленности, оканчивается на ная  или 
овая; напрдмер, H 2S 04 — серная кислота, Н СЮ 4 — хлорная кис
лота, H 3ASO4 — мышьяковая кислота. С понижением степени окис
ленности кислотообразующего элемента окончания изменяются в 
следующей последовательности: оватая (НСЮз — хлорноватая
кислота), истая (НС102 — хлористая кислота), оватистая (НОС1 — 
хлорноватистая кислота). Если элемент образует кислоты, нахо
дясь только в двух степенях окисленности, то название кислоты, 
отвечающее низшей степени окисленности элемента, получает окон
чание истая (HNO3— азотная кислота, H N 0 2— азотистая кислота).

О дном у и тому ж е кислотному оксиду (например, Р 2О 5 ) могут соответство
вать несколько кислот, содерж ащ их по одном у атом у данного элем ента в м о
лекуле (например, НРОэ и Н3Р0 4). В подобных случаях к названню  кислоты, 
содерж ащ ей наименьш ее число атом ов кислорода, добавляется приставка мета, 
а  к названию  кислоты, содерж ащ ей наибольш ее число атомов кислорода — 
приставка орто (НРОз — м етаф осф орная кислота, Н3РО4 — оргоф осф орная кис
л о та ). Если ж е молекула кислоты содерж ит несколько атомов кислотообразую 
щ его элем ента, то название кислоты  сн аб ж ается  соответствую щ ей' русской чис
лительной приставкой; например, Н4Р2О7 — двуф осф орная кислота, Н2В40 7 —■ 
четы рехборная кислота.

Н екоторы е кислоты содерж ат  в своем составе группировку атомов — О —О — . 
Такие кислоты рассм атриваю тся к ак  производны е пероксида водорода и назы 
ваю тся п е р о к с о к и с л о т а м и  (старое название — н а д к и с л о т ы ) .  Н азвания 
подобны х кислот снабж аю тся приставкой пероксо и, если необходимо, русской 
числительной приставкой, указы ваю щ ей число атомов кислотообразую щ его эле
мента в молекуле кислоты; например, H2S 0 5 — пероксосерная кислота, H 2S20 8 — 
пероксодвусерпая кислота.

О с н о в а н и я м и  с позиций теории электролитической диссо
циации являются вещества, диссоциирующие в растворах с обра
зованием гидроксид-ионов, т. е. основные гидроксиды.

Наиболее характерное химическое свойство оснований — их 
способность взаимодействовать с кислотами (а такж е с кислот
ными и амфотерными оксидами) с образованием солей, например:

КОН +  НС1 =  К С 1 + Н 20  
Са(ОН)2 +  С 02 =  СаСОз +  Н20

2NaOH +  Z nO  =  N a 2 Z n 0 2  +  Н 20
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С позиций протонной теории кислот и оснований (§ 87) к ос
нованиям относятся вещества, способные присоединять ионы во
дорода, т. е. быть акцепторами протонов. С этой точки зрения 
к основаниям относится, например, аммиак, который, присоединяя 
протон, образует аммоний-нон N H / . Подобно основным гидр
оксидам аммиак взаимодействует с кислотами, образуя соли, на
пример:

2NH3 +  H 2S 0 4 =  (NH4) 2S 0 4

В зависимости от числа протонов, которые может присоеди
нить основание, различают однокислотные основания (LiOH, 
КОН, N H 3 и т. п.), двукислотные [В а ( О Н )2, F e (O H )2] и т. д. По 
силе основания делятся на сильные и слабые (§ 84); к сильным 
основаниям относятся все щелочи.

К с о л я м  относятся вещества, диссоциирующие в растворах 
с образованием положительно заряженных ионов, отличных от 
ионов водорода, и отрицательно заряженных ионов, отличных 
от гидроксид-ионов. Соли можно рассматривать как продукты з а 
мещения атомов водорода в кислоте атомами металлов (или 
группами атомов, например, группой атомов NH 4) или как про
дукты замещения гидроксогрупп в основном гидроксиде кислот
ными остатками. При полном замещении получаются с р е д н и е  
(или н о р м а л ь н ы е )  с о л и .  При неполном замещении водо
рода кислоты получаются к и с л ы е  с о л и ,  при неполном зам е
щении гидроксогрупп основания— о с н о в н ы е  с о л и .  Ясно, что 
кислые соли могут быть образованы только кислотами, основность 
которых равна двум или больше, а основные соли — гидрокси
дами, содержащими не менее двух гидроксогрупп.

Примеры образования солей:
С а(О Н )2 +  H 2S 0 4 =  C a S 0 4 +  2Н20

C a S 0 4 (сульфат кальция)— нормальная соль;
К О Н  +  H 2S 0 4 =  K H S 0 4 +  Н 20  

K H S 0 4 (гидросульфат калия) — кислая соль;
M g(O H )2 +  НС1 =  M g(O H )C l +  Н 20

M g (ОН) Cl (хлорид гидроксомагния)— основная соль.
Соли, образованны е двумя м еталлам и и одной кислотой, назы ваю тся 

д в о й н ы м и  с о л я м и ;  соли, образованны е одним металлом и двум я кисло
тами, — с м е ш а н н ы м и  с о л я м и .  П римером двойной соли мож ет служ ить 
сульф ат калия-алю м иния (алю мокалиевы е квасцы ) К.А1 ( S 0 4)2- 12Н20 .  К  сме
шанным солям относится, например, хлорид-гипохлорит кальция C aC l(O C l) 
(или С аО С Ь ) — кальциевая соль соляной (НС1) и хлорноватистой (НОС1) 
кислот.

Согласно современным номенклатурным правилам, названия 
солей образуются из названия аниона в именительном падеже и 
названия катиона в родительном падеже. Название аниона со
стоит из корня латинского наименования кислотообразующего



42 Глава I. Атомно-молекулярное учение

элемента, окончания и, если необходимо, приставки (см. ниже). 
Д л я  названия катиона используемся русское наименование соот
ветствующего металла или группы атомов; при этом, если необ
ходимо, указывают (в скобках римскими цифрами) степень окис- 
ленности металла.

Анионы бескислородных кислот называются по общему для 
бинарных соединений правилу, т. е. получают окончание ид. Так, 
N H 4F — фторид аммония, SnS — сульфид олова ( I I ) ,  NaCN — 
цианид натрия. Окончания названий кислородсодержащих кислот 
зависят от степени окисленности кислотообразующего элемента. 
Д л я  высшей его степени окисленности («...ная» или «...овая» кис
лота) применяется окончание ат\ например, соли азотной кислоты 
H N 0 3 называются нитратами, серной кислоты H 2SO4 — сульф а
тами, хромовой кислоты Н 2СГО4 — хроматами. Д ля  более низкой 
степени окисленности («..  .истая» кислота) применяется оконча
ние ит; так, соли азотной кислоты H N 0 2 называются нитритами, 
сернистой кислоты H 2S 0 3 — сульфитами. Если элемент образует 
кислоту, находясь в еще более низкой степени окисленности 
,(«• • .оватистая» кислота), то название аниона этой кислоты полу
чает приставку гипо и окончание ит\ например, соли хлорновати
стой кислоты НОС1 называются гипохлоритами.

К  названиям  анионов кислот, содерж ащ их несколько атом ов кислотообра
зую щ его элемента, добавляю тся греческие числительные приставки, у к азы ваю 
щ ие число этих атомов. Так, соли двусерной кислоты H 2 S 2 O7  назы ваю тся д и 
сульф атам и, четырехборной кислоты Н 2 В 4 О 7 —' тетраборатам и.

Н азван и я  анионов пероксокислот Образуют с помощью приставки пероксо-, 
соли пероксосерной кислоты H2SO5 — пероксосульфаты , соли пероксодвусерной 
кислоты  НгБгОз — пероксодисульфаты  — и т. д.

Н азвания кислых и основных солей образуются по тем ж е об
щим правилам, что и названия средних солей. При этом название 
аниона кислой соли снабжаю т приставкой гидро, указывающей на 
наличие незамещенных атомов водорода; если таких атомов два 
или больше, то их число указывают греческими числитель
ными приставками. Так, N a2H P 0 4 — гидроортофосфат натрия, 
N a H 2P 04 — дигидроортофосфат натрия. Аналогично катион ос
новной соли получает приставку гидроксо, указывающую на нали
чие незамещенных гидроксогрупп. Например, А1 (ОН) СЬ — хло
рид гидроксоалюминия, А 1(О Н )2С1 — хлорид дигидроксоалю- 
миния.

П о исторически сложившейся традиции для солей хлорной 
(Н С Ю 4), йодной (Н Ю 4) и марганцовой (НМГ1О4) кислот приме
няют названия, отличающиеся от систематических: их называют 
соответственно перхлоратами, периодатами и пермаганатами. 
Поэтому отличаются от систематических и общеупотребительные 
названия солей хлорноватой (Н С 103), йодноватой (Н Ю 3) и м ар
ганцовистой (НгМ п04) кислот (соответственно— хлораты, иодаты 
и манганаты).
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Н иж е приведены названия солей важнейших кислот:
Кислота

Названия соответствующих 
нормальных солей

Н итраты  
Нитриты
Б ораты  (ортобораты)
Бромиды  
И одиды 
Силикаты 
П ерм анганаты  
М етафосфаты  
Арсенаты 
Арсениты
О ртоф осф аты  (фосфаты) 
Д и ф осф аты  (пирофосфаты)’

Д ихром аты  
С ульф аты  
С ульфиты 
К арбонаты  
Ф осфиты 
Ф ториды

Хлориды

П ерхлораты  
Х лораты  
Г нпохлориты 
Х роматы 
Ц ианиды

16. Химические расчеты. Важнейшим практическим следствием 
атомно-молекулярного учения явилась возможность проведения 
химических расчетов. Эти расчеты основаны на том, что состав 
индивидуальных веществ можно выразить химическими форму
лами, а взаимодействие между веществами происходит согласно 
химическим уравнениям.

Р а с ч е т ы  п о  ф о р м у л а м .  Химическая формула может 
дать много сведений о веществе. П режде всего она показывает, 
из каких элементов состоит данное вещество и сколько атомов 
каждого элемента имеется в его молекуле. Затем она позволяет 
рассчитать ряд величин, характеризующих данное вещество. У ка
жем важнейшие из этих расчетов.

М о л е к у л я р н у ю  м а с с у  
формуле как сумму атомных масс 
лекулы вещества.

Э к в и в а л е н т н у ю  м а с с у  
ходя из его молярной массы. Эквивалентная масса кислоты равна 
ее молярной массе, деленной на основность кислоты. Эквивалентная 
масса основания равна его молярной массе, деленной на валент
ность металла, образующего основание. Эквивалентная масса

Название Формула

А зотная Н Ш з
А зотистая Ш 0 2

Б о р н ая  (ортоборная) Н3ВО3
Б ром оводород НВг
И одоводород H I
К рем ниевая H 2 S 1O 3

М арганц овая НМпО*
М етаф осф орная НРОз
М ы ш ьяковая H 3 AS0 4

М ы ш ьяковистая H 3 AS0 3

О ртоф осф орная H 3 P 0 4

Д вуф осф орная  (пирофос- н 4 р 2 0 7

ф орная)
Д ву х р о м о вая Н 2 СГ2 0 7

С ерная H 2 S 0 4

С ернистая H 2 S 0 3

У гольная Н2СОз
Ф осф ористая H 3 P 0 3

Ф тороводород (плавиковая H F
кислота)

Х лороводород (соляная НС1
кислота)

Х лорная НСЮ4
Х лорноватая НСЮз
Х лорноватистая н е ю
Х ром овая Н 2 С г 0 4

Ц иановодород (синильная H C N
кислота)

в е щ е с т в а  вычисляют по 
атомов, входящих в состав мо-

в е щ е с т в а  вычисляют, ис-
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соли равна еб м о л я р н о й  массе, Дблбннон на произведение валент
ности металла на число его атомов в молекуле.

Примеры
НКОз. М олярная масса 63 г/моль. Э квивалентная масса 63 : 1 =  63 г/моль. 

H 2S 0 4. М олярная масса 98 г/моль. Э квивалентная масса 98 :2  =  49 г/моль. 
С а (О И )2. М олярная масса 74 г/моль. Э квивалентная масса 7 4 : 2  =  37 г/моль. 
A l2 (S 0 4b . М олярная масса 342 г/моль, Э квивалентная масса 342 : (2 -3 ) =  
. =  57 г/моль.

Подобно эквивалентной массе элемента, эквивалентная масса 
сложного вещества может иметь несколько значений, если веще
ство способно вступать в реакции различного типа. Так, кислая 
соль N a H S 0 4 может взаимодействовать с гидроксидом натрия или 
с гидроксидом бария:

N a H S 0 4 +  N aO H  =  N a2S 0 4 +  Н 20  

N a H S 0 4 +  В а(О Н )2 =  B a S 0 4|  +  N aOH +  H 20

Одно и то же количество соли реагирует в первом случае с од
ним молем основания, образованного одновалентным металлом 
(т. е. с одним эквивалентом основания), а во втором — с одним 
молем основания, образованного двухвалентным металлом (т. е. 
с двумя эквивалентами основания). Поэтому в первом случае экви
валентная масса N a H S 0 4 равна молярной массе соли (120 г /м оль) ,  
а во втором — молярной массе, деленной на два (60 г /м оль) .

П р  о ц е н т н ы й  с о с т а в  с л о ж н о г о  в е щ е с т в а .  Обычно 
состав вещества выражаю т в процентах по массе. Вычислим, на
пример, содержание магния в карбонате магния M g C 0 3. Д л я  этого 
подсчитаем молекулярную массу этого соединения. Она равна 
2 4 , 3 +  12 +  3-16 =  84,3. Приняв эту величину за 100% , найдем 
процентное содержание магния: х  =  24,3-100/84,3 =  28,8 % (масс.).

М а с с а  1 л г а з а  п р и  0 °С и н о р м а л ь н о м  а т м о с ф е р 
н о м  д а в л е н и и  (101,325 кП а или 760 мм рт. ст.). Один моль 
любого газа при нормальных условиях занимает объем 22,4 л. 
Следовательно, масса 1 л газа  при тех лее условиях равна моляр
ной массе этого газа, деленной на 22,4.

О б ъ е м ,  з а н и м а е м ы й  д а н н о й  м а с с о й  г а з а .  Если газ 
находится при 0°С и нормальном атмосферном давлении, то расчет 
можно произвести, исходя из молярного объема газа (22,4 л /м о л ь ) . 
Если же газ находится при иных давлении и температуре, то вычис
ление объема производят по уравнению Клапейрона — Менделеева

P V  =  m R T/ M

(обозначения см. § 10). По этому же уравнению нетрудно произ
водить обратный расчет — вычислять массу данного объема газа.

Р а с ч е т ы  по  у р а в н е н и я м .  Согласно атомно-молекулярно
му учению химическая реакция состоит в том, что частицы и с х о д 
н ы х  в е щ е с т в  превращаются в частицы п р о д у к т о в  р е а к 
ц и и .  Зная  состав частиц исходных веществ и продуктов реакции,
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можно выразить любую реакцию х и м и ч е с к и м  у р а в н е н и е м .  
Написав уравнение реакции, уравнивают числа атомов в левой и 
правой его частях. При этом изменять формулы Веществ нельзя. 
Уравнивание достигается только правильным подбором коэффи
циентов, стоящих перед формулами исходных веществ и продуктов 
реакции.

Иногда вместо полного уравнения реакции дается только 
ее схема, указывающая, какие вещества вступают в реакцию и 
какие получаются в результате реакции. В таких случаях обычно 
заменяют знак равенства стрелкой: например, схема реакции го
рения сероводорода имеет следующий вид:

H 2S +  0 2 — > Н 20  +  S 0 2

Химические уравнения используют для выполнения различных 
расчетов, связанных с реакциями. Напомним, что каждая формула 
в уравнении химической реакции изображает один моль соответ
ствующего вещества. Поэтому, зная молярные массы веществ — 
участников реакции и коэффициенты в уравнении, можно найти 
количественные соотношения между веществами, вступающими 
в реакцию и образующимися в результате ее протекания. Напри- 
мер, уравнение

2NaOH +  H2S 0 4 =  Na2S 0 4 +  2Н20

показывает, что два моля гидроксида натрия вступают во взаимо
действие с одним молем серной кислоты и при этом образуется 
один моль сульфата натрия и два моля воды. Молярные массы 
участвующих в этой реакции веществ равны: /И ,чаои=40 г/моль; 
AfH2so4 =  98 г/моль; Af.^so, =  142 г/моль; Л4Н2о = 1 8 г/моль. 
Поэтому уравнение рассматриваемой реакции можно прочесть так: 
80 г гидроксида натрия взаимодействуют с 98 г серной кислоты 
с образованием 142 г сульфата натрия и 36 г воды *.

Если в реакции принимают участие вещества, находящиеся 
в газообразном состоянии, то уравнение реакции указывает такж е 
и на соотношения между объемами этих газов.

Пример.  Сколько литров кислорода, взятого при нормальных условиях, из
расходуется для сж пгапия одного грам м а этилового спирта С2Н5ОН?

М олекулярная масса этилового спирта равна 12-2 +  1 • 5 +  16 +  1 =  46. 
Следовательно, м олярная масса этилового спирта равна 46 г/моль. Согласно 
уравнению  реакции горения спирта

С 2Н5ОН +  3 0 2 =  2 С 0 2 +  ЗН20

при сж игании одного моля спирта расходуется три моля кислорода. И наче го
воря, при сжигании 46 г спирта расходуется 22 ,4-3  =  67,2 л кислорода. С ледо
вательно, для  сж игания одного грамма этилового спирта потребуется 6 7 ,2 -1 /4 6 = . 
=  1,46 л  кислорода, взятого при нормальны х условиях.

* Конечно, массы реагирую щ их вещ еств м ож но вы разить ие только в  грам 
мах, но и в других единицах, например, в килограм м ах, тоннах и т, п., но 
от 91 ого количественные соотношения не изменятся.
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Г л а в а  ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗА К О Н
11 Д. И. М ЕНДЕЛЕЕВА

После утверждения атомно-молекулярной теории важнейшим 
событием в химии было открытие периодического закона. Это от
крытие, сделанное в 1869 г. гениальным русским ученым Д . И. М ен
делеевым, создало новую эпоху в химии, определив пути ее разви
тия на много десятков лет вперед. Опирающаяся на периодический 
закон классификация химических элементов, которую Менделеев 
выразил в форме периодической системы, сыграла очень важную 
роль в изучении свойств химических элементов и дальнейшем р аз 
витии учения о строении вещества.

Попытки систематизации химических элементов предпринима
лись и до Менделеева. Однако они преследовали только классифи
кационные цели и не шли дальш е объединения отдельных эле
ментов в группы на основании сходства их химических свойств. 
При этом каждый элемент рассматривался как нечто обособлен
ное, не стоящее в связи с другими элементами.

17. Периодический закон Д . И. Менделеева. В отличие от своих 
предшественников Менделеев был глубоко убежден, что между 
всеми химическими элементами должна существовать закономер
ная  связь, объединяющая их в единое целое, и пришел к заключе
нию, что в основу систематики элементов должна быть положена 
их относительная атомная масса.

Действительно, расположив все элементы в порядке возрастаю
щих атомных масс, Менделеев обнаружил, что сходные в химиче
ском отношении элементы встречаются через правильные интер
валы и что, таким образом, в ряду элементов многие их свойства 
периодически повторяются.

Эта замечательная закономерность получила свое выражение 
в п е р и о д и ч е с к о м  з а к о н е ,  который Менделеев формулиро
вал следующим образом:

Свойства простых тел, а также формы и свойства соеди
нений элементов находятся в периодической зависимости от. 
величины атомных весов элементов *,

Чтобы познакомиться с найденной Менделеевым закономер
ностью, выпишем подряд по возрастающей атомной массе первые 
20 элементов.

Под символом каждого элемента поместим его округленную 
атомную массу и формулу его кислородного соединения, отвечаю
щего наибольшей валентности элемента по кислороду:

* Напомним, что раньш е вместо термина «относительная атом ная массам 
употреблялся термин «атомный вес».
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н Н0 Li Be в с N
подород rejiiift Л Н Т Н Й бериллий бор углерод азот
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о F Ne Na Mg А1 Si
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фосфор сера хлор аргон калий кальций

31 32,1 35,5 39,9 ЗЭ.1 40.1

Р20: so3 С1207 - К20 СаО

В этом ряду сделано исключение только для калия, который 
должен был бы стоять впереди аргона. К ак  увидим впоследствии, 
это исключение находит полное оправдание в современной теории 
строения атома.

Не останавливаясь на водороде и гелии, посмотрим, какова 
последовательность в изменении свойств остальных элементов.

Литий — одновалентный металл, энергично разлагающий воду 
с образованием щелочи. За  литием идет бериллий — тоже металл, 
но двухвалентный, медленно разлагаю щий воду при обычной тем
пературе. После бериллия стоит бор — трехвалентный элемент со 
слабо выраженными неметаллическими свойствами, проявляющий, 
однако, некоторые свойства металла. Следующее место в ряду зани
мает углерод — четырехвалентный неметалл. Далее идут: а з о т —■ 
элемент с довольно резко выраженными свойствами неметалла; 
кислород — типичный неметалл; наконец, седьмой элемент ф то р —■ 
самый активный из неметаллов, принадлежащий к группе гало
генов.

Таким образом, металлические свойства, ярко выраженные у 
лития, постепенно ослабевают при переходе от одного элемента 
к другому, уступая место неметаллическим свойствам, которые 
наиболее сильно проявляются у фтора. В то же время по мере 
увеличения атомной массы валентность элементов по отношению 
к кислороду, начиная с лития, увеличивается на единицу для к а ж 
дого следующего элемента (единственное исключение из этой за 
кономерности представляет фтор, валентность которого по кисло
роду равна единице; это связано с особенностями строения атома 
фтора, которые будут рассмотрены в последующих главах).

Если бы изменение свойств и дальш е происходило в том же 
направлении, то после фтора следовал бы элемент с еще более ярко 
выраженными неметаллическими свойствами. В действительности 
ж е  следующий за фтором элемент — неон представляет собой б ла
городный газ, не соединяющийся с другими элементами и не 
проявляющий ни металлических, ни неметаллических свойств.
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З а  неоном идет натрии — одновалентный металл, похожий па 
литии. С ним как бы вновь возвращаемся к уже рассмотренному 
ряду. Действительно, за натрием следует магний — аналог берил
лия: потом алюминий, хотя и металл, а не неметалл, как  бор, но 
тоже трехвалентный, обнаруживающий некоторые неметалли
ческие свойства. После него идут кремний — четырехвалентный 
неметалл, во многих отношениях сходный с углеродом; пятивалент
ный фосфор, но химическим свойствам похожий на азот; сера — 
элемент с резко выраженными неметаллическими свойствами; 
хлор — очень энергичный неметалл, принадлежащий к той же 
группе галогенов, что и фтор, и, наконец, опять благородный газ 
аргон.

Если проследить изменение свойств всех остальных элементов, 
то окажется, что в общем оно происходит в таком же порядке, как 
и у первых шестнадцати (не считая водорода и гелия) элементов: 
за  аргоном опять идет одновалентный щелочной металл калий, з а 
тем двухвалентный металл кальций, сходный с магнием, и т. д.

Таким образом, изменение свойств химических элементов по 
мере возрастания их атомной массы не совершается непрерывно  
в одном и том же направлении, а имеет периодический характер. 
Через определенное число элементов происходит как  бы возврат 
назад, к исходным свойствам, после чего в известной мере вновь 
повторяются свойства предыдущих элементов в той же последова
тельности, но с некоторыми качественными и количественными р аз 
личиями.

18. Периодическая система элементов. Ряды элементов, в пре
делах которых свойства изменяются последовательно, как, напри
мер, ряд из восьми элементов от лития до неона или от натрия до 
аргона, Менделеев назвал п е р и о д а м и .  Если напишем эти два 
периода один под другим так, чтобы под литием находился натрий, 
а под неоном — аргон, то получим следующее расположение эле
ментов:

Li Be В С N О F Ne
Na Mg А1 Si Р S Cl Ar

При таком расположении в вертикальные столбцы попадают 
элементы, сходные по своим свойствам и обладающие одинаковой 
валентностью, например, литий и натрий, бериллий и магний и т. д.

Разделив все элементы на периоды и располагая один период 
под другим так, чтобы Сходные по свойствам и типу образуемых 
соединений элементы приходились друг под другом, Менделеев со
ставил таблицу, названную им п е р и о д и ч е с к о й  с и с т е м о й  
э л е м е н т о в  п о  г р у п п а м  и р я д а м .  Эта таблица в современ
ном виде, дополненная открытыми уже после Менделеева элемен
тами, приведена в начале книги. Она состоит из десяти горизон
тальных рядов и восьми вертикальных столбцов, или г р у п п ,
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в которых один под другим размещены сходные между собой эле
менты.

Обратим вначале внимание на расположение элементов в го
ризонтальных рядах. В первом ряду стоят только два элемента — 
водород и гелий. Эти два элемента составляют первый период. 
Второй и третий ряды состоят из рассмотренных уже нами элемен
тов и образуют два периода по восьми элементов в каждом. Оба 
периода начинаются со щелочного металла и заканчиваются б ла 
городным газом. Все три периода называются м а л ы м и  п е р и о 
д а м  и.

Четвертый ряд такж е начинается со щелочного металла — ка
лия. Судя по тому, как изменялись свойства в двух предыдущих 
рядах, можно было бы ожидать, что и здесь они будут изменяться 
в той же последовательности и седьмым элементом в ряду будет 
опять галоген, а восьмым — благородный газ. Однако этого ие 
наблюдается. Вместо галогена на седьмом месте находится м арга
н е ц — металл, образующий как основные, так и кислотные оксиды, 
из которых лишь высший М п20 7 аналогичен соответствующему 
оксиду хлора (С120 7). После марганца в том ж е ряду стоят еще 
три металла — железо, кобальт и никель, очень сходные друг с 
другом. И только следующий, пятый ряд, начинающийся с меди, 
заканчивается благородным газом криптоном. Шестой ряд снова 
начинается со щелочного металла рубидия и т. д. Таким образом, 
у элементов, следующих за аргоном, более или менее полное по
вторение свойств наблюдается только через восемнадцать элемен
тов, а не через восемь, как было во втором и третьем рядах. Эти 
восемнадцать элементов образуют четвертый — так называемый 
б о л ь ш о й  п е р и о д ,  состоящий из двух рядов.

Пятый большой период составляют следующие два ряда, ше
стой и седьмой. Этот период начинается щелочным металлом ру
бидием и заканчивается благородным газом ксеноном.

В восьмом ряду после лантана идут четырнадцать элементов, 
называемых л а н т а н о и д а м и  (или л а н т а н и д а м и ) ,  которые 
чрезвычайно сходны с лантаном и между собой. Ввиду этогЪ сход
ства, обусловленного особенностью строения их атомов (см. § 32), 
лантаноиды обычно помещают вне общей таблицы, отмечая лишь 
в клетке для лантана их положение в системе.

Поскольку следующий за ксеноном благородный газ радон на
ходится только в конце девятого ряда, то восьмой и девятый ряды 
тоже образуют один большой период — шестой, содержащий трид
цать два элемента.

В больших периодах не все свойства элементов изменяются 
так  последовательно, как во втором и третьем. Здесь наблюдается 
еще некоторая периодичность в изменении свойств внутри самих 
периодов. Так, высшая валентность по кислороду вначале равно
мерно растет при переходе от одного элемента к другому, но затем, 
достигнув максимума в середине периода, падает до двух, после



50 Глава II. Периодический закон Д. И. Менделеева

чего опять возрастает до семи к концу периода. В связи 
с этим большие периоды разделены каждый на две части (два 
р яд а ) .

Десятый ряд, составляющий седьмой — пока незаконченный — 
период, содержит девятнадцать элементов, из которых первый и 
последние тринадцать получены лишь сравнительно недавно ис
кусственным путем. Следующие за актинием четырнадцать эле
ментов сходны по строению их атомов с актинием; поэтому их под 
названием а к т и н о и д ы  (или а к т и н и д ы )  помещают, подобно 
лантаноидам, вне общей таблицы.

В вертикальных столбцах таблицы, или в группах, распола
гаются элементы, обладающие сходными свойствами. Поэтому 
каж д ая  вертикальная группа представляет собой как  бы есте
ственное семейство элементов. Всего в таблице таких групп восемь. 
Номера групп отмечены вверху римской цифрой.

Элементы, входящие в первую группу, образуют оксиды с об
щей формулой R20 ,  в о  вторую — RO, в третью — И20 з  и т. д. 
Таким образом, наибольшая валентность элементов ка ладой груп
пы по кислороду соответствует за немногими исключениями но
меру группы.

Сравнивая элементы, принадлежащие к одной и той же группе, 
нетрудно заметить, что, начиная с пятого ряда (четвертый период), 
каж ды й элемент обнаруживает наибольшее сходство не с элемен
том, расположенным непосредственно под или над ним, а с элемен
тами, отделенными от него одной клеткой. Например, в седьмой 
группе бром не примыкает непосредственно к хлору и иоду, а от
делен от хлора марганцем, а от иода — технецием; находящиеся 
в шестой группе сходные элементы — селен и теллур разделены 
молибденом, сильно отличающимся от них; находящийся в первой 
группе рубидий обнаруживает большое сходство с цезием, стоящим 
в восьмом ряду, но мало похож на расположенное непосредствен
но под ним серебро и т. д.

Это объясняется тем, что с четвертого ряда начинаются боль
шие периоды, состоящие каждый из двух рядов, расположенных 
один над другим. Поскольку в пределах периода металлические 
свойства ослабевают в направлении слева направо, то понятно, 
что в каждом большом периоде у элементов верхнего (четного) 
ряда они выражены сильнее, чем у элементов нижнего (нечетного). 
Чтобы отметить различие между рядами, элементы первых рядов 
больших периодов сдвинуты в таблице влево, а элементы вто р ы х —■ 
вправо.

Таким образом, начиная с четвертого периода, каждую  группу 
периодической системы можно разбить на две подгруппы: «чет
ную», состоящую из элементов верхних рядов, и «нечетную», обра
зованную элементами нижних рядов. Что же касается элементов 
малых периодов, которые Менделеев назвал т и п и ч е с к и м и ,  то 
в  первой н второй группах они ближе примыкают по своим
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Рис. 1. Зависимость атомного объема элемента от атомной массы.

свойствам к элементам четных рядов и сдвинуты влево, в других — 
к элементам нечетных рядов и сдвинуты вправо. Поэтому типиче
ские элементы обычно объединяют со сходными с ними элемен
тами четных или нечетных рядов в одну г л а в н у ю  подгруппу, 
а другая подгруппа называется п о б о ч н о й .

П ри построении периодической системы Менделеев руковод
ствовался принципом расположения элементов по возрастающим 
атомным массам. Однако, как  видно из таблицы, в трех случаях 
этот принцип оказался нарушенным. Так, аргон (атомная масса 
39,948) стоит до калия (39,098), кобальт (58,9332) находится до 
никеля (58,70) и теллур (127,60)— до иода (126,9045). Здесь М ен
делеев отступил от принятого им порядка, исходя из свойств этих 
элементов, требовавших именно такой последовательности их рас
положения. Таким образом, он не придавал исключительного зн а
чения атомной массе и, устанавливая место элемента в таблице, 
руководствовался всей совокупностью его свойств. Позднейшие 
исследования показали, что произведенное Менделеевым разм е
щение элементов в периодической системе является совершенно 
правильным и соответствует строению атомов (подробнее см. 
гл. I I I ) .

Итак, в периодической системе свойства элементов, их атом
ная масса, валентность, химический характер изменяются в из
вестной последовательности как  в горизонтальном, так и в верти
кальном направлениях. Место элемента в таблице определяется, 
следовательно, его свойствами, и, наоборот, каждому месту соот
ветствует элемент, обладающий определенной совокупностью
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свойств. Поэтому, зная положение элемента в таблице, можно до
вольно точно указать его свойства.

Не только химические свойства элементов, но и очень многие 
физические свойства простых веществ изменяются периодически, 
если рассматривать их как функции атомной массы.

Периодичность в изменении физических свойств простых ве
ществ ярко выявляется, например, при сопоставлении их атомных 
объемов *.

И зображенная на рис. 1 кривая показывает, как изменяется 
атомный объем элементов с возрастанием атомной массы: наи
большие атомные объемы имеют щелочные металлы.

Так же периодически изменяются и многие другие физические 
константы простых веществ.

Д м и т р и й  И в а н о в и ч  М е н д е л е е в  родился 27 января (8 ф евраля) 
1834 г. в г. Тобольске в семье директора местной гимназии. О кончив Т оболь
скую  гимназию, поступил в П етербургский педагогический институт, который 
окончил в 1855 г. с золотой медалью . В 1859 г., защ итив м агистерскую  диссер
тацию  на тему «Об удельных объем ах», М енделеев уехал за границу в д ву х 
летнюю научную командировку. П осле возвращ ения в Россию он был избран 
профессором сначала П етербургского технологического института, а д ва  года 
спустя —  П етербургского университета, в котором в течение 33 лет вел научную 
и педагогическую  работу. В 1892 г. М енделеев был назначен ученым храните
лем Д епо образцовы х мер и весов, преобразованного по его инициативе 
в 1893 г. в Главную  палату  мер и весов (ныне Всесоюзный научно-исследова
тельский институт метрологии имени Д . И . М енделеева).

Величайш им результатом творческой деятельности М енделеева было откры 
тие им в 1869 г., т. е. в возрасте 35 лет, периодического закона и создание 
периодической системы элементов. И з других работ М енделеева наиболее в а ж 
ными являю тся «И сследования водных растворов по удельному весу», д октор
ская  диссертация «О соединении спирта с водой» и «П ош ш анпе растворов как  
ассоциаций». Основные представления разработанной М енделеевым химической, 
или гндратнон, теории растворов составляю т важ ную  часть современного уче
ния о растворах.

В ы даю щ имся трудом М енделеева является  его книга «Основы химии»,
в которой впервые вся неорганическая химия 
была излож ена с точки зрения периодиче
ского закона.

Органически сочетая теорию с практикой, 
М енделеев в течепяе всей своей ж изни у де
лял  много внимания развитию  отечественной 
промышленности.

В 1984 г. научная общ ественность С овет- 
ского Сою за и многих стран мира торж ествен 
но отметила стопятндесятплетие со дня р о ж д е
ния Д . И. М енделеева — вы даю щ егося ученого, 
откры вш его периодический закон и создавш его 
периодическую  систему элементов.

19. Значение периодической сесте-
мы. Периодическая система элементов 
оказала  большое влияние на после-

* А т о м н ы й  о б ъ е м  — объем, заним а
емый одним молем атомов простого вещ ества 
в твердом  состоянии.

Дмитрий Иванович Менделеев 
(1834— 1907)
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дующее развитие химии. Она не только была первой естественной 
классификацией химических элементов, показавшей, что они обра
зуют стройную систему и находятся в тесной связи друг с дру
гом, по и явилась могучим орудием для дальнейших исследо
ваний.

В то время, когда Менделеев на основе открытого им периоди
ческого закона составлял свою таблицу, многие элементы были 
еще неизвестны. Так, был неизвестен элемент четвертого периода 
скандий. По атомной массе вслед за кальцием шел титан, но ти 
тан нельзя было поставить сразу после кальция, так как он попал 
бы в третью группу, тогда как  титан образует высший оксид ТЮ 2, 
да и по другим свойствам должен быть отнесен к четвертой группе. 
Поэтому Менделеев пропустил одну клетку, т. е. оставил свободное 
место между кальцием и титаном. На том же основании в четвер
том периоде между цинком и мышьяком были оставлены две сво
бодные клетки, занятые теперь элементами галлием и германием. 
Свободные места остались и в других рядах. Менделеев был не 
только убежден, что должны существовать неизвестные еще эле
менты, которые заполнят эти места, но и заранее предсказал свой
ства таких элементов, основываясь на их положении среди дру
гих элементов периодической системы. Одному из них, которому 
в будущем предстояло занять место между кальцием и титаном, 
он дал  название экабор (так как  свойства его должны были 
напоминать бор); два других, для  которых в таблице остались 
свободные места между цинком и мышьяком, были названы эка- 
алюминием и экасилицием.

В течение следующих 15 лет предсказания Менделеева бле
стяще подтвердились: все три ожидаемых элемента были от
крыты. Вначале французский химик Лекок де Буабодран открыл 
галлий, обладающий всеми свойствами экаалюминия; вслед за 
тем в Швеции Л. Ф. Нильсоном был открыт скандий, имевший 
свойства экабора, и, наконец, спустя еще несколько лет в Герм а
нии К. А. Винклер открыл элемент, названный им германием, ко
торый оказался тождественным экасилицию.

Чтобы судить об удивительной точности предвидения Менде
леева, сопоставим предсказанные им в 1871 г. свойства экасилиция 
со свойствами открытого в 1886 г. германия:

Свойства экасилиция Свойства германия

способный в сильном ж ар у  улетучи
ваться  •

А том ная масса Es близка к 72 
П лотность Es около 5,5 г/см3

Э касилиций Es — плавкий металл, Германий Ge —  серый м еталл, пла
вящ ийся при 9 3 6 °С, а при более вы
сокой тем пературе улетучиваю щ ийся

А том ная масса Ge равна 72,59
П лотность Ge при 20 °С равна 

5,35 г/см3
E s0 2 долж ен легко восстанавли-> 

ваться
G e 0 2 легко восстанавливается уг

лем или водородом до м еталла
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Свойства экасилнция
П лотность Es0 2 будет близка к 

4,7 г/см 3
EsCU —  ж идкость, кипящ ая около 

90 °С; плотность ее близка к 1,9 г/см 3

Свойства германия

П лотность G e 0 2 при 18 °С равна 
4,703 г/см 3 

GeCi4 — ж идкость, кипящ ая при 
83 °С; плотность ее при 18 °С равна 
1,88 г/см3

Открытие галлия, скандия и германия было величайшим три
умфом периодического закона.

Большое значение имела периодическая система такж е при 
установлении валентности и атомных масс некоторых элементов. 
Так, элемент бериллий долгое время считался аналогом алюминия 
и его оксиду приписывали формулу Ве20 3. Исходя из процентного 
состава и предполагаемой формулы оксида бериллия, его атомную 
массу считали равной 13,5. Периодическая система показала, 
что для бериллия в таблице есть только одно место, а именно — 
над магнием, так что его оксид должен иметь формулу ВеО, 
откуда атомная масса бериллия получается равной десяти. Этот 
вывод вскоре был подтвержден определениями атомной массы 
бериллия по плотности пара его хлорида.

Точно <гак же периодическая система дала толчок к исправле
нию атомных масс некоторых элементов. Например, цезию раньше 
приписывали атомную массу 123,4. Менделев же, располагая 
элементы в таблицу, нашел, что по своим свойствам цезий должен 
стоять в главной подгруппе первой группы под рубидием и потому 
будет иметь атомную массу около 130. Современные определения 
показывают, что атомная масса цезия равна 132,9054.

И в настоящее время периодический закон остается путевод
ной нитью и руководящим принципом химии. Именно на его основе 
были искусственно созданы в последние десятилетия т р а н с 
у р а н о в ы е  э л е м е н т ы ,  расположенные в периодической си
стеме после урана. Один из них — элемент № 101, впервые полу
ченный в 1955 г., — в честь великого русского ученого был назван 
менделевием.

Открытие периодического закона и создание системы химиче
ских элементов имело огромное значение не только для химии, 
но и для философии, для всего нашего миропонимания. Менделеев 
показал, что химические элементы составляют стройную систему, 
в основе которой лежит фундаментальный закон природы. В этом 
нашло выражение положение материалистической диалектики о 
взаимосвязи и взаимообусловленности явлений природы. Вскрывая 
зависимость между свойствами химических элементов и массой их 
атомов, периодический закон явился блестящим подтверждением 
одного из всеобщих законов развития природы — закона перехода 
количества в качество.

Последующее развитие науки позволило, опираясь на периоди
ческий закон, гораздо глубже познать строение вещества, чем это 
было возможно при жизни Менделеева. Разработанная в XX веке
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теория строения атома в свою очередь дала периодическому з а 
кону и периодической системе элементов новое, более глубокое 
освещение. Блестящее подтверждение нашли пророческие слова 
Менделеева: «Периодическому закону не грозит разрушение, 
а обещаются только надстройка и развитие».

Д олгое время в науке господствовало мнение, что атомы неде
лимы, т. е. не содержат более простых составных частей. Счита
лось также, что атомы неизменны: атом данного элемента ни 
при каких условиях не может превращаться в атом какого-либо 
другого элемента.

Однако в конце XIX века был установлен ряд фактов, свиде
тельствовавших о сложном составе атомов и о возможности их 
взаимопревращений. Сюда относится, прежде всего, открытие 
электрона английским физиком Д ж .  Д ж . Томсоном в 1897 г.

Электрон — элементарная частица, обладающая наименьшим 
существующим в природе отрицательным электрическим зарядом 
(1,602 * 10- 19 Кл). Масса электрона равна 9 ,1095-10~28 г, т. е. почти 
в 2000 раз меньше массы атома водорода. Было установлено, что 
электроны могут быть выделены из любого элемента: так, они слу
ж а т  переносчиками тока в металлах, обнаруживаются в пламени, 
испускаются многими веществами при нагревании, освещении или 
рентгеновском облучении. Отсюда следует, что электроны содер
ж атся  в атомах всех элементов. Но электроны заряжены отрица
тельно, а атомы не обладают электрическим зарядом, они электро- 
нейтральны. Следовательно, в атомах, кроме электронов, должны 
содержаться какие-то другие, положительно заряженные частицы. 
Иначе говоря, атомы представляют собой сложные образования,  
построенные из более м елких  структурных единиц.

Большую роль в установлении сложной природы атома и рас
шифровке его структуры сыграло открытие и изучение р а д и о 
а к т и в н о с т и .

20. Радиоктивность. Радиоактивностью было названо явление 
испускания некоторыми элементами излучения, способного прони
кать через вещества, ионизировать воздух, вызывать почернение 
фотографических пластинок *. Впервые (в 1896 г.) это явление об
наружил у соединений урана французский физик А. Беккерель. 
Вскоре М ария Кюри-Склодовская установила, что радиоактив
ностью обладают и соединения тория. В 1898 г. она вместе со

Г л а в а
ill

СТРОЕНИЕ АТОМА.
РАЗВИТИЕ ПЕРИОДИЧЕСКОГО ЗАКОНА

* Б олее  точное определение понятия радиоактивности дано в § 36,
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своим супругом, французским физиком 
Пьером Кюри, открыла в составе ура
новых руд два новых радиоактивных 
элемента, названных по ее предло
жению полонием  (от латинского Ро- 
lonia — Польша) и радием  (от л а 
тинского radius — луч). Новые элемен
ты оказались гораздо более мощными 
источниками радиоактивного излуче
ния, чем уран и торий.

М а р и я  К ю р и - С к л о д о в с к а я  роди
лась в В арш аве 7 ноября 1867 г. В юности 
она принимала горячее участие в револю цион
ном движ ении, работая  в круж ке, организо
ванном учениками ее отца, преподавателя м а 
тем атики и физики в гимназии. О кончив уни
верситет в П ариж е, С клодовская вместе с 
П ьером Кюри занялась изучением ради оакти в
ности. З а  блестящ ие открытия в этой области 
ей была присвоена ученая степень доктора 
физических наук. После смерти м уж а (в 

1906 г.) К ю ри-С клодовская п род олж ала  научную  деятельность по изучению р а 
диоактивны х элементов. В 1910 году ею впервые был получен металлический 
радий. К ю ри-С клодовская дваж д ы  награж ден а  Нобелевской премией (по химии 
и по ф изике). С 1926 г. была почетным членом Академии наук С С С Р.

Исследованиями супругов Кюри и английского физика Э. Р е 
зерфорда было установлено, что радиоактивное излучение неодно
родно: под действием магнитного поля оно разделяется на три 
пучка, один из которых ие изменяет своего первоначального н а 
правления, а два другие отклоняются в противоположные стороны.

Лучи, не отклоняющиеся в магнитном поле и, следовательно, 
не несущие электрического заряда , получили название у - л у ч е й .  
Они представляют собой электромагнитное излучение, сходное 
с рентгеновскими лучами и обладающее очень большой прони
кающей способностью.

Отклонение двух других пучков под действием магнитного поля 
показывает, что эти пучки состоят из электрически заряженных 
частиц. Противоположные же направления наблюдаемых отклоне
ний свидетельствуют о том, что в состав одного пучка входят от
рицательно заряженные частицы (этот вид излучения получил на
звание (3 - л у ч е й ) , а в состав другого (названного а  - л у ч а м и) — 
частицы, обладающие положительным зарядом. (3-Лучи оказались 
потоком быстро движущихся электронов. Это еще раз подтвер
дило, что электроны входят в состав атомов.

Что же касается положительно заряженных а-лучей, то, как 
выяснилось, они состоят из частиц, масса которых равна массе 
атома гелия, а абсолютная величина заряда — удвоенному заряду 
электрона. Прямым опытом Резерфорд доказал, что эти частицы 
представляют собой заряженные атомы гелия. Он поместил тон

Мария Кюри-Склодовская 
(1867— ( 934)
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костенную ампулу с небольшим коли
чеством радия внутрь большой про
бирки, из которой после этого был уда
лен воздух. а-Излучение проникало че
рез тонкие стейки внутренней ампулы, 
но задерживалось толстыми стенками 
внешней пробирки, так что а-частицы 
оставались в пространстве между ам 
пулой и пробиркой. С помощью спек
трального анализа в этом простран
стве было обнаружено присутствие 
гелия.

Результаты опыта означали, что 
атомы радия в процессе радиоактив
ного излучения распадаются, превра 
щаясь в атомы других элементов,— 
в частности, в атомы гелия. Впослед
ствии было показано, что другим про
дуктом распада радия является эле
мент радон, также обладающий радиоактивностью и принадлежа
щий к семейству благородных газов. Аналогичные выводы были 
получены при исследовании других радиоактивных элементов.

Э р н е с т  Р е з е р ф о р д ,  один из крупнейш их ученых в области радиоак^ 
тивности и строения атома, родился 30 августа 1871 г. в Нельсоне (Н овая  З е 
л ан ди я); был профессором физики в М онреальском университете (К а н ад а ), 
затем  с 1907 г. в М анчестере, а с 1919 г. в К ем бридж е и Лондоне.

С 1900 г. Резерф орд  заним ался изучением явления радиоактивности. Он 
откры л втри вида лучей, испускаемых радиоактивны м и вещ ествами; предлож ил 
(вместе с Содди) теорию радиоактивного распада; доказал  образование гелия 
при многих радиоактивны х процессах, откры л ядро  атом а и разработал  ядер- 
ную модель атом а, чем залож и л основы современного учения о строении атом а. 
В 1919 г. впервые осуществил искусственное превращ ение некоторых стабиль
ных элементов, бом бардируя их а-частицам и. В 1908 г. награж ден  Н обелевской 
премией. Бы л избран  почетным членом А кадемии наук С ССР.

21. Ядерная модель атома. Изучение радиоактивности подтвер
дило сложность состава атомов. Встал вопрос о строении атома, 
о его внутренней структуре.

Согласно модели, предложенной в 1903 г. Д ж . Дж. Томсоном, 
атом состоит из положительного заряда, равномерно распределен
ного по всему объему атома, и электронов, колеблющихся внутри 
этого заряда . Д л я  проверки гипотезы Томсона и более точного 
определения внутреннего строения атома Э. Резерфорд провел се
рию опытов по рассеянию а-частиц тонкими металлическими пла
стинками. Схема такого опыта изображена на рис. 2. Источник 
a -излучения И  помещали в свинцовый кубик К  с просверленным 
в нем каналом, так что удавалось получить поток а-частиц, летя
щих в определенном направлении. П опадая на экран Э, покры
тый сульфидом цинка, а-частицы вызывали его свечение, причем

Эрнест Резерфорд 
(1871—19371
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Рис. 2. Схема опыта по рассеянию а-частиц.

в лупу JI можно было увидеть и под* 
считать отдельные вспышки, возникаю
щие на экране при попадании на него 
каждой а-частицы. М ежду источни
ком излучения и экраном помещали 

тонкую металлическую фольгу М. По вспышкам на экране м ож 
но было судить о рассеянии а-частиц, т. е. об их отклонении от 
первоначального направления при прохождении через слой ме- 
талла.

Оказалось, что большинство а-частиц проходит через фольгу, 
не изменяя своего направления, хотя толщина металлического ли
сточка соответствовала сотням тысяч атомных диаметров. Но не
которая доля а-частиц все же отклонялась на небольшие углы, 
а изредка а-частицы резко изменяли направление своего дви ж е
ния и д аж е  отбрасывались .назад, как бы натолкнувшись на мас
сивное препятствие. Случаи такого резкого отклонения а-частиц 
можно было наблюдать, перемещая экран с лупой по дуге Д.

И з результатов этих опытов следовало, что подавляю щ ая 
часть пространства, занимаемого атомом металла, не содержит 
тяж елы х частиц — там могут находиться .только электроны. Ведь 
масса электрона почти в 7500 раз меньше массы а-частицы, так 
что столкновение с электроном практически не может повлиять на 
направление движения а-частицы. Случаи ж е резкого отклонения 
и д аж е  отбрасывания а-частиц означают, что в атоме есть какое-то 
тяж елое  ядро, в котором сосредоточена преобладающая часть всей 
массы атома. Это ядро занимает очень маленький объем — именно 
поэтому а-частицы так редко с ним сталкиваются — и должно 
обладать положительным зарядом, который и вызывает отталки
вание одноименно заряженных а-частиц.

Исходя из этих соображений, Резерфорд в 1911 г. предложил 
следующую схему строения атома, получившую название я д е р -  
н о й  м о д е л и  а т о м а .  Атом состоит из положительно зар яж ен 
ного ядра, в котором сосредоточена преобладающая часть массы 
атома, и вращающихся вокруг него электронов. Положительный 
зар я д  ядра нейтрализуется суммарным отрицательным зарядом 
электронов, так  что атом в целом электронейтрален. Возникающая 
вследствие вращения электронов центробежная сила уравновеши
вается силой электростатического притяжения электронов к про
тивоположно заряженному ядру. Размеры ядра очень малы по 
сравнению с размерами атома в целом: диаметр атома — величина 
порядка 10~8 см, а диаметр ядра — порядка 10- 13— 10-12 см.

Чем больше заряд  атомного ядра, тем сильнее будет отталки^ 
ваться от него а-частица, тем чаще будут встречаться случаи силь
ных отклонений а-частиц, проходящих через слой металла, от пер
воначального направления движения. Поэтому опыты по рассея-
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ниго а-частиц дают возможность не только обнаружить существо
вание атомного ядра, но и определить его заряд. Уже из опытов 
Резерфорда следовало, что заряд ядра  (выраженный в единицах 
заряда электрона) численно равен порядковому номеру элемента 
в периодической системе. Это было подтверждено Г. Мозли, уста
новившим в 1913 г. простую связь между длинами волн определенных 
линий рентгеновского спектра элемента и его порядковым номером, 
и Д. Чедвиком, с большой точностью определившим в 1920 г. з а 
ряды атомных ядер ряда элементов по рассеянию а-частиц.

Был установлен физический смысл порядкового номера эле
мента в периодической системе: порядковый номер оказался важ~ 
нейшей константой элемента, выражающей положительный заряд  
ядра его атома. Из электронейтральности атома следует, что и 
число вращающихся вокруг ядра электронов равно порядковому 
номеру элемента.

Это открытие дало новое обоснование расположению элементов 
в периодической системе. Вместе с тем оно устраняло и кажущееся 
противоречие в системе Менделеева — положение некоторых эле
ментов с большей атомной массой впереди элементов с меньшей 
атомной массой (теллур и иод, аргон и калий, кобальт и никель). 
Оказалось, что противоречия здесь нет, так  как место элемента 
в системе определяется зарядом атомного ядра. Было эксперимен
тально установлено, что заряд  ядра атома теллура равен 52, 
а атома иода — 53; поэтому теллур, несмотря на большую атом
ную массу, должен стоять до иода. Точно так  ж е  заряды ядер ар
гона и калия, никеля и кобальта полностью отвечают последова
тельности расположения этих элементов в системе.

Итак, заряд  атомного ядра является той основной величиной, 
от которой зависят свойства элемента и его положение в периоди
ческой системе. Поэтому периодический закон Менделеева в на
стоящее время можно сформулировать следующим образом:

Свойства элементов и образуемых ими простых и слож
ных веществ находятся в периодической зависимости от за
ряда ядра атомов элементов.

Определение порядковых номеров элементов по зарядам ядер 
их атомов позволило установить общее число мест в периодиче
ской системе между водородом, имеющим порядковый номер 1, 
и ураном (порядковый номер 92), считавшимся в то время послед
ним членом периодической системы элементов. Когда создавалась 
теория строения атома, оставались незанятыми места 43, 61, 72, 75, 
85 и 87, что указывало на возможность существования еще неот
крытых элементов. И действительно, в 1922 г. был открыт элемент 
гафний, который занял место 72; затем в 1925 г. — рений,  зан яв
ший место 75. Элементы, которые должны занять остальные четыре 
свободных места таблицы, оказались радиоактивными и в природе
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Яе найдены, однако их удалось получить искусственным путем. 
Новые элементы получили названия технеций (порядковый номер 
43), прометий (61), астат (85) и франций  (87). В настоящее время 
все клетки периодической системы между водородом и ураном з а 
полнены. Однако сама периодическая система не является завер
шенной, о чем свидетельствует открытие трансурановых (заурано- 
вых) элементов (подробнее см. § 37).

22. Атомные спектры. Р азвитая  Резерфордом ядерная модель 
была крупным шагом в познании строения атома. Основные черты 
этой модели — наличие в атоме положительно заряженного т яж е
лого ядра, окруженного электронами — выдержали испытание вре
менем и подтверждены большим числом экспериментов. Однако 
модель Резерфорда в некоторых отношениях противоречила твердо 
установленным фактам. Отметим два таких противоречия.

Во-первых, теория Резерфорда не могла объяснить устойчиво
сти атома. Электрон, вращающийся вокруг положительно зар яж ен 
ного ядра, должен, подобно колеблющемуся электрическому заряду, 
испускать электромагнитную энергию в виде световых волн. Но, 
излучая свет, электрон теряет часть своей энергии, что приводит 
к нарушению равновесия между центробежной силой, связан
ной с вращением электрона, и силой электростатического притя
жения электрона к ядру. Д л я  восстановления равновесия электрон 
долж ен переместиться ближе к ядру. Таким образом, электрон, 
непрерывно излучая электромагнитную энергию и двигаясь по 
спирали, будет приближаться к ядру. Исчерпав всю свою энергию, 
он должен «упасть» на ядро, — и атом прекратит свое существо
вание. Этот вывод противоречит реальным свойствам атомов, ко
торые представляют собой устойчивые образования и могут суще
ствовать, не разрушаясь, чрезвычайно долго.

Во-вторых, модель Резерфорда приводила к неправильным 
выводам о характере атомных спектров. Напомним, что при про
пускании через стеклянную или кварцевую призму света, испускае
мого раскаленным твердым или жидким телом, на экране, постав
ленном за призмой, наблюдается так называемый с п л о ш н о й  
с п е к т р ,  видимая часть которого представляет собой цветную по
лосу, содержащую все цвета радуги *. Это явление объясняется 
тем, что излучение раскаленного твердого или жидкого тела со
стоит из электромагнитных волн всевозможных частот. Волны 
различной частоты неодинаково преломляются призмой и попа
дают на разные места экрана.

Д л я  получения спектра вместо призмы можно воспользоваться д и ф р а к 
ц и о н н о й  р е ш е т к о й .  П оследняя представляет собой стеклянную  пластин
ку, на поверхности которой на очень близком расстоянии друг от друга нане-

* Спектр простирается и за  пределы частот, соответствую щ их видимому 
свету, — в у л ь т р а ф и о л е т о в у ю  (более высокие частоты) и и н ф р а 
к р а с н у ю  (более низкие частоты ) области,
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Рис. 3. Схема атомного спектра водорода в 
видимой области,
( П а  ри су н ке  у к а з а н ы  п р и н яты е  о б о зн а ч е н и я  
о т д е л ь н ы х  л ини й  и д л и н ы  в о л н) .

На нр и* 1111
lliiL __ I ... ---   — 1 - I I 1 I I I И1ШШ1 ---- , .
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еепы тонкие параллельны е штрихи (до 1500 ш трихов на 1 м м ). П роходя сквозь 
такую  реш етку, свет разлагается н образует  спектр, аналогичный полученному 
при помощи прпзмы. Д иф ракция присущ а всяком у волновому движ еш но и 
служ ит одним нз основных доказательств  волновой природы света.

Излучение, испускаемое твердыми телами или жидкостями, 
всегда дает сплошной спектр. Излучение, испускаемое раскален
ными газами и парами, в отличие от излучения твердых тел и 
жидкостей, содержит только определенные длины волн. Поэтому 
вместо сплошной полосы на экране получается ряд отдельных цвет
ных линий, разделенных темными промежутками. Число и рас
положение этих линий зависят от природы раскаленного газа 
или пара. Так, пары калия дают спектр, состоящий из трех ли
н и й — двух красных и одной фиолетовой; в спектре паров кальция 
несколько красных, желтых и зеленых линий и т. д. Такие спект
ры называются л и н е й ч а т ы м и .  На рис. 3 приведено в качестве 
примера изображение атомного спектра водорода в видимой и 
близкой ультрафиолетовой области. Тот факт, что атомы каждого 
элемента дают вполне определенный, присущий только этому эле
менту спектр, причем интенсивность соответствующих спектраль
ных линий тем выше, чем больше содержание элемента во взятой 
пробе, широко применяется для определения качественного и ко
личественного состава веществ и материалов. Этот метод иссле
дования называется с п е к т р а л ь н ы м  а н а л и з о м .

Как было указано выше, электрон, вращающийся вокруг ядра, 
должен приближаться к ядру, непрерывно меняя скорость своего 
движения. Частота испускаемого им света определяется частотой 
его вращения и, следовательно, должна непрерывно меняться. Это 
означает, что спектр излучения атома должен быть непрерывным, 
сплошным, а это не соответствует действительности. Таким обра
зом, теория Резерфорда не смогла объяснить ни существования 
устойчивых атомов, ни наличия у них линейчатых спектров.

Существенный шаг в развитии представлений о строении атома 
сделал в 1913 г. Нильс Бор, предложивший теорию, объединяю
щую ядерную модель атома с к в а н т о в о й  т е о р и е й  с в е т а .

23. Квантовая теория света. В 1900 г. Планк* показал, что спо
собность нагретого тела к лучеиспусканию можно правильно 
количественно описать, только предположив, что лучистая энергия

* М акс П ланк  (1858— 1 9 4 7 )— крупный немецкий физик, л ауреат  Н обелев
ской премии. Основные труды  П ланка посвящ ены термодинамике и тепловому 
излучению. Введенное Плаиком представление о квантовом характере излу
чения и поглощ ения энергии сыграло весьма важ ную  роль в развитии совре
менного естествознания,
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Рис. 4. Схема установки для наблюдения фотоэлектрического эф 
фекта:
М — пластинка испытуемого металла; С — металлическая сеткя; 
Б — источник постоянного электрического напряжения; Г — гальва
нометр.

испускается и поглощается телами не непрс- 
рывно, а дискретно, т. е. отдельными порциями  — 
квантами. При этом энергия Е  каждой такой 
порции связана с частотой излучения v соотно
шением, получившим название у р а в н е н и я
П л а н к а :  „ ,Е =  nv

Здесь коэффициент пропорциональности h ,  так  называемая 
п о с т о я н н а я  П л а н к а ,  — универсальная константа, равная 
6 ,626-10-34 Д ж -с .

Сам П ланк долгое время полагал, что испускание и поглоще
ние света квантами есть свойство излучающих тел, а не самого из
лучения, которое способно иметь любую энергию и поэтому могло 
бы поглощаться непрерывно. Однако в 1905 г. А. Эйнштейн, анали
зируя явление ф о т о э л е к т р и ч е с к о г о  э ф ф е к т а ,  пришел к 
выводу, что электромагнитная (лучистая) энергия существует 
только в форме квантов и что, следовательно, излучение представ
ляет собой поток неделимых материальных «частиц» ( ф о т о н о в ) ,  
энергия которых определяется уравнением Планка.

Ф отоэлектрическим эф ф ектом  назы вается  испускание металлом  электронов 
под действием падаю щ его на него света. Это явление было подробно изучено 
в  1888— 1890 гг. А. Г. С толетовы м *. С хем а установки для измерения ф отоэф 
ф екта  изображ ена иа рис. 4. Если поместить установку в вакуум  и подать на 
пластинку М  отрицательный потенциал, то тока в цепн наблю даться не будет, 
поскольку в пространстве м еж ду  пластинкой н сеткой нет заряж енн ы х частиц, 
способных переносить электрический ток. Но при освещении пластинки источ
ником света гальваном етр обн аруж ивает  возникновение тока (назы ваем ого  ф о - 
т о т  о к о м ) ,  носителями которого слу ж ат  электроны, вы ры ваем ы е светом нз 
м еталла.

О казалось, что при изменении интенсивности освещения изм еняется только 
число испускаемых металлом электронов, т. е. сила фототока. Н о м аксим альная 
кинетическая энергия каж дого  вы летевш его из м еталла электрона не зависит 
от интенсивности освещения, а изм еняется только прн изменении частоты  п а 
даю щ его иа м еталл света. И менно с увеличением длины  волны (т. е. с ум ень
ш ением частоты  **) энергия испускаемых металлом электронов ум еньш ается, 
а затем , при определенной для  каж до го  м еталла длине волны, ф отоэф ф ект ис
чезает и ие проявляется д а ж е  прн очень высокой интенсивности освещ ения. 
Т ак, при освещении красным или оранж евы м  светом натрий не п роявляет ф о 
тоэф ф екта и начинает испускать электроны  только при длине волны, меньшей

* А л е к с а н д р  Г р и г о р ь е в и ч  С т о л е т о в  (1839— 1 8 9 6 )— крупный 
русский физик, профессор М осковского университета. Осущ ествил исследование 
магнитны х свойств ж елеза, имевшее больш ое теоретическое и практическое зн а 
чение. Установил основные законы  ф отоэлектрического эф ф екта, показал  во з
м ож ность непосредственного превращ ения световой энергии в электрическую . 
В своих работах философского содерж ания  вы ступал как убеж денны й м ате
риалист.

** Напомним, что длина волны  света к  и его частота у  связаны  соотно’. 
шением k v  — с, где с — скорость света.

Б
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590 нм (ж елты й свет), у  лития ф отоэф ф ект обн аруж ивается  при еще меньш их 
длин ах  волн, начиная с 516 нм (зеленый свет), а вырывание электронов из 
платины  под действием видимого света вообщ е не происходит и начинается 
только при облучении платины ультраф иолетовы м и лучами.

Эти свойства фотоэлектрического эф ф екта совершенно необъяснимы с по
зиций классической волновой теории света, согласно которой эф ф ект до л ж ен  
определяться (для данного м еталла) только количеством энергии, поглощ аемой 
поверхностью  м еталла в единицу времени, но не долж ен  зависеть от типа и з
лучения, падаю щ его на металл. О днако эти ж е  свойства получаю т простое н 
убедительное объяснение, если считать, что излучение состоит из отдельны х 
порций, фотонов, обладаю щ их вполне определенной энергией.

В самом деле, электрон в м еталле связан  с атом ам и м еталла, т ак  что д л я  
его вы ры вания необходима затр ата  определенной энергии. Если фотон о бладает  
нуж ны м запасом  энергии (а энергия ф отона определяется частотой излучения!), 
то электрон будет вы рван, ф отоэф ф ект будет наблю даться. В процессе в заи м о
действия с м еталлом  фотон полностью отдает свою энергию электрону, ибо 
дробиться на части фотон не м ож ет. Э нергия ф отона будет частично и зрасхо
д о ван а  на разры в связи  электрона с м еталлом , частично на сообщение элек 
трону кинетической энергии движ ения. П оэтом у м аксим альная кинетическая 
энергия вы битого нз м еталла электрона не м ож ет быть больш е разности м еж ду  
энергией ф отона и энергией связи электрона с атом ам и м еталла. С ледователь
но, при увеличении числа фотонов, падаю щ их иа поверхность м еталла в еди
ницу времени (т. е. при повышении интенсивности освещ ения), будет увели
чиваться только число вы рываемы х из м еталла  электронов, что приведет к во з
растанию  ф ототока, ио энергия каж дого  электрона возрастать не будет. Если же 
энергия ф отона меньш е минимальной энергии, необходимой для вы ры вания 
электрона, ф отоэф ф ект не будет наблю даться при любом числе падаю щ их иа 
м еталл фотонов, т. е. при любой интенсивности освещения.

К ван то вая  теория света, развитая  Эйнш тейном, смогла объяснить не только  
свойства ф отоэлектрического эф ф екта, но и законом ерности химического дей 
ствия света, тем пературную  зависимость теплоемкости тверды х тел и р яд  д р у 
гих явлений. О на оказал ась  чрезвычайно полезной и в развитии представлений 
о строении атом ов и молекул.

А л ь б е р т  Э й н ш т е й н ,  вы даю щ ийся физик, родился 14 марта 1879 г. 
в Ульме (Г ерм ания), с 14 лет ж ил в Ш вейцарии. Р аб о тал  преподавателем  
средней ш колы, экспертом патентного бюро, с 
1909 г. был профессором Цю рихского универси
тета (Ш вейцария), с 1914 до 1933 г. — профес
сор Берлинского университета. С 1933 г. в зн ак  
протеста против гитлеровского реж им а о тказал ся  
от германского подданства н от звания члена 
П русской А кадем ии иаук. С 1933 г. до конца 
ж изни — профессор И нститута ф ундам ентальны х 
исследований в Принстоне (СШ А).

С 1905 г, Эйнштейн разработал  частную , а 
к 1916 г. — общ ую  теорию относительности, з а 
лож ивш ую  основы современных представлений
о пространстве, тяготении и времени; осущ ествил 
основополагаю щ ие исследования в области кван 
товой теории света; ряд  его важ ны х работ по
свящ ен теории броуновского движ ения, м агнетизм у 
и другим  вопросам  теоретической физики. В 1921 г, 
был н аграж ден  Нобелевской премией. В 1927 г.— 
почетный член А кадемии наук С ССР.

И з квантовой теории света следует что 
фотон неспособен дробиться: он взаимо
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действует как целое с электроном металла, выбивая его из 
пластинки; как целое он взаимодействует и со светочувстви
тельным веществом фотографической пленки, вызывая ее по
темнение в определенной точке, и т. д. В этом смысле фотон 
ведет себя подобно частице, т. е. проявляет к о р п у с к у л я р н ы е  
с в о й с т в а .  Однако фотон обладает и в о л н о в ы м и  с в о й 
с т в а м и :  это проявляется в волновом характере распространения 
света, в способности фотона к интерференции и дифракции. Фотон 
отличается от частицы в классическом понимании этого термина 
тем, что его точное положение в пространстве, как и точное поло
жение любой волны, не может быть указано. Но он отличается и 
от «классической» волны — неспособностью делиться на части. 
Объединяя в себе корпускулярные и волновые свойства, фотон не 
является, строго говоря, ни частицей, ни волной — ему присуща 
к о р п у с к у л я р н о - в о л н о в а я  д в о й с т в е н н о с т ь .

24. Строение электронной оболочки атома по Бору. Как уже 
указывалось, в своей теории Нильс Бор исходил из ядерной мо
дели атома. Основываясь на положении квантовой теории света 
о прерывистой, д и с к р е т н о й  природе излучения и на линейча
том характере атомных спектров, он сделал вывод, что энергия 
электронов в атоме не может меняться непрерывно, а изменяется 
скачками, т. е. д и с к р е т н о .  Поэтому в атоме возможны не лю
бые энергетические состояния электронов, а лишь определенные, 
«разрешенные» состояния. Иначе говоря, энергетические состояния 
электронов в атоме к в а н т о в а н ы .  Переход из одного разреш ен
ного состояния в другое совершается скачкообразно и сопровож
дается испусканием или поглощением кванта электромагнитного 
излучения.

Основные положения своей теории Бор сформулировал в виде 
п о с т у л а т о в  (постулат — утверждение, принимаемое без д о ка
зательства),  содержание которых сводится к следующему:

1. Электрой может вращ аться вокруг ядра не по любым, 
а только по некоторым определенным круговым орбитам. Эти ор
биты получили название с т а ц и о н а р н ы х .

2. Двигаясь по стационарной орбите, электрон не излучает 
электромагнитной энергии.

3. Излучение происходит при скачкообразном переходе элек
трона с одной стационарной орбиты на другую. Прн этом испу
скается или поглощается квант электромагнитного излучения, 
энергия которого равна разности энергии атома в конечном и ис
ходном состояниях.

П оследнее утверж дение требует некоторых пояснений. Энергия электрона, 
вращ аю щ егося вокруг ядра, зависит от радиуса орбиты. Н аименьш ей энергией 
электрон  обладает, находясь на ближ айш ей к ядру  орбите (это так  н азы вае
мое н о р м а л ь н о е  с о с т о я н и е  ато м а). Д л я  того чтобы перевести электрон 
на более удаленную  от ядра орбиту, нуж но преодолеть притяж ение электрона 
к полож ительно заряж енн ом у ядру , что требует затраты  энергии. Э тот процесс 
осущ ествляется при поглощении кванта света, Соответственно, энергия атом а
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при таком  переходе увеличится, он перейдет в в о з б у ж д е н н о е  с о с т о я 
н и е .  П ереход  электрона в обратном направлении, т. е. с более удаленной ор
биты на более близкую  к ядру, приведет к уменьшению энергии атом а; осво
бодивш аяся энергия будет выделена в виде кванта электромагнитного излуче
ния. Если обозначить начальную энергию атом а при нахождении электрона на 
более удаленной от ядра  орбите через £„ , а конечную энергию атома для более 
близкой к ядру  орбиты через £ к, то энергия кванта, излучаемого при перескоке 
электрона, вы разится разностью ; £  =  £ „ — £ к. П риним ая во внимание уравн е
ние П ланка  £  —  hv,  получим hv  =  £ а — £ к, откуда

v =  (Е ц — E K)/h

П оследнее уравнение позволяет вычислить возм ож ны е частоты (или длины 
волн) излучения, способного испускаться или поглощ аться атомом, т. е, рас
считать спектр атома.

Постулаты Бора находились в резком противоречии с положе
ниями классической физики. С точки зрения классической меха
ники электрон может вращаться по любым орбитам, а классиче
ская электродинамика не допускает движения заряженной ча
стицы по круговой орбите без излучения. Но эти постулаты нашли 
свое оправдание в замечательных результатах, полученных Бором 
при расчете спектра атома водорода.

Здесь следует отметить, что работа Б о р а  появилась в то время (1913 г.), 
когда атомны е спектры многих элементов были изучены и спектральный анализ 
нашел уж е  обш ирные применения. Так, с помощ ью  спектрального анали за были 
открыты благородны е газы , причем гелий был сначала обнаруж ен в спектра 
С олнца и только позж е — па Земле. Бы ло ясно, что атомные спектры представ
ляю т собой своеобразны е «паспорта» элементов. О днако язы к этих «паспортов» 
о ставался  непонятным; были установлены лиш ь некоторые эмпирические пра
вила, которы е описывали располож ение линий в атомных спектрах.

Теория Бора не только объяснила физическую природу атом
ных спектров как результата перехода атомных электронов с одних 
стационарных орбит на другие, но и впервые позволила рассчи
тывать спектры. Расчет спектра простейшего атома — атома во
дорода, выполненный Бором, дал блестящие результаты: вычис
ленное положение спектральных линий в видимой части спектра 
превосходно совпало с их действительным местоположением в 
спектре (см. рис. 3). При этом оказалось, что эти линии соответ
ствуют переходу электрона с более удаленных орбит на вторую от 
ядра орбиту.

Бор не ограничился объяснением уже известных свойств спектра 
водорода, но на основе своей теории предсказал существование и 
местоположение неизвестных в то время спектральных серий водо
рода, находящихся в ультрафиолетовой и инфракрасной областях 
спектра и связанных с переходом электрона на ближайшую к ядру 
орбиту и на орбиты, более удаленные от ядра, чем вторая. Все эти 
спектральные серии были впоследствии экспериментально обнару
жены в замечательном согласии с расчетами Бора.

Расчет спектра атома водорода был блестящим успехом теории 
Бора.
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Н и л ь с  Б ор, вы даю щ ийся датский  ф и
зик, родился в 1885 г.; в 1911— 1912 гг. р а 
ботал в лаборатории Р езерф орда; с 1916 г. 
профессор Копенгагенского университета, с 
1920 г. до конца жизни возглавлял  И нститут 
теоретической физики этого университета.

Бор — глава  крупной научной ш колы  в об
ласти теоретической физики, автор первона
чальной квантовой теории строения атом а 
(1913— 1916 гг.), послуживш ей исходным пунк
том современной кваптовомеханическон тео
рии строения атома; в 1913 г. установил прин
цип соответствия м еж ду классическими и к ван 
товыми представлениями; ему принадлеж ат 
так ж е  работы  по теоретическому объяснению  
периодического закона Д . И. М енделеева н 
по теории атомного ядра. В 1922 г. н агр а 
ж ден  Нобелевской премией. В 1929 г. избран 
иностранным членом А кадемии наук  С С С Р,

И все же триумф теории Бора нель
зя  было считать полным. Она страдала 
внутренней противоречивостью, кото

рую прекрасно сознавал сам Бор: наряду с постулатами, противо
речившими законам механики и электродинамики, в теории Бора 
эти законы использовались для расчета сил, действующих на элек
трон в атоме. Оставался неясным и ряд вопросов, связанных с са 
мими постулатами Бора, например: где находится электрон в про
цессе перехода с одной орбиты на другую? Как вытекает из теории 
относительности, ни один физический процесс не может распростра
няться со скоростью, превышающей скорость света. Поэтому 
переход электрона на новую орбиту, отделенную некоторым рас
стоянием от исходной, не совершается мгновенно, а длится неко
торое время. В течение этого времени электрон должен нахо
диться где-то между исходной и конечной орбитами. Но как  раз 
такие промежуточные состояния «запрещаются» теорией, поскольку 
постулируется возможность пребывания электрона только на ста
ционарных орбитах.

Наконец, несмотря на усовершенствования, внесенные в теорию 
Бора немецким физиком А. Зоммерфельдом и другими учеными 
(была принята во внимание возможность движения электрона 
в атоме не только по круговым, но и по эллиптическим орбитам, 
по-разному расположенным в пространстве), эта теория не смогла 
объяснить некоторых важных спектральных характеристик много
электронных атомов и даж е  атома водорода. Например, оставалась 
неясной причина различной интенсивности линий в атомном 
спектре водорода.

Все же теория Бора была важным этапом в развитии пред
ставлений о строении атома; как  и гипотеза Планка — Эйнштейна 
о световых квантах (фотонах), она показала, что нельзя автомати
чески распространять законы природы, справедливые для боль

Нильс Бор 
{1885—1962)
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ших тел — объектов м а к р о м и р а ,  на ничтожно малые объекты 
м и к р о м и р а  — атомы, электроны, фотоны. Поэтому и возникла 
задача разработки новой физической теории, пригодной для не
противоречивого описания свойств и поведения объектов микро
мира. При этом в случае макроскопических тел выводы этой теории 
должны совпадать с выводами классической механики и электро
динамики (так называемый п р и н ц и п  с о о т в е т с т в и я ,  выдви
нутый Бором).

Эта задача была решена в 20-х годах XX века, после возник
новения и развития новой отрасли теоретической физики — к в а н 
т о в о й  или в о л н о в о й  механики.

25. Исходные представления квантовой механики. Создание 
квантовой механики произошло на пути обобщения представления 
о корпускулярно-волновой двойственности фотона на все объекты 
микромира и, прежде всего, на электроны.

Корпускулярные свойства фотона выражаются уравнением 
Планка

Е  =  h v

согласно которому фотон неделим и существует в виде дискрет
ного образования. Волновые ж е свойства фотона находят выра
жение в уравнении

X v  =  с

связывающем длину волны % электромагнитного колебания с его 
частотой v и скоростью распространения с. Использование здесь 
понятия о длине волны предполагает, что фотон обладает волно- 
выми свойствами. i

Из этих уравнений получаем соотношение, связывающее кор
пускулярную характеристику фотона Е  с его волновой характери
стикой

Е  =  h c/X

Но фотон с энергией Е  обладает и некоторой массой т  в соотч 
ветствии с уравнением Эйнштейна (см. § 4) :

Е =  т с 2

Из двух последних уравнений следует, что

tnc2 =  h c/X
откуда

X =  к/тс

Произведение массы тела на его скорость называется к о л и *  
ч е с т в о м  д в и ж е н и я  тела, или его и м п у л ь с о м .  Обозначая 
импульс фотона через р, окончательно получаем:
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Следует еще раз подчеркнуть, что полученное уравнение выве
дено, исходя из того, что фотону присущи как волновые, так и 
корпускулярные свойства.

В 1924 г. де Бройль* предположил, что корпускулярно-волно
вая двойственность присуща не только фотонам, но и электронам. 
Поэтому электрон должен проявлять волновые свойства, и для 
него, как и для фотона, должно выполняться последнее уравнение, 
которое часто называют у р а в н е н и е м  д е Б р о й л я .  Следова
тельно, для электрона с массой т  и скоростью v можно написать:

Я =  h lm v

Предположение де Бройля о наличии у электрона волновых 
свойств получило экспериментальное подтверждение уже в 1927 г., 
когда К- Д. Девиссоном и Л. X. Джермером в США, Д ж . П. Том
соном в Англии и П. С. Тарковским в СССР независимо друг 
от друга было установлено, что при взаимодействии пучка элек
тронов с дифракционной решеткой (в качестве которой использо
вались кристаллы металлов) наблюдается такая же дифракцион
ная картина, как и при действии на кристаллическую решетку 
металла пучка рентгеновских лучей; в этих опытах электрон вел 
себя как волна, длина которой в точности совпадала с вычислен
ной по уравнению де Бройля. В настоящее время волновые свой
ства электронов подтверждены большим числом опытов и широко 
используются в э л е к т р о н о г р а ф и и  — методе изучения струк
туры веществ, основанном на дифракции электронов.

О казалось такж е, что уравнение де Бройля справедливо не только для 
электронов и фотонов, но и для  лю бых других микрочастиц. Так, для  опреде
ления структуры веществ используется явление дифракции нейтронов (об этих 
элементарны х частицах см. § 35).

И з последнего утверж дения следует, что волновыми свойствами, наряду  
со свойствами корпускулярными, долж ны  обладать и м акротела, поскольку всс 
они построены нз микрочастиц. В связи с этим м ож ет возникнуть вопрос: по
чему волновые свойства окруж аю щ их нас тел никак не проявляю тся? Это свя 
зано  с тем, что движ ущ имся телам  большой массы соответствует чрезвы чайно 
м алая  длина волны, так  как в уравнении X =  hjm v  масса тела входит в зн ам е
натель. Д а ж е  для пылинки с массой 0,01 мг, движ ущ ейся со скоростью  1 мм/с, 
длина волны составляет примерно 10~21 см. Следовательно, волновы е свойства 
такой пылинки могли бы проявиться, например, при взаимодействии с д и ф р ак 
ционной решеткой, ширина щ елей которой имеет порядок 10~21 см. Но такое 
расстояние значительно меньше разм еров атом а (10~8 см) и д а ж е  атомного 
ядра  (10~ 13— 10-12 см), так  что при взаимодействии с реальными объектам и 
волновы е свойства пылинки никак не смогут проявиться. М еж ду тем, электрону 
с массой 9 -10—28 г, движ ущ ем уся со скоростью  1000 км/с, соответствует длина 
волны 7 ,3 ' 10-8 см; дифракция такой волны мож ет наблю даться при взаим одей
ствии электронов с атомами в кристаллах.

* Л у и  д е  Б р о й л ь  (род. в 1892 г . ) — французский физик, автор гипо
тезы о волновых свойствах материи, которая легла в основу квантовой м еха
ники. Работал  такж е в области теории электронов, строения атомного ядра, 
теории распространения электром агнитны х волн. В 1929 г. награж ден  Н обе
левской премией, с 1958 г, — иностранный член Академии наук С С С Р,
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Итак, электронам, как и фотонам, присуща корпускулярно
волновая двойственность. Корпускулярные свойства электрона вы
раж аю тся в его способности проявлять свое действие только как 
целого. Волновые свойства электрона проявляются в особенностях 
его движения, в дифракции и интерференции электронов.

Таким образом, электрон — весьма сложное материальное об
разование. Еще в 1907 г., развивая положение о бесконечности 
процесса познания природы, В. И. Ленин писал: «Электрон, как и 
атом — неисчерпаем». Время подтвердило правильность этого 
утверждения. Человеческий разум глубоко проник во внутреннее 
строение атома, необычайно расширились и наши представления 
о природе электрона. Нет сомнения в том, что дальнейшее разви
тие науки вскроет еще более глубокие и сложные свойства объек
тов микромира.

26. Волновая функция. Исходя из представления о наличии 
у электрона волновых свойств. Шредингер * в 1925 г. предполо
жил, что состояние движущегося в атоме электрона должно опи
сываться известным в физике уравнением стоячей электромагнит
ной волны. Подставив в это уравнение вместо длины волны ее 
значение из уравнения де Бройля ( X = h / m v ) ,  он получил новое 
уравнение, связывающее энергию электрона с пространственными 
координатами и так называемой в о л н о в о й  ф у н к ц и е й  г[), со
ответствующей в этом уравнении амплитуде трехмерного волно
вого процесса **.

Особенно важное значение для характеристики состояния элек
трона имеет волновая функция г[). Подобно амплитуде любого 
волнового процесса, она может принимать как положительные, 
так  и отрицательные значения. Однако величина г[)2 всегда 
положительна. При этом она обладает замечательным свойством: 
чем больше значение г[)2 в данной области пространства, тем выше 
вероятность того, что электрон проявит здесь свое действие, т. е. 
что его существование будет обнаружено в каком-либо физиче
ском процессе.

Более точным будет следующее утверждение: вероятность об
наружения электрона в некотором малом объеме  ДУ выражается 
произведением  г|з2АУ. Таким образом, сама величина г[)2 выражает 
п л о т н о с т ь  в е р о я т н о с т и  нахождения электрона в соответ
ствующей области пространства3*.

* Э р в и н  Ш р е д и н г е р  (1887— 1 9 6 1 )— австрийский физик, одии из ос
новополож ников квантовой механики. В 1933 г. награж ден  Нобелевской пре
мией, с 1934 г. — иностранный член А кадемии наук СССР.

** М ы ие приводим уравиеиия Ш редингера ввиду его математической слож 
ности. Это уравнение и способы его реш ения рассм атриваю тся в курсах фи
зики и физической химии.

3* Уясиению понятия «плотность вероятности» мож ет помочь следую щ ая 
аналогия: вероятность связана с плотностью  вероятности г|)2 так  же, как масса 
тела т,  заним аю щ его объем &V, связан а  с плотностью тела р (т  рДУ\,
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Рис, 5. Электронное облако атома водорода.

Д л я  уяснения физического смысла квад
рата волновой функции рассмотрим рис. 5, 
на котором изображен некоторый объем 
вблизи ядра атома водорода. Плотность 
размещения точек на рис. 5 пропорцио
нальна значению о|з2 в соответствующем 
месте: чем больше величина ■ф2, тем гуще 
расположены точки. Если бы электрон об
ладал  свойствами материальной точки, то 

рис. ь можно оыло оы получить, многократно наблюдая атом во
дорода и каждый раз отмечая местонахождение электрона: плот
ность размещения точек на рисунке была бы тем больше, чем 
чаще обнаруживается электрон в соответствующей области про
странства или, иначе говоря, чем больше вероятность обнаружения 
его в этой области.

Мы знаем, однако, что представление об электроне как о м а
териальной точке не соответствует его истинной физической при
роде. Поэтому рис. 5 правильнее рассматривать как  схематическое 
изображение электрона, «размазанного» по всему объему атома 
в виде так называемого электронного облака : чем плотнее распо
ложены точки в том или ином месте, тем больше здесь плотность 
электронного облака. Иначе говоря, плотность электронного об
лака пропорциональна квадрату волновой функции.

Представление о состоянии электрона как о некотором облаке 
электрического заряда оказывается очень удобным, хорошо пере
дает  основные особенности поведения электрона в атомах и мо
лекулах и будет часто использоваться в последующем изложении. 
При этом, однако, следует иметь в виду, что электронное облако 
не имеет определенных, резко очерченных границ: д аж е  на боль
шом расстоянии от ядра существует некоторая, хотя и очень м а
лая, вероятность обнаружения электрона. Поэтому под электрон
ным облаком условно будем понимать область пространства 
вблизи ядра атома, в которой сосредоточена преобладающая часть 
(например, 9 0 %)  заряда и массы электрона. Более точное опре
деление этой области пространства дано на стр. 75.

27. Энергетическое состояние электрона в атоме. Д ля  элек
трона, находящегося под действием сил притяжения к ядру, урав
нение Шредингера имеет решения не при любых, а только при 
определенных значениях энергии. Таким образом, квантованность 
энергетических состояний электрона в атоме (т. е. первый по
стулат Бора) оказывается следствием присущих электрону волно
вых свойств и не требует введения особых постулатов.

Д л я  лучшего понимания последнего утверждения рассмотрим 
упрощенную модель атома, «одномерный атом», в котором элек
трон может совершать лишь колебательные движения между
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крайними точками. Будем считать также, что границы атома не
проницаемы для электрона, так  что он может находиться только 
внутри атома. Мы уже знаем, что состояние электрона в атоме 
характеризуется некоторой волной («волна де Бройля»). Но было 
бы неправильно представлять себе распространение этой волны 
как нечто подобное движению волны, образовавшейся на поверх
ности воды от брошенного камня: водяная волна неограниченно 
удаляется от места своего образования и постепенно расплывается, 
она не обладает устойчивостью . во времени, тогда как электрон 
в атоме устойчив. Поэтому более правильной будет аналогия ме
жду состоянием электрона в атоме и состоянием ззучащей струны, 
на которой образуются так называемые с т о я ч и е  в о л н ы .

Н а рис. 6 схематически изображ ены  стоячие волны, возникаю щ ие на ко
леблю щ ейся струпе, крайние точки которой закреплены . В точках, обозначенных 
буквой я, возникаю т п у ч н о с т и  — здесь амплитуда колебания м аксим альна, 
в точках у  струна не колеблется — это у з л ы ,  в которых амплитуда колебания 
равна нулю; в точках, располож енны х м еж ду узлам и н пучностями, амплитуда 
колебания имеет промежуточные значения. П оскольку конечные точки струны 
закреплены , здесь обязательно возникаю т узлы . В отличие от обычной «бегу
щей» волны, стоячая волна не перем ещ ается в пространстве и не переносит 
энергии, которая  лиш ь передается от одних точек струны к другим. Н етрудно 
видеть (рис. 6), что па струне с закрепленными концами длина стоячей волны 
м ож ет быть не любой, а только такой, чтобы на Есей струне уклады валось це
лое число полуволн: одна (рис. 6, а ) ,  две  (рис. 6 ,6 ) ,  три (рис. 6, в) и т. д.

В рассматриваемой одномерной модели атома волна де Бройля 
тоже должна быть стоячей: это следует из того, что выйти за гра
ницы атома электрон не может и, следовательно, на границах 
атома волновая функция -ф (т. е. амплитуда волны) должна обра
щаться в нуль. Поэтому рис. 6 может рассматриваться как модель 
одномерного атома со стоячими волнами де Бройля, которые могут 
в этом атоме образоваться.

Если длина одномерного атома равна I, то для случаев а, б 
и в на рис. 6 длина волны де Бройля будет выражаться следую
щим образом:

=  21 =  2/Д 
Х2=1 = 2112 

%ъ =  2112,

Следовательно, стоячая волна может образоваться только при 
условии

X =  2II п

где п  — 1, 2, 3, . . . ,  т. е. целое число.
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С другой стороны, согласно уравнению де Бройля
Я =  h /m v

Приравнивая правые части двух последних уравнений, получим 
для скорости электрона v выражение:

v — h n !2 m l

Теперь, зная скорость электрона v, можно найти его кинетиче-* 
скую энергию Е :

Е  — m v 2j2  =  h 2n 2j%ml2

Поскольку п  — целое число, то последнее выражение показы
вает, что энергия электрона в одномерном атоме не может иметь 
произвольные значения: при п =  1 она равна величине дроби 
h2/8 m l2, при п —  2 она в 4 раза больше, при п== 3 — в 9 раз 
больше и т. д. Таким образом, в случае одномерного атома вол
новые свойства электрона, выражаемые уравнением де Бройля, 
действительно имеют следствием квантованность энергетических 
состояний электрона. При этом допустимые уровни энергии элек
трона определяются значением целого числа п, получившего н а
звание к в а н т о в о г о  ч и с л а .

Разумеется, найденное выражение для энергии электрона от
носится к упрощенной модели атома. Но и для реального атома 
решение уравнения Шредингера также приводит к выводу о кван- 
тованности энергетических состояний электрона в атоме.

Модель одномерного атома позволяет понять, почему электрон, 
находящийся в атоме в стационарном состоянии, не излучает элек
тромагнитной энергии (второй постулат теории Б ора) .  Согласно 
модели Бора-— Резерфорда, электрон в атоме совершал непрерыв
ное движение с ускорением, т. е. все время менял свое состояние; 
в соответствии с требованиями электродинамики, он должен при 
этом излучать энергию. В одномерной модели атома стационарное 
состояние характеризуется образованием стоячей волны де Бройля; 
пока длина этой волны сохраняется постоянной, остается неизмен
ным и состояние электрона, так что никакого излучения происхо
дить не должно.

Становится ясным и вопрос о состоянии электрона при пере
ходе из одного стационарного состояния в другое (в терминологии 
Бора — с одной стационарной орбиты на другую). Если, например, 
электрон из состояния, отвечающего рис. 6, а, переходит в состоя
ние, соответствующее рис. 6,6,  то во время этого перехода длина 
волны де Бройля будет иметь переменное значение, не отвечаю
щее условию образования стоячей волны. Именно поэтому состоя
ние электрона в этот промежуток времени будет неустойчивым; 
оно будет меняться до тех пор, пока длина волны де Бройля не 
будет вновь соответствовать условию образования стоячей волны, 
т. е. пока электрон не окажется в новом стационарном состоянии,
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В упрощенной одномерной модели атома положение электрона 
относительно ядра определяется одной координатой, а его состоя
н и е— значением одного квантового числа. В двумерной (плоской) 
модели атома положение электрона определяется двумя коорди
натами; в соответствии с этим, его состояние характеризуется зна
чениями двух квантовых чисел. Аналогично в трехмерной (объем
ной) модели атома состояние электрона определяется значениями 
трех квантовых чисел. Наконец, изучение свойств электронов, вхо
дящих в состав реальных атомов, показало, что электрон обла
дает еще одной квантованной физической характеристикой (так 
называемый с п и н ,  см. § 30), не связанной с пространственным 
положением электрона. Таким образом, для полного описания со
стояния электрона в реальном атоме необходимо указать значе
ния четырех квантовых чисел.

28. Главное квантовое число. Итак, в одномерной модели атома 
энергия электрона может принимать только определенные значе
ния, иначе говоря — она квантована. Энергия электрона в реаль
ном атоме также величина квантованная. Возможные энергетиче
ские состояния электрона в атоме определяются величиной г л а в 
н о г о  к в а н т о в о г о  ч и с л а  п, которое может принимать 
положительные целочисленные значения: 1, 2, 3 . . .  и т. д. Н аи
меньшей энергией электрон обладает при п =  1; с увеличением п 
энергия электрона возрастает. Поэтому состояние- электрона, х а 
рактеризующееся определенным значением главного квантового 
числа, принято называть э н е р г е т и ч е с к и м  у р о в н е м  элек
трона в атоме: при п  — 1 электрон находится на первом энерге
тическом уровне, при гс =  2 — на втором и т. д.

Главное квантовое число определяет и размеры электронного  
облака.  Д л я  того чтобы увеличить размеры электронного облака, 
нужно часть его удалить на большее расстояние от ядра. Этому 
препятствуют силы электростатического притяжения электрона 
к ядру, преодоление которых требует затраты энергии. Поэтому 
большим размерам электронного облака соответствует более вы
сокая энергия электрона в атоме и, следовательно, большее зна
чение главного квантового числа п. Электроны же, характе
ризующиеся одним и тем же значением главного квантового 
числа, образуют в атоме электронные облака приблизительно 
одинаковых размеров; поэтому можно говорить о существовании 
в атоме э л е к т р о н н ы х  с л о е в  или э л е к т р о н н ы х  о б о 
л о ч е к ,  отвечающих определенным значениям главного кванто
вого числа.

Д л я  энергетических уровней электрона в атоме (т. е. для элек
тронных слоев, или оболочек), соответствующих различным значе
ниям п, приняты следующие буквенные обозначения:

Главное квантовое число п 1 2 3 4 5 6 7
О бозначение энергетического уровня К  L  М  N  О Р  Q
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29. Орбитальное квантовое число. Формы электронных облаков.
Не только энергия электрона в атоме (н связанный с ней размер 
электронного облака) может принимать лишь определенные зн а
чения. Произвольной не может быть и форма электронного об
лака. Она определяется о р б и т а л ь н ы м  к в а н т о в ы м  ч и с 
л о м /  (его называют такж е п о б о ч н ы м ,  или а з и м у т а д ь н ы  м), 
которое может принимать целочисленные значения от 0 до (п — 1), 
где п — главное квантовое число. Различным значениям п отве
чает разное число возможных значений I. Так, при п —  1 возмож 
но только одно значение орбитального квантового числа — нуль 
(/ — 0),  при п =  2 I может быть равным 0 или 1, при п —  3 воз
можны значения /, равные 0, 1 и 2, вообще, данному значению 
главного квантового числа п  соответствуют п различных воз
можных значений орбитального квантового числа.

В ы вод о том, что формы атомны х электронных облаков не могут быть 
произвольными, вытекает из физического смысла квантового числа I. Именно, 
оно определяет значение о р б и т а л ь н о г о  м о м е н т а  к о л и ч е с т в а  д в и 
ж е н и я  э л е к т р о н а ;  эта  величина, как  и энергия, является квантованной 
физической характеристикой состояния электрона в атоме. ->

Н апомним, что орбитальны м моментом количества движ ения М частицы, 
движ ущ ейся вокруг центра вращ ения по некоторой орбите, назы вается произ'

1 > > •> 
ведение m v r , где тп — масса частицы, v  — ее скорость, г — радиус-вектор, соеди-

няющий цеитр вращ ения с частицей (рнс. 7). В аж но отметить, что М — вектор
ная величина; направление этого вектора перпендикулярно плоскости, в которой

располож ены  векторы v  и г.
Определенной форме электронного облака соответствует вполне определен-

ное значение орбитального м омента количества движ ения электрона М. Но по-

скольку М м ож ет принимать только дискретны е значения, задаваем ы е орби таль
ным квантовы м числом I, то формы электронны х облаков не м огут быть произ
вольными: каж дом у  возмож ному значению  I соответствует вполне определенная 
ф орм а электронного облака.

Мы уже знаем, что энергия электрона в атоме зависит от глав
ного квантового числа п. В атоме водорода энергия электрона 
полностью определяется значением п. Однако в многоэлектронных

-> ->

рис. 7. К понятию об орбитальном моменте количества движения, 
Рис, 8. К понятию о размерах и форме электронного облака, j
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атомах энергия электрона зависит и от значения орбитального 
квантового числа i, причины этой зависимости будут рассмотрены 
в § 31. Поэтому состояния электрона, характеризующиеся различ
ными значениями I, принято называть э н е р г е т и ч е с к и м и  
п о д у р о в н я м и  электрона в атоме. Этим подуровням присвоены 
следующие буквенные обозначения:

О рбитальное квантовое число 0 1 2  3
О бозначение энергетического подуровня s  р  d  f

В соответствии с этими обозначениями говорят об s -подуровне, 
р-подуровне и т. д. Электроны, характеризующиеся значениями 
побочного квантового числа 0, 1, 2 и 3, называют соответственно 
s -электронами, р-электронами, d -электронами и f-электронами. 
При данном значении главного квантового числа п  наименьшей 
энергией обладают s -электроны, затем р-, d- и f-электроны.

Состояние электрона в атоме, отвечающее определенным зн а
чениям п  и /, записывается следующим образом: сначала цифрой 
указывается значение главного квантового числа, а затем бук
в о й — орбитального квантового числа. Так, обозначение 2р  отно
сится к электрону, у которого п =  2 и / = 1 ,  обозначение 3d —  
к электрону, у которого п  — 3 и I =  2.

Электронное облако не имеет резко очерченных в пространстве 
границ. Поэтому понятие о его размерах и форме требует уточне
ния. Рассмотрим в качестве примера электронное облако l s -элек- 
трона в атоме водорода (рис. 8). В точке а, находящейся на 
некотором расстоянии от ядра, плотность электронного облака 
определяется квадратом волновой функции Проведем через 
точку а п о в е р х н о с т ь  р а в н о й  э л е к т р о н н о й  п л о т н о 
с т и ,  соединяющую точки, в которых плотность электронного 
облака характеризуется тем же значением ty2a, В случае l s -элек- 
трона такая  поверхность окажется сферой, внутри которой заклю 
чена некоторая часть электронного облака (на рис. 8 сечение этой 
сферы плоскостью рисунка изображено окружностью, проходящей 
через точку а).  Выберем теперь точку Ь, находящуюся на большем 
расстоянии от ядра, и также проведем через нее поверхность рав
ной электронной плотности. Эта поверхность тоже будет обладать 
сферической формой, но внутри ее будет заключена большая часть 
электронного облака, чем внутри сферы а. Пусть, наконец, вну
три поверхности равной электронной плотности, проведенной через 
некоторую точку с, заключена преобладающая часть электрон
ного облака; обычно эту поверхность проводят так, чтобы она з а 
ключала 90 % заряда и массы электрона. Такая поверхность на
зывается г р а н и ч н о й  п о в е р х н о с т ь ю ,  и именно ее форму и 
размеры принято считать формой и размерами электронного об
лака. Граничная поверхность l s -электрона представляет собой 
сферу, однако граничные поверхности р- и d -электронов имеют 
более сложную форму (см. ниже},
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Рис. 9. Графики функций Ф и ^  для 15-электрона.
Рис. 10. Электронное облако U -электрона.

На рис. 9 изображены значения волновой функции -ф (рис. 9 , а) 
и ее квадрата (рис. 9 ,6 )  для l s -электрона в зависимости от рас
стояния от ядра г. Изображенные кривые не зависят от направле
ния, в котором откладывается измеряемое расстояние г; это озна
чает, что электронное облако l s -электрона обладает сферической  
симметрией, т. е. имеет форму шара. Кривая на рис. 9, а располо
жена по одну сторону от оси расстояний (ось абсцисс). Отсюда 
следует, что волновая функция l s -электрона обладает постоянным 
знаком; будем считать его положительным.

Рис. 9 ,6  показывает также, что при увеличении расстояния от 
ядра величина t[)2 монотонно убывает. Это означает, что по мере 
удаления от ядра плотность электронного облака l s -электрона 
уменьшается; иллюстрацией этого вывода может служить рис. 5.

Это не означает, однако, что с ростом г вероятность обнару
жить l s -электрон тоже монотонно убывает. На рис. 10 выделен 
тонкий слой, заключенный между сферами с радиусами г и 
(г +  Дг), где Дг — некоторая малая  величина. С ростом г плот
ность электронного облака в рассматриваемом сферическом слое 
уменьшается; но одновременно возрастает объем этого слоя, рав 
ный 4яг2Дг. Как указывалось в § 26, вероятность обнаружить 
электрон в малом объеме ДК выражается произведением tfMi/. 
В данном случае AV —  4лг2А г ; следовательно, вероятность обна
ружения электрона в сферическом слое, заключенном между г и 
{/•-{-Дг), пропорциональна величине 4 w 2t[)2, В этом произведении 
с увеличением г множитель 4лг2 возрастает, а множитель г[)2 убы
вает. При малых значениях г величина 4яг2 возрастает быстрее, 
чем убывает t[)2, при больших — наоборот. Поэтому произведение 
4nr2ty2, характеризующее вероятность обнаружения электрона на 
расстоянии г от ядра, с увеличением г проходит через максимум.

Зависимость величины Апг2"^2 от г изображена для l s -элек
трона на рис. 11 (подобные графики называются г р а ф и к а м и  
р а д и а л ь н о г о  р а с п р е д е л е н и я  в е р о я т н о с т и  нахожде
ния электрона). Как показывает рис. 11, вероятность обнаружить 
l s -электрон на малых расстояниях от ядра близка к нулю, так 
как г мало. Ничтожно мала и вероятность обнаружения электрона 
на очень большом расстоянии от ядра: здесь близок к нулю мнсь
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Рйс. И. График радиального распределения вероятности дляТ$ электрона. <
Рис. 12. Графики волновой функции для 2$-(а) и 35-электронов (б).

житель г[)2 (см. рис. 9 ,6 ) .  На некотором расстоянии от ядра г0 ве
роятность обнаружения электрона имеет максимальное значение. 
Д ля  атома водорода это расстояние равно 0,053 нм, что совпадает 
с вычисленным Бором значением радиуса ближайшей к ядру ор
биты электрона. Однако трактовка этой величины в теории Бора 
и с точки зрения квантовой механики различна: согласно Бору, 
электрон в атоме водорода находится на расстоянии 0,053 нм от 
ядра, а с позиций квантовой механики этому расстоянию соответ
ствует лишь максимальная вероятность обнаружения электрона.

Электронные облака s -электронов второго, третьего и после
дующих слоев обладают, как и в случае l s -электронов, сфериче
ской симметрией, т. е. характеризуются шарообразной формой. 
Однако здесь волновая функция при увеличении расстояния от 
ядра меняется более сложным образом. Как показывает рис. 12, 
зависимость г[) от г для 2s- и Ss-электронов не является монотон
ной, на разных расстояниях от ядра волновая функция имеет раз
личный знак, а на соответствующих кривых есть у з л о в ы е  т о ч 
к и  (или у з л ы ) ,  в которых значение волновой функции равно 
нулю. В случае 25-электрона имеется один узел, в случае Ss-элек
т р о н а — 2 узла и т. д. В соответствии с этим, структура электрон
ного облака здесь также сложнее, чем у l s -электрона. На рис. 13 
в качестве примера схематически изображено электронное облако 
25-электрона.

Более сложный вид имеют и графики радиального распреде
ления вероятности для 2s- и Ss-электронов (рис. 14). Здесь

Рис. 13. Схематическое изображение электронного р^лака 2$-электрона.
Рис. 14. Графики радиального распределения вероятности для 2s-{a) и 3$-8Л$КТрОНОв (б),
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Рис. 15. График волновой функции 2р-элсктрока.
Рис. 16. График радиального распределения вероятности для 2р-электроиа«

появляется уже не один максимум, как в случае l s -электрона, а 
соответственно два или три максимума. При этом главный макси
мум располагается тем дальш е от ядра, чем больше значение глав
ного квантового числа п.

Рассмотрим теперь структуру электронного облака 2р-элек- 
трона. При удалении от ядра по некоторому направлению вол
новая функция 2,о-электрона изменяется в соответствии с кривой, 
изображенной на рнс. 15, а. По одну сторону от ядра (на ри
сунке— справа) волновая функция положительна, и здесь на кри
вой имеется максимум, по другую сторону от ядра (на рисунке — 
слева) волновая функция отрицательна, па кривой имеется мини
мум; в начале координат значение г(> обращается в нуль. В отличие 
от s -электронов, волновая функция 2р-электрона не обладает сфе
рической симметрией. Это выражается в том, что высота макси
мума (и соответственно глубина минимума) на рис. 15 зависит от 
выбранного направления радиуса-вектора г. В некотором направ
лении (для определенности будем считать его направлением оси 
координат х ) высота максимума наибольшая (рис. 15, а ) .  В н а 
правлениях, составляющих угол с осью х, высота максимума тем 
меньше, чем больше этот угол (рис. 15, б, в); если он равен 90°, то 
значение в соответствующем направлении равно нулю при лю 
бом расстоянии от ядра.

График радиального распределения вероятности для 2р-элек
трона (рис. 16) имеет вид, сходный с рис. 15, с той разницей, что 
вероятность обнаружения электрона на некотором расстоянии от 
ядра всегда положительна. Положение максимума на кривой рас
пределения вероятности не зависит от выбора направления. Однако 
высота этого максимума зависит от направления: она наибольшая, 
когда радиус-вектор совпадает с направлением оси х у и убывает 
по мере отклонения радиуса-вектора от этого направления.

Такому распределению вероятности обнаружения 2р-электрона 
соответствует форма электронного облака, напоминающая двой
ную грушу или гантель (рис. 17). Как видно, электронное облако 
сосредоточено вблизи оси х, а в плоскости г/г, перпендикулярной 
этой оси, электронного облака нет: вероятность обнаружить здесь 
2р_-электрон равна нулю, Знаки « + »  и «—» на рис. 17 относятся
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Рис. 17. Схематическое изображение электронного облака ^р-электренд.
Рис. 18. Схематическое изображение электронного облака З^-электрона.

не к вероятности обнаружения электрона (она всегда положи
тельна!), а к волновой функции -ф, которая в разных частях элек
тронного облака имеет различный знак.

Рис. 17 приближенно передает форму электронного облака не 
только 2р-электронов, но такж е и р-электронов третьего и после
дующих слоев. Но графики радиального распределения вероят
ности имеют здесь более сложный характер: вместо одного макси
мума, изображенного в правой части рис. 16, на соответствующих 
кривых появляются два максимума (Зр-электрон), три максимума 
(4р-электрон) и т. д. При этом наибольший максимум распола
гается все дальше от ядра.

Еще более сложную форму имеют электронные облака d -элек
тронов (1 —  2). Каждое из них представляет собой «четырехле
пестковую» фигуру, причем знаки волновой функции в «лепест
ках» чередуются (рис. 18).

30. Магнитное и спиновое квантовые числа. В предыдущих п а
раграф ах  мы выяснили, что размеры и формы электронных облаков 
в атоме могут быть не любыми, а только такими, которые соот
ветствуют возможным значениям квантовых чисел п  и I. И з урав
нения Шредингера следует, что и ориентация электронного облака 
в пространстве не может быть произвольной: она определяется 
значением третьего, так  называемого м а г н и т н о г о  к в а н т о 
в о г о  ч и с л а  т.

Магнитное квантовое число может принимать любые целочис
ленные значения — как положительные, так и отрицательные — 
в пределах от + /  до — I. Таким образом, для разных значений L 
число возможных значений т  различно. Так, для s -электроноз 
(1 =  0) возможно только одно значение т (т =  0); для р-элек- 
тронов ( / = 1 )  возможны три различных значения т  (— 1,0, + 1 ) ;  
при 1 —  2 (cf-электроны) т  может принимать пять различных зн а 
чений (—2 , — 1 , 0 , + 1 , + 2 ) .  Вообще, некоторому значению I со
ответствует ( 2 / + 1 )  возможных значений магнитного квантового 
числа, т. е. ( 2 / + I )  возможных расположений электронного об'- 
л ака  в пространстве.

М ы у ж е  знаем , что орбитальны й момент количества движ ения электрона

представляет собой вектор М, величина которого квантована и определяется 
значением орбитального квантового числа /. И з уравнения Ш редингера
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I Рис. 19. К возможному набору значений магнитного
V  1 J f  квантового числа.
1 \  . . j \  С т р е л к а м и  п о к а з а н ы  д о п у с ти м ы е  н а п р а в л е н и я  орби-
| \  г  \ . т а л ьи о го  м о м ен т а  ко л ич ества  д в и ж е н и я .

,  1 V  I г .______ _
-г ~г о 1 г г

вы текает, что не только величина, но и направление этого вектора, хар актер и 
зую щ ее пространственную  ориентацию  электронного облака, не м ож ет быть

произвольным, т. е. квантовано. Д опустим ы е направления вектора М и опреде
ляю тся значениями магнитного квантового числа от.

Н абор  возмож ны х значений т  мож но пояснить следующим образом . В ы 
берем некоторое направление в пространстве, например, ось г  (рис. 19). К а ж 
дом у направлению  вектора заданной  длины  (в рассм атриваем ом  случае — орби
тального квантового числа /*) соответствует определенное значение его проек
ции на ось г. Из уравнения Ш редингера следует, что эти направления могут 
бы ть только такими, при которы х проекция вектора / на ось z  равна целому 
числу (полож ительному или отрицательном у) или нулю; значение этой проек
ция н есть магнитное квантовое число от, Н а рис. 19 представлен случай, когда
1 «= 2. Здесь т  =  2, если направления оси z  и вектора I совпадаю т; от =  — 2, 
когда эти направления противополож ны ; от =  0, когда вектор / перпендикуля
рен оси z ; возмож ны  н такие направления вектора /, когда от принимает зн а 
чения ± 1 .  Таким образом, магнитное квантовое число мож ет принимать 2 / +  /. 
значений.

К ван товое число т  получило название магнитного, поскольку от его зн а 
чения зависит взаимодействие магнитного поля, создаваем ого электроном, 
с внешним магнитным полем. В отсутствие внешнего магнитного поля энергия 
электрона в атоме не зависит от значения т. В этом случае электроны  с оди 
наковыми значениями п и / ,  но с разны м и значениями ш обладаю т одинаковой 
энергией.

О днако при действии на электрон внешнего магнитного поля энергия элек
трона в атоме изменяется, т ак  что состояния электрона, различаю щ иеся зн а 
чением от, различаю тся и по энергии. Э то происходит потому, что энергия в за и 
модействия магнитного поля электрона с внешним магнитиым полем зависит 
от величины магнитного квантового числа. Именно поэтому в м агнитном поле 
происходит расщ епление некоторых атомны х спектральных линий; вместо одной 
линии в спектре атома появляю тся несколько (так  называемый эф ф ект З е е 
м ан а).

Состояние электрона в атоме, характеризующееся определен
ными значениями квантовых чисел п, I и т, т. е. определенными 
размерами, формой и ориентацией в пространстве электронного 
облака, получило название а т о м н о й  э л е к т р о н н о й  о р б и 
т а  л и.

Н а рис. 20 приведены формы и расположение в пространстве 
электронных облаков, соответствующих Is-, 2р- и Зс?-орбиталям. 
П оскольку s -состоянию (1 =  0) соответствует единственное значе
ние магнитного квантового числа (т =  0), то любые возможные 
расположения s -электронного облака в пространстве идентичны. 
Электронные облака, отвечающие р-орбиталям ( /= = 1 ) ,  могут х а
р ак т ер и зо в а т ь^  Тремя различными значениями т\ в соответствии 
с этим они могут располагаться в *пространстве тремя способами
------ ---- -'К--- :------------- --------------------------------------- ------------——----- — ---—

* Б олее строго следует рассм атривать проекцию на ось г не орбитального 
квантопого  числа /, а определяем ого им орбитального момента количества дви 
ж ения М .
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'(рис. 20). При этом три р-электронных облака ориентированы во 
взаимно перпендикулярных направлениях, которые обычно прини
м аю т за направления координатных осей (х , у  или г );  соответ
ствующие состояния электронов принято обозначать рх, Ру и рг- 
Д л я  d -орбиталей (1 =  2) возможно уже пять значений магнитного 
квантового числа и соответственно пять различных ориентаций 
d -электронных облаков в пространстве.

Исследования атомных спектров привели к выводу, что, помимо 
квантовых чисел п, I и т, электрон характеризуется еще одной 
квантованной величиной, не связанной с движением электрона 
вокруг ядра, а определяющей его собственное состояние. Эта ве
личина получила название с п и н о в о г о  к в а н т о в о г о  ч и с л а  
или просто с п и н а  (от английского spin — кручение, вращение); 
спин обычно обозначают буквой s. Спин электрона может иметь 
только два значения: + ' / 2  или — ' / 2; таким образом, как и в слу
чае остальных квантовых чисел, возможные значения спинового 
квантового числа различаются на единицу.

К ром е орбитального момента количества движ ения, определяемого значе
нием I, электрон обладает и с о б с т в е н н ы м  м о м е н т о м  к о л и ч е с т в а  
д  в и ж  е и и я, что мож но упрощ енно рассм атривать как  результат вращ ения 
електрон а вокруг своей оси. П роекция собственного момента количества дви
ж ения электрона на избранное направление (например, на ось г)  и назы вается 
спином.

Четыре квантовых числа — п, I, т  и s — полностью определяют 
состояние электрона в атоме.

31. Многоэлектронные атомы. В атоме водорода электрон нахо
дится в силовом поле, которое создается только ядром. В много
электронных атомах на каждый электрон действует не только 
ядро, но и все остальные электроны. При этом электронные об
л ака  отдельных электронов как бы сливаются в одно общее

Рис. 20, Формы и пространственная ориентация электронных облаков 2р -и 3^-элеКХр0Ц0а
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многоэлектронное облако. Точное решение уравнения Шредингера 
для таких сложных систем связано с большими затруднениями и, 
как правило, недостижимо. Поэтому состояние электронов в слож
ных атомах и в молекулах определяют путем приближенного ре
шения уравнения Шредингера.

Общим для всех приближенных методов решения этого урав
нения является так называемое одноэлектронное приближение, т. е. 
предположение, что волновая функция многоэлектронной системы 
может быть представлена в виде суммы волновых функций от
дельных электронов. Тогда уравнение Шредингера может ре
шаться отдельно для каждого находящегося в атоме электрона, 
состояние которого, как и в атоме водорода, будет определяться 
значениями квантовых чисел п, I, т  и s. Однако и при этом упро
щении решение уравнения Шредингера для многоэлектронных 
атомов и молекул представляет весьма сложную задачу и требует 
большого объема трудоемких вычислений. В последние годы по
добные вычисления выполняются, как правило, с помощью быст
родействующих электронных вычислительных машин, что позво
лило произвести необходимые расчеты для атомов всех элементов 
и для  многих молекул.

Исследование спектров многоэлектронных атомов показало, что 
здесь энергетическое состояние электронов зависит не только от 
главного квантового числа п, но и от орбитального квантового 
числа /. Это связано с тем, что электрон в атоме не только притя
гивается ядром, но и испытывает отталкивание со стороны элек
тронов, расположенных между данным электроном и ядром. Вну
тренние электронные слои как  бы образуют своеобразный экран, 
ослабляющий притяжение электрона к ядру, или, как принято 
говорить, э к р а н и р у ю т  внешний электрон от ядерного заряда. 
При этом для электронов, различающихся значением орбиталь
ного квантового числа /, экранирование оказывается неодина
ковым.

Так, в атоме натрия (порядковый номер Z = l l )  ближайшие 
к ядру К-  или L -слои заняты десятью электронами; одиннадцатый 
электрон принадлежит к .M-слою (п =  3). На рис. 21 кривая 1 
изображает радиальное распределение вероятности для суммар
ного электронного облака Десяти «внутренних» электронов атома 
натрия: ближайший к ядру максимум электронной плотности со

ответствует К-слою, второй м ак
сим ум — L-слою. П реобладаю щ ая 
часть внешнего электронного об
л ака  атома натрия расположена 
вне области, занятой внутренними

Рис. 21. График радиального распределения 
вероятности в атоме натрия.
1 — для десяти электронов К и 1-слоев; 2 -п 
для Зв-электроиа; 3 — для Зр*электрона.
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электронами, и потому сильно экранируется. Однако часть этого 
электронного облака проникает в пространство, занятое внутрен
ними электронами, и потому экранируется слабее.

Какое же из возможных состояний внешнего электрона атома 
натрия — 3s, 3р или 3d — отвечает более слабому экранированию
и, следовательно, более сильному притяжению к ядру и более низ
кой энергии электрона? Как показывает рис. 21, электронное об
лако Зз-электрона в большей степени проникает в область, з а 
нятую электронами К- н L -слоев, и потому экранируется слабее, 
чем электронное облако Зр-электрона. Следовательно, электрон 
в состоянии 3s будет сильнее притягиваться к ядру и обладать 
меньшей энергией, чем электрон в состоянии 3р. Электронное об
лако З^-орбитали практически полностью находится вне области, 
занятой внутренними электронами, экранируется в наибольшей 
степени и наиболее слабо притягивается к ядру. Именно поэтому 
устойчивое состояние атома натрия соответствует размещению 
внешнего электрона на орбитали 3s.

Таким образом, в многоэлектронных атомах энергия электрона 
зависит не только от главного, но и от орбитального квантового 
числа. Главное квантовое число определяет здесь лишь некоторую 
энергетическую зону, в пределах которой точное значение энергии 
электрона определяется величиной /. В результате возрастание 
энергии по энергетическим подуровням происходит примерно в 
следующем порядке (см. также рис. 22 на стр. 90):

ls <  2s <  2р <  3s <  З р  <  4s <3d  < 4 р <  5s <  i d  <_Ър <  6s <  4 f  я* 

j» 5 d < 6 p < 7 s < 5 /« * 6 t /< 7 p

32. Принцип Паули. Электронная структура атомов и периоди
ческая система элементов. Д л я  определения состояния электрона 
в многоэлектронном атоме важное значение имеет сформулиро
ванное В. Паули положение ( п р и н ц и п  П а у л и ) ,  согласно ко
торому в атоме не может быть д вух  электронов, у  которых все 
четыре квантовых числа были бы одинаковыми.  Из этого следует, 
что каж д ая  атомная орбиталь, характеризующаяся определенными 
значениями я, I и ш, может быть занята не более чем двумя элек
тронами, спины которых имеют противоположные знаки. Д ва  т а 
ких электрона, находящиеся на одной орбитали и обладающие 
противоположно направленными спинами, называются с п а р е н 
н ы м и ,  в отличие от одиночного (т. е. н е с п а р е н н о г о )  элек
трона, занимающего какую-либо орбиталь.

Пользуясь принципом Паули, подсчитаем, какое максимальное 
число электронов может находиться на различных энергетических 
уровнях и подуровнях в атоме.

При / =  0, т. е. на s -подуровне, магнитное квантовое число 
тоже равно нулю. Следовательно, на s -подуровне имеется всего 
одна орбиталь, которую принято условно обозначать в виде клетки 
(«квантовая ячейка»): □ .  К ак  указывалось выше, на каждой
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атомной орбитали размещается не более двух электронов, спины 
которых противоположно направлены. Это можно символически

представить следующей схемой: н

Итак, максимальное число электронов на s -подуровне каждого 
электронного слоя равно 2. При / =  1 (р-подуровень) возможны 
уже три различных значения магнитного квантового числа 
(— 1 ,0 ,+ 1 ) -  Следовательно, на р-подуровне имеется три орби
тали, каж дая  из которых может быть занята не более чем двумя 
электронами. Всего на р-подуровне может разместиться 6 элек
тронов:

Подуровень d (1 =  2) состоит из пяти орбиталей, соответствую
щих пяти разным значениям т\ здесь максимальное число элек
тронов равно 10:

Наконец, на /-подуровне ( /= = 3 )  может размещаться 14 элек
тронов; вообще, максимальное число электронов на подуровне с 
орбитальным квантовым числом / равно 2(2/ +  1).

Первый энергетический уровень (/(-слой, п =  1) содержит 
только s -подуровень, второй энергетический уровень (L-слой, 
п =  2) состоит из s- и р-подуровней и т. д. Учитывая это, составим 
таблицу максимального числа электронов, размещающихся в р аз
личных электронных слоях (табл. 2).

Как показывают приведенные в табл. 2 данные, максимальное 
число электронов на каждом энергетическом уровне равно 2п2, 
где п — соответствующее значение главного квантового числа. Так, 
в К -слое может находиться максимум 2 электрона (2-12 =  2), 
в L -слое — 8 электронов (2 - 22 == 8), в М-слое— 18 электронов 
(2 -З2 =  18) и т. д. Отметим, что полученные числа совпадают с 
числами элементов в периодах периодической системы.

Наиболее устойчивое состояние электрона в атоме соответствует 
минимальному возможному значению его энергии. Любое другое 
его состояние является в о з б у ж д е н н ы м ,  неустойчивым: из него 
электрон самопроизвольно переходит в состояние с более низкой 
энергией. Поэтому в невозбужденном атоме водорода (заряд ядра 
Z =  1) единственный электрон находится в самом низком из воз
можных энергетических состояний, т. е. на l s -подуровне. Электрон
ную структуру атома водорода можно представить схемой

s
Н 1 Гр

или записать так: I s 1 (читается «один эс один»).
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Т а б л и ц а  2. Максимальное число электронов на атомных энергетических 
уровнях и подуровнях
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В атоме гелия (Z  =  2) второй электрон такж е находится в со
стоянии Is. Его электронная структура ( I s 2 — читается «один эс 
два») изображается схемой:

g
Не Л ПТ]

У этого элемента заканчивается заполнение ближайшего к ядру 
К-слоя и тем самым завершается построение первого периода си
стемы элементов.

У следующего за гелием элемента — лития (Z  =  3) третий 
электрон уже не может разместиться на орбитали /<-слоя: это 
противоречило бы принципу Паули. Поэтому он занимает «-со
стояние второго энергетического уровня (L-слой, п =  2). Его элек
тронная структура записывается формулой l s 22s1, что соответ» 
ствует схеме:
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Число и взаимное расположение квантовых ячеек на последней 
схеме показывает, что: 1) электроны в атоме лития расположены 
на двух энергетических уровнях, причем первый из них состоит из 
одного подуровня (Is) и целиком заполнен; 2) второй — внеш
ний — энергетический уровень соответствует более высокой энергии 
и состоит из двух подуровней (2s и 2р);  3) 25-подуровень вклю
чает одну орбиталь, на которой в атоме лития находится один 
электрон; 4) 2р-подуровень включает три энергетически равноцен
ные орбитали, которым соответствует более высокая энергия, чем 
энергия, отвечающая 25-орбитали; в невозбужденном атоме лития 
2/7-орбитали остаются незанятыми.

В дальнейшем на электронных схемах мы для упрощения бу
дем указывать только неполностью запятые энергетические уровни. 
В соответствии с этим, строение электронной оболочки атома сле
дующего элемента второго периода — бериллия (Z =  4) — вы ра
ж ается  схемой

Be
is
н

или формулой l522s2. Таким образом, как и в первом периоде, по
строение второго периода начинается с элементов, у которых впер
вые появляются 5-электроны нового электронного слоя. Вследствие 
сходства в структуре внешнего электронного слоя, такие элементы 
проявляют много общего и в своих химических свойствах. Поэтому 
их принято относить к общему семейству 5 - э л е м е н т о в .

Электронная структура атома следующего за бериллием эле
мента •— бора (Z =  5) изобразится схемой

2р

Ъ N t

и может быть выражена формулой l s ^ s ^ p 1.
При увеличении заряда ядра еще на единицу, т. е. при пере

ходе к углероду (Z =  6),  число электронов на 2р-подуровне воз
растает до 2: электронное строение атома углерода выражается 
формулой l s 22s22p2. Однако этой формуле могла бы соответство
вать любая из трех схем:

t ISsr

E f t l и
С) (2) (3)

Согласно схеме (1), оба 2р-электрона в атоме углерода зани
мают одну и ту же орбиталь, т. е. их магнитные квантовые числа 
одинаковы, а направления спинов противоположны; схема (2) 
означает, что 2р-электроны занимают разные орбитали (т. е. обла
даю т различными значениями т)  и имеют противоположно на-
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правленные спины; наконец, из схемы (3) следует, что двум 
2р-электронам соответствуют разные орбитали, а спины этих элек
тронов направлены одинаково.

Анализ атомного спектра углерода показывает, что для невоз- 
буждеиного атома углерода правильна именно последняя схема, 
соответствующая наибольшему возможному значению с у м м а р 
н о г о  с п и н а  а т о м а  (так называется сумма спинов всех вхо
дящих в состав атома электронов; для схем атома углерода (1) 
и (2) эта сумма равна нулю, а для схемы (3) равна единице).

Такой порядок размещения электронов в атоме углерода пред- 
ставляет собой частный случай общей закономерности, вы раж ае
мой п р а в и л о м  Х у н д а :  устойчивому состоянию атома соответ
ствует такое распределение электронов в пределах энергетического 
подуровня, при котором абсолютное значение суммарного спина  
атома максимально.

Отметим, что правило Хунда не запрещ ает другого распределе
ния электронов в пределах подуровня. Оно лишь утверждает, что 
максимальное значение суммарного спина атома соответствует 
устойчивому, т. е. невозбужденному  состоянию, в котором атом об
ладает  наименьшей возможной энергией; при любом другом рас
пределении электронов энергия атома будет иметь большее зна
чение, так  что он будет находиться в возбужденном, , неустойчивом 
состоянии.

Пользуясь правилом Хунда, нетрудно составить схему элек
тронного строения для атома следующего за углеродом элемен
та — азота (Z =  7);

ts
N Н

ip
t f f

Этой схеме соответствует формула l s 22s22p3.
Теперь, когда каждая из 2р-орбиталей занята одним электро

ном, начинается попарное размещение электронов на 2р-орбита- 
лях. Атому кислорода (Z  =  8) соответствует формула электрон-, 
ного строения l s 22s22p4 и следующая схема:

гР2$ J
О И

У атома фтора (Z =  9) появляется еще один 2р-электрон. Его
электронная структура 
l s 22s2p5 и схемой:

выражается, следовательно, формулой

2s
Н щ г т

Наконец, у атома неона (Z  =  10) заканчивается заполнение 
2р-подуровня, а тем самым заполнение второго энергетического
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уровня (L-слоя) и построение второго периода системы эле
ментов.

Таким образом, начиная с бора (Z =  5) и заканчивая неоном 
(Z =  10), происходит заполнение р-подуровня внешнего электрон
ного слоя; элементы этой части второго периода относятся, следо
вательно, к семейству р-э л е м е и т о в.

Атомы натрия ( Z = l l )  и магния (Z =  12) подобно первым 
элементам второго периода — литию и бериллию — содержат во 
внешнем слое соответственно один или два s -электрона. Их 
строению отвечают электронные формулы ls 22s22p63s'1 (натрий) 
и l s 22s22p63s2 (магний) и следующие схемы:

Ма
3s

н

Зр

I

Далее, начиная с алюминия (Z =  13), происходит заполнение 
подуровня 3р. Оно заканчивается у благородного газа аргона 
(Z == 18), электронное строение которого выражается схемой

_____ 3d
3s

Аг и

Зр

и формулой l s 22s22p63s23pe.
Таким образом, третий период, подобно второму, начинается 

с двух s -элементов, за которыми следует шесть p-элементов. Струк
тура внешнего электронного слоя соответствующих элементов 
второго и третьего периодов оказывается, следовательно, анало
гичной. Так, у атомов лития и натрия во внешнем электронном 
слое находится по одному s -электрону, у атомов азота и фосфора — 
по два s- и по три р-электрона и т. д. Иначе говоря, с увеличением 
заряда ядра электронная структура внешних электронных слоев 
атомов периодически повторяется. Ниже мы увидим, что это спра
ведливо и для элементов последующих периодов. Отсюда следует, 
что расположение элементов в периодической системе соответ- 
ствует электронному строению их атомов. Но электронное строение 
атомов определяется зарядом их ядер и, в свою очередь, опреде
ляет свойства элементов и их соединений. В этом и состоит сущ
ность периодической зависимости свойств элементов от заряда  
ядра их атомов, выражаемой периодическим законом.

Продолжим рассмотрение электронного строения атомов. Мы 
остановились на атоме аргона, у которого целиком заполнены 
3s- и Зр-иодуровни, но остаются незанятыми все орбитали Зй-под- 
уровня. Однако у следующих за аргоном элементов — калия 
[(Z =  19) и кальция (Z =  20) — заполнение третьего электрон
ного слоя временно прекращается и начинает формироваться 
S-подуровень четвертого слоя: электронное строение атома ка*
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лия выражается формулой 1 s22s22pe3s23pe4s*, атома кальция — 
l s 22s22p63s23p°4s2 и следующими схемами:

К

4$

ш
4S

3d

п Щ Ш П

н
С а 3s

Н

3d

Причина такой последовательности заполнения электронных 
внергетических подуровней заключается в следующем. Как указы
валось в § 31, энергия электрона в многоэлектронном атоме опре
деляется значениями не только главного, но и орбитального кванто
вого числа. Там же была указана последовательность расположе
ния энергетических подуровней, отвечающая возрастанию энер
гии электрона. Эта же последовательность представлена на 
рис. 22.

Как показывает рис. 22, подуровень 4s характеризуется более 
низкой энергией, чем подуровень 3d, что связано с более сильным 
экранированием d-электронов в сравнении с s -электронами. В со
ответствии с этим размещение внешних электронов в атомах ка
лия и кальция на 4«-подуровне соответствует наиболее устойчи
вому состоянию этих атомов.

Последовательность заполнения атомных электронных орбита- 
лей в зависимости от значений главного и орбитального кванто
вых чисел была исследована советским ученым В. М. Клечков- 
ским, который установил, что энергия электрона возрастает по 
мере увеличения суммы этих двух квантовых чисел, т. е. величины 
(п +  О- В соответствии с этим, им было сформулировано следую

щее положение ( п е р в о е  п р а в и л о  К л е ч к о в с к о г о ) :  при  
увеличении заряда ядра атома последовательное заполнение элек 
тронных орбиталей происходит от орбиталей с меньшим значением  
суммы главного и орбитального квантовых чисел (п -f- /) к орби
талям с большим значением этой суммы.

Электронное строение атомов калия и кальция соответствует 
этому правилу. Действительно, для Зй-орбиталей (п =  3, I —  2) 
сумма (п +  /) равна 5, а для 45-орбитали (п =  4, 1 =  0 ) — равна
4. Следовательно, 45-подуровень должен заполняться раньше, чем 
подуровень 3d, что в действительности п происходит.

Итак, у атома кальция завершается построение 45-подуровня. 
Однако при переходе к следующему элементу — скандию (Z  =  
=  21 )— возникает вопрос: какой из подуровней с одинаковой сум
мой (п -f- 0 — 3d (п =  3, I =  2), 4р (п =  4, 1 =  1) или 5s (п =  5, 
/ =  0) — должен заполняться? Оказывается, при одинаковых вели
чинах суммы (п -f- 0  энергия электрона тем выше, чем больше 
значение главного квантового числа п. Поэтому в подобных слу
чаях порядок заполнения электронами энергетических подуровней
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Рис. 22. Последовательность заполнения 
электронных энергетических подуровней в 
атоме.
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определяется в т о р ы м  п р а 
в и л о м  К л е ч к о в с к о г о, 
согласно которому при одина
ковых значениях суммы  ( « + / )  
заполнение орбиталей происхо
дит последовательно в направ
лении возрастания значения  
главного квантового числа п.

В соответствии с этим правилом в случае (п -f- 
+  /) =  5 сначала должен заполняться подуровень 
3d(n  =  3), затем — подуровень 4р ( л = 4 )  и, нако
нец, подуровень 5s (п =  5)■ У атома скандия, следо
вательно, должно начинаться заполнение Зй-орби- 
талей, так  что его электронное строение соот
ветствует формуле ls22s22p63s23p63d14s2 * и схе
ме:

4 Г

Sc 3S

н

зр
3 d

Заполнение Зй-подуровня продолжается и у следующих за 
скандием элементов — титана, ванадия и т. д. — и полностью з а 
канчивается у цинка (Z =  30), строение атома которого в ы р а ж а
ется схемой

4s-

11
Z n 3s

U

f j  t l  f l
Щ ф | [ 77Ш

что соответствует формуле l s 22s22p63s23p63d104s2.
Десять d -элементов, начиная со скандия и кончая цинком, 

принадлежат к п е р е х о д н ы м  э л е м е н т а м .  Особенность по
строения электронных оболочек этих элементов по сравнению 
с предшествующими (s- и p -элементами) заключается в том, что

*В ф орм улах электронного строения принято сначала последовательно 
записы вать все состояния с данны м  значением п, а затем  у ж е  переходить к с о 
с т о я н и е м  с более высоким значением п. П оэтом у порядок записи не всегда  со
вп ад ает  с порядком  заполнения энергетических подуровней. Т ак, в  зап н са  эл ек 
тронной формулы атом а скандия подуровень 3d помещен раньш е подуровня 4s, 
хотя  заполняю тся эти подуровни в обратной последовательности.
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при переходе к каждому последующему d -элементу новый элек
трон появляется не во внешнем (п =  4), а во втором снаружи 
{п =  3) электронном слое. В связи с этим важно отметить, что 
химические свойства элементов в первую очередь определяются 
структурой внешнего электронного слоя их атомов и лишь в мень
шей степени зависят от строения предшествующих (внутренних) 
электронных слоев. У атомов всех переходных элементов внешний 
электронный слой образован двумя s -электронами *; поэтому хими
ческие свойства d-элементов с увеличением атомного номера из
меняются не так  резко, как свойства s- и p -элементов. Все d-эле
менты принадлежат к металлам, тогда как заполнение внешнего 
р-подуровня приводит к переходу от металла к типичному неме
таллу и, наконец, к благородному газу.

После заполнения Зй-подуровня (п =  3, / — 2) электроны, в со
ответствии со вторым правилом Клечковского, занимают подуро
вень 4р(п  =  4, / =  1), возобновляя тем самым построение Af-слоя. 
Этот процесс начинается у атома галлия (Z — 31) и заканчивается 
у атома криптона (Z = 3 6 ) ,  электронное строение которого вы ра
жается формулой l s 22s22p63s23d104s24p6. К ак и атомы предше
ствующих благородных газов — неона и аргона, — атом криптона 
характеризуется структурой внешнего электронного слоя ns2n p 6, 
где п  — главное квантовое число (неон — 2s22p6, аргон — 3s23pe, 
криптон — 4 s24p6) .

Н ачиная с рубидия, заполняется бз-подуровень; это тоже соот
ветствует второму правилу Клечковского. У атома рубидия (Z =  
== 37) появляется характерная для щелочных металлов структура 
с одним s -электроном во внешнем электронном слое. Тем самым 
начинается построение нового — пятого — периода системы эле
ментов. При этом, как и при построении четвертого периода, 
остается незаполненным d -подуровень предвнешнего электронного 
слоя. Напомним, что в четвертом электронном слое имеется уже 
и /-подуровень, заполнения которого в пятом периоде тоже не про
исходит.

У атома стронция (Z = 3 8 )  подуровень 5s занят двумя элек
тронами, после чего происходит заполнение 4й-подуровня, так  что 
следующие десять элементов — от иттрия (Z =  39) до кадмия 
(Z =  48) — принадлежат к переходным d -элементам. Затем от ин

дия до благородного газа ксенона расположены шесть р-элемен- 
тов, которыми и завершается пятый период. Таким образом, чет
вертый и пятый периоды по своей структуре оказываются вполне 
аналогичными.

Шестой период, как и предыдущие, начинается с двух s -элемен
тов (цезий и барий), которыми заверш ается заполнение орбиталей

* С ущ ествую т rf-элементы (например, хром , молибден, элементы подгруппы  
м еди), у  атом ов которы х во внешнем электронном  слое имеется только одни 
s -электрон. Причины этих отклонений от «нормального» порядка заполнения 
электронны х энергетических подуровней рассмотрены  в конце параграф а,
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с суммой (п - \ - I ), равной 6. Теперь, в соответствии с правилами 
Клечковского, должен заполняться подуровень 4f ( n  =  4, 1 =  3) 
с суммой равной 7, и с наименьшим возможным при
этом значении главного квантового числа. На самом же деле 
у лантана (Z =  57), расположенного непосредственно после бария, 
появляется не 4/-, а 5й-электрон, так  что его электронная струк
тура соответствует формуле l s 22s22p63s23pe3di4 s 4 p e4di05s25p65di6s2‘. 
Однако уже у следующего за лантаном элемента церия (Z =  58) 
действительно начинается застройка подуровня 4/, на который пе
реходит и единственный 5^-электрон, имевшийся в атоме лантана; 
в соответствии с этим электронная структура атома церия вы ра
ж ается  формулой l s 22s22p63s23p63d104s24 p 4 d 104/25s25p66s2. Таким 
образом, отступление от второго правила Клечковского, имеющее 
место у лантана, носит временный характер: начиная с церия, про
исходит последовательное заполнение всех орбиталей 4/-подуровня. 
Расположенные в этой части шестого периода четырнадцать лан
таноидов относятся к / - э л е м е н т а м  и близки по свойствам 
к лантану. Характерной особенностью построения электронных обо
лочек их атомов является то, что при переходе к последующему 
/-элементу новый электрон занимает место не во внешнем (п =  6) 
и не в предшествующем (п =  5), а в еще более глубоко располо
женном, третьем снаружи электронном слое (п —  4).

Благодаря  отсутствию у атомов лантаноидов существенных р аз
личий в структуре внешнего и предвнешнего электронных слоев, 
все лантаноиды проявляют большое сходство в химических свой
ствах.

Заполнение 5й-подуровия, начатое у лантана, возобновляется 
у гафния (Z =  72) и заканчивается у ртути (Z =  80). После этого, 
как  и в предыдущих периодах, располагаются шесть р-элементов. 
Здесь происходит построение бр-подуровня: оно начинается у тал 
лия (Z =  81) и заканчивается у благородного газа радона 
(Z =  86), которым и заверш ается шестой период.

Седьмой, пока незавершенный период системы элементов по
строен аналогично шестому. После двух s -элементов (франций 
и радий) и одного d -элемента (актиний) здесь расположено 
14 /-элементов, свойства которых проявляют известную близость 
к свойствам актиния. Эти элементы, начиная с тория (Z =  90) и 
кончая элементом 103, обычно объединяют под общим названием 
а к т и н о и д о в .  Среди них — менделевий  ( Z = 1 0 1 ) ,  искусственно 
полученный американскими физиками в 1955 г. и названный 
в честь Д. И. Менделеева. Непосредственно за актиноидами рас
положен курчатовий (Z =  104) и элемент 105. Оба эти элемента 
искусственно получены группой ученых во главе с академиком 
Г. Н. Флеровым; они принадлежат к d -элементам и завершают 
известную пока часть периодической системы элементов.

Распределение электронов по энергетическим уровням (слоям) 
в атомах всех известных химических элементов приведено в пе-
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риодической системе элементов, помещенной в начале книги. По
следовательность заполнения электронами энергетических уров
ней и подуровней в атомах схематически представлена на рис. 23, 
графически выражающем правила Клечковского. Заполнение про
исходит от меньших значений суммы (п +  /) к большим в порядке, 
указанном стрелками. Нетрудно заметить, что эта последователь
ность совпадает с последовательностью заполнения атомных орби
талей, показанной на рис. 22.

С ледует иметь в виду, что последняя схема (как  и сами правила К лечков
ского) не о тр аж ает  частных особенностей электронной структуры  атом ов не
которы х элементов. Например, при переходе от атом а никеля (2  =  28) к атом у 
меди (Z  =  29) число Зй-электронов увеличивается не на один, а сразу  на два 
за  счет «проскока» одного из 45-электронов на подуровень 3d. Таким образом , 
электронное строение атом а меди вы р аж ается  формулой l s 22s22(o63s23(oe3rf104s1. 
Аналогичный «проскок» электрона с внешнего s- на ^-подуровень преды ду
щего слоя происходит и в атом ах аналогов меди — серебра и золота. Э го я в 
ление связано с повышенной энергетической устойчивостью  электронных струк
тур, отвечаю щ их полностью заняты м  энергетическим подуровням (см. § 34), 
П ереход электрона в атоме меди с подуровня 4s на подуровень 3d  (и анало
гичные переходы  в атом ах серебра и золота) приводит к образованию  целиком 
заполненного d -подуровня и поэтому оказы вается  энергетически выгодным.

К ак  будет показано в § 34, повыш енной энергетической устойчивостью 
обладаю т и электронны е конфигурации с ровно наполовину заполненным под
уровнем (например, структуры, содерж ащ ие три р-электрона во внешнем слое, 
пять rf-электронов в предвнешнем слое или семь f -электронов в ещ е более 
глубоко располож енном  слое). Этим объясняется «проскок» одного 45-электрона 
в атом е хром а (Z —  24) на З^-подуровень, в результате которого атом хром а 
приобретает устойчивую электронную  структуру ( l s 22 s22ps3s23p63rf54 s‘) с ровно 
наполовину заполненным Зй-подуровнем; аналогичный переход Ss-электрона на 
4с(-подуровень происходит и в атоме молибдена (2  =  42).

Упомянуты е выше наруш ения «нормального» порядка заполнения энерге
тических состояний в атом ах лантана (появление 5d-, а не 4 /-электрона) и це
рия (появление сразу  двух 4/-электропов) и аналогичны е особенности в по
строении электронны х структур атомов элементов седьмого периода объ ясн я
ются следую щ им. П ри уьеличении за р я д а  ядр а  электростатическое притяж ение 
к ядру  электрона, находящ егося па данном  энергетическом подуровне, стано
вится более сильным, и энергия электрона уменьш ается. При этом энергия
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электронов, находящ ихся на разны х подуровнях, изменяется неодинаково, по
скольку по отношению к этим электронам  зар я д  ядра экранируется в разной 
степени. В частности, энергия 4/-электронов уменьш ается с ростом за р я д а  ядра 
более резко, чем энергия 5е?-электронов (см. рис. 24). П оэтому оказы вается , что 
у  лан тана  (Z  =  57) энергия 5е?-электроноз ниже, а у церня (2  =  58) выше, 
чем энергня 4/-электронов. В соответствии с этим, электрон, находивш ийся 
у лан тана  на подуровне 5d, переходит у церия на подуровень 4f.

33. Размеры атомов и ионов. Рассмотрим зависимость некото
рых свойств атомов от строения их электронных оболочек. Оста
новимся, прежде всего, на закономерностях изменения атомных и 
ионных радиусов.

Электронные облака не имеют резко очерченных границ. П о
этому понятие о размере атома не является строгим. Но если 
представить себе атомы в кристаллах простого вещества в виде 
соприкасающихся друг с другом шаров, то расстояние между цен

трами соседних шаров (т. е. между ядрами соседних атомов) можно 
принять равным удвоенному радиусу атома. Так, наименьшее 
межъядерное расстояние в кристаллах меди равно 0,256 нм; это 
позволяет считать, что радиус атома меди равен половине этой ве
личины, т. е. 0,128 нм.

Зависимость атомных радиусов от заряда ядра атома Z имеет 
периодический характер. В пределах одного периода с увеличе
нием Z проявляется тенденция к уменьшению размеров атома, что 
особенно четко наблюдается в коротких периодах (радиусы ато
мов приведены в н м ) : »л и

Li Be в С N О F
0,155 0,113 0,091 0,077 0,071 0,066 0,064

Na M g А1 Si Р S С1
0,189 0,160 0,143 0,134 0,130 0,104 0,099

Это объясняется увеличивающимся притяжением электронов 
внешнего слоя к ядру по мере возрастания его заряда.

С началом застройки нового электронного слоя, более удален
ного от ядра, т. е. при переходе к следующему периоду, атомные 
радиусы возрастают (сравните, например, радиусы атомов фтора 
и натрия). В результате в пределах подгруппы с возрастанием 
заряда ядра размеры атомов увеличиваются. Приведем в качестве 
примера значения атомных радиусов (в нм) элементов некоторых 
главных подгрупп:

I группа II группа V группа
Li 0,155 Be 0,113 N 0,071
Na 0,189 M g 0,160 Р 0,130
К 0,236 С а 0,197 A s 0,148
РЬ 0,248 S r 0,215 Sb 0,161
Cs 0,268 В а 0,221 Bi 0,182

Электроны наружного слоя, наименее прочно связанные с яд
ром, могут отрываться от атома и присоединяться к другим ато
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мам, входя в состав наружного слоя последних. Атомы, лишив
шиеся одного или нескольких электронов, становятся заряженными 
положительно, так как заряд  ядра атома превышает сумму зар я
дов оставшихся электронов. Наоборот, атомы, присоединившие 
к себе лишние электроны, заряж аю тся  отрицательно. Образую
щиеся заряженные частицы называются н о н а м  и.

Ионы обозначают теми же символами, что и атомы, указывая 
справа вверху их заряд: например, положительный трехзарядный 
ион алюминия обозначают А13+, отрицательный однозарядный ион 
хлора ■—Cl-

Потеря атомов электронов приводит к уменьшению его эф
фективных размеров^ а присоединение избыточных электронов — 
к увеличению. Поэтому радиус положительно заряженного иона 
( к а т и о н а )  всегда меньше, а радиус отрицательно заряженного 
нона ( а н и о н а )  всегда больше радиуса соответствующего элек- 
тронейтрального атома. Так, радиус атома калия составляет 
0,236 нм, а радиус иона К + — 0,133 нм; радиусы атома хлора 
и иона С 5“  соответственно равны 0,099 и 0,181 нм. При этом р а 
диус иона тем сильней отличается от радиуса атома, чем больше 
заряд  иона. Например, радиусы атома хрома и ионов Сг2+ и Сг3+ 
составляют соответственно 0,127, 0,083 и 0,064 нм.

В пределах одной подгруппы радиусы ионов одинакового за 
ряда возрастают с увеличением заряда  ядра. Это иллюстрируется 
следующими примерами (радиусы ионов даны в нм):

I группа II гру ппа VI группа VII группа

Li + 0,068 В е 2+ 0,034 о 2- 0,135 F ' 0,133
N a+ 0,098 М г 2+ 0,074 S2- 0,182 С Г 0,181
К + 0,133 С а2+ 0,104 S e 2" 0,193 Вг" 0,195

R b + o |l 49 S r2+ 0,120 Т е2“ 0,211 1" 0,220

Т акая  закономерность объясняется увеличением числа элек
тронных слоев и растущим удалением внешних электронов от ядра.

34. Энергия ионизации и сродство к электрону. Наиболее х а 
рактерным химическим свойством металлов является способность 
их атомов легко отдавать внешние электроны и превращаться 
в положительно заряженные ионы, а неметаллы, наоборот, харак
теризуются способностью присоединять электроны с образованием 
отрицательных ионов. Д ля  отрыва электрона от атома с превраще
нием последнего в положительный ион нужно затратить некоторую 
энергию, называемую э н е р г и е й  и о н и з а ц и и .

Энергию ионизации можно определить путем бомбардировки 
атомов электронами, ускоренными в электрическом поле. То наи
меньшее напряжение поля, при котором скорость электронов ста
новится достаточной для ионизации атомов, называется п о т е н 
ц и а л о м  и о н и з а ц и и  атомов данного элемента и выражается 
в вольтах.
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Энергию электрона часто вы раж аю т в электрон-вольтах (эВ ). 1 эВ — энер
гия; которую  приобретает электрон в ускоряю щ ем электрическом поле с р а з 
ностью потенциалов 1 В (1 эВ =  1 ,6 -10-19 Д ж ; в расчете на 1 моль это соот
ветствует энергии 96,5 к Д ж /м о л ь ).

Энергия ионизации, вы раж ен ная в электронвольтах, численно равна по
тенциалу ионизации, вы раж енном у в вольтах.

При затрате достаточной энергии можно оторвать от атома два, 
три и более электронов. Поэтому говорят о п е р в о м  п о т е н 
ц и а л е  и о н и з а ц и и  (энергия отрыва от атома первого элек
трона) . в т о р о м  п о т е н ц и а л е  и о н и з а ц и и  (энергия отрыва 
второго электрона) и т. д. По мере последовательного удаления 
электронов от атома положительный заряд  образующегося иона 
возрастает. Поэтому для отрыва каждого следующего электрона 
требуется большая затрата энергии, иначе говоря, последователь
ные потенциалы ионизации атома возрастают (табл. 3).
Т а б л и ц а  3. Последовательные потенциалы ионизации атомов некоторых 

элементов второго периода

Элемент
Потенциал ионизации, В

первый второй третий четвертый пятый

Л итий 5,39 75,6 122,4
Бериллий 9,32 •18,2 153,8 217,7 —
Бор 8,30 25,2 37,9 259,3 340,1
У глерод 11,26 24,4 47,9 64,5 392,0

Данные табл. 3 показывают, что от атома лития сравнительно 
легко отрывается один электрон, от атома бериллия — два, от 
атома бора — три, от атома углерода — четыре. Отрыв же после
дующих электронов требует гораздо большей затраты энергии, 
Это соответствует нашим представлениям о строении рассматри
ваемых атомов. Действительно, у атома лития во внешнем элек
тронном слое размещается один электрон, у атома бериллия — 2, 
бора — 3, углерода — 4. Эти электроны обладают более высокой 
энергией, чем электроны предшествующего слоя, и поэтому их 
отрыв от атома требует сравнительно небольших энергетических 
затрат. При переходе же к следующему электронному слою энер
гия ионизации резко возрастает.

Величина потенциала ионизации может служить мерой боль
шей или меньшей «металличности» элемента: чем меньше потен
циал ионизации, чем легче оторвать электрон от атома, тем силь
нее должны быть выражены металлические свойства элемента.

Рассмотрим с этой точки зрения, как изменяются первые по
тенциалы ионизации с увеличением атомного номера у атомов 
одной и той же подгруппы периодической системы (табл. 4). Как 
видно, с увеличением порядкового номера элемента потенциалы
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ионизации уменьшаются, что свидетельствует об усилении метал
лических и соответственно ослаблении неметаллических свойств,
Т а б л и и ' а  4. Первые потенциалы ионизации (в В ) атомов элементов 

некоторых главных подгрупп

I г р у п п а II  г р у п п а V I  г р у п п а

■— ...........  4

V I I  г р у п п а

Li 5,39 B e 9,32 0  13,62 F  17,42
N a 5,14 M g 7,65 S 10,36 Cl 12,97
К 4,34 C a 6,11 Se 9,75 B r 11,84
Rb 4,18 S r 5,69 Т е 9,01 I 10,45
Cs 3,89 Ba 5,21

Эта закономерность связана с возрастанием радиусов атохов, 
о котором говорилось в § 33. Кроме того, увеличение числа проме
жуточных электронных слоев, расположенных между ядром атома 
и внешними электронами, приводит к более сильному экранирова
нию ядра, т. е. к уменьшению его эффективного заряда. Оба эти 
фактора (растущее удаление внешних электронов от ядра и умень

шение его эффективного заряда) приводят к ослаблению связи 
внешних электронов с ядром и, следовательно, к уменьшению по
тенциала ионизации.

У элементов одного и того же периода при переходе от ще
лочного металла к благородному газу заряд  ядра постепенно 
возрастает, а радиус атома уменьшается. Поэтому потенциал иони
зации постепенно увеличивается, а металлические свойства ослабе
вают. Иллюстрацией этой закономерности могут служить первые 
потенциалы ионизации элементов второго и третьего периодов 
(табл. 5).

Т а б л и ц а  5. Первые потенциалы ионизации (в В) атомов элементов 
второго и третьего периодов

Второй
Элемент L i Be В С N 0 F N e

период П отенциал иони
зации, В 5,39 9,32 8,30 11,26 14,53 13,62 17,42 21,56

T ретий
Элемент Na M g Al Si P S Cl Ar

период П отенциал иони
зации, В 5,14 7,65 5,99 8,15 10,49 10,36 12,97 15,76

Из данных табл. 5 видно, что общая тенденция к возрастанию 
энергии ионизации в пределах периода в некоторых случаях на
рушается. Так, потенциалы ионизации атомов бериллия и азота
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выше, чем атомов следующих за н и м и  элементов бора и  кисло
рода; аналогичное явление наблюдается и в третьем периоде прн 
переходе от магния к алюминию и от фосфора к сере. При этом 
повышенные значения потециалов ионизации наблюдаются либо 
у атомов с целиком заполненным внешним энергетическим под
уровнем (бериллий и магний)

либо у атомов, у которых внешний энергетический подуровень з а 
полнен ровно наполовину, так  что каж дая орбиталь этого подуров
ня занята одним электроном (азот и фосфор):

Эти и подобные факты служат экспериментальным основанием 
уже упоминавшегося в § 32 положения, согласно которому элек
тронные конфигурации, соответствующие полностью или ровно 
наполовину занятым подуровням, обладают повышенной энергети
ческой устойчивостью.

К ак отмечалось вьш е, атомы могут не только отдавать, но и 
присоединять электроны. Энергия, выделяющаяся при присоедине
нии электрона к свободному атому, называется с р о д с т в о м  
а т о м а  к э л е к т р о н у .  Сродство к электрону, как и энергия 
ионизации, обычно выражается в электронвольтах. Так, сродство 
к электрону атома водорода равно 0,75 эВ, кислорода— 1,47 эВ, 
фтора — 3,52 эВ.

Сродство к электрону атомов металлов, как правило, близко 
к нулю или отрицательно; из этого следует, что для атомов боль
шинства металлов присоединение электронов энергетически невы
годно. Сродство же к электрону атомов неметаллов всегда поло
жительно и тем больше, чем ближе к благородному газу распо
ложен неметалл в периодической системе; это свидетельствует об 
усилении неметаллических свойств по мере приближения к концу 
периода.

35. Строение атомных ядер. Изотопы. Согласно современным 
представлениям, атомные ядра состоят из протонов и нейтронов. 
П р о т о н  (от греч. «протос» — первый) — элементарная частица, 
обладаю щ ая массой 1,00728 а. е. м. и положительным зарядом, 
равным по абсолютной величине заряду электрона. Н е й т р о н  
такж е представляет собой элементарную частицу, но не обладаю 
щую электрическим зарядом; масса нейтрона . составляет 
1,00867 а. е. м. Протон принято обозначать символом, р , ней
трон — п.

Щ

N
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Сумма числа протонов и числа нейтронов, содержащихся 
в ядре атома, называется м а с с о в ы м  ч и с л о м  а т о м а  (ядра). 
Поскольку и протон, и нейтрон имеют массу, очень близкую 
к атомной единице массы, то массовое число атома приближенно 
вы раж ает его атомную массу. Но число протонов равно числу 
положительных зарядов, т. е. порядковому номеру элемента; сле
довательно, число нейтронов равняется разности между массовым 
числом н порядковым номером элемента.

М ежду образующими ядро частицами действуют два вида сил: 
электростатические силы взаимного отталкивания положительно 
заряженных протонов и силы притяжения между всеми частицами, 
входящими в состав ядра, называемые я д е р н ы м и  с и л а м и .  
С возрастанием расстояния между взаимодействующими части
цами ядерные силы убывают гораздо более резко, чем силы элек
тростатического взаимодействия. Поэтому их действие заметно 
проявляется только между очень близко расположенными части
цами. Но при ничтожных расстояниях между частицами, состав
ляющими атомное ядро, ядерные силы притяжения превышают 
силы отталкивания, вызываемые присутствием одноименных з а р я 
дов, и обеспечивают устойчивость ядер.

Не всякое сочетание протонов с нейтронами устойчиво. Ядра 
атомов более легких элементов устойчивы, когда число нейтронов 
примерно равно числу протонов. По мере увеличения заряда ядра 
относительное число нейтронов, необходимых для устойчивости, 
растет, достигая в последних рядах периодической системы зн а 
чительного перевеса над числом протонов. Так, у висмута (ат. мас
са 209) на 83 протона приходится уже 126 нейтронов; ядра более 
тяжелых элементов вообще неустойчивы.

Масса ядра атома лишь приближенно равна сумме масс про
тонов и нейтронов, образующих ядро. Если, приняв во внимание 
точные величины масс протона и нейтрона, подсчитать, чему 
должны равняться массы различных ядер, то получается некото
рое расхождение с величинами, «.найденными экспериментальным 
путем.

Вычислим, например, массу ядра гелия, состоящего из двух 
протонов и двух нейтронов. Сумма масс протонов и нейтронов, 
образующих ядро гелия, равна

2 • 1,00728 +  2 • 1,00857 =  4,03190

тогда как в действительности масса ядра гелия равна 4,0026, т. е. 
примерно на 0,03 а. е. м. меньше.

Аналогичные результаты получаются при подсчете масс других 
ядер. Оказывается, что масса ядра всегда меньше суммы масс 
всех составляющих ядро частиц, т. е. всех протонов и нейтронов, 
рассматриваемых отделенными друг от друга. Это явление полу
чило название д е  ф е к т  а м а с с ы .
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Чем ж е объяснить уменьшение массы при образовании атом- 
пых ядер? К ак уже говорилось в § 4, из теории относительности 
вытекает связь между массой и энергией, выраж аемая уравнением 
Эйнштейна Е =  тс2. Из этого уравнения следует, что каждому 
изменению массы должно отвечать и соответствующее изменение 
энергии. Если при образовании атомных ядер происходит заметное 
уменьшение массы, это значит, что одновременно выделяется 
огромное количество энергии.

Дефект массы при образовании ядра атома гелия составляет
0,03 а. е. м., а при образовании 1 моля атомов гелия — 0,03 г =  
=  3-10~5 кг. Согласно уравнению Эйнштейна, это соответствует 
выделению 3- 10-5 (3• 108) 2 =  2 ,7 -1012 Д ж  энергии. Чтобы соста
вить себе представление о колоссальной величине этой энергии, 
достаточно указать, что она примерно равна той энергии, которую 
может дать в течение часа электростанция, равная по мощности 
Днепрогэсу.

Величина энергии, выделяющейся при образовании данного 
ядра из протонов и нейтронов, называется э н е р г и е й  с в я з и  
я д р а  и характеризует его устойчивость: чем больше величина 
выделившейся энергии, тем устойчивее ядро.

Ядра всех атомов данного элемента имеют одинаковый заряд, 
т. е. содержат одинаковое число протонов. Но число нейтронов 
в ядрах этих атомов может быть различным. Атомы, обладающие 
одинаковым зарядом ядра (и, следовательно, тождественными хи
мическими свойствами), но разным числом нейтронов (а значит, 
и разным массовым числом), называют и з о т о п а м и * .  Так, 
природный хлор состоит из двух изотопов с массовыми чис
лами 35 и 37, магний — из трех изотопов с массовыми числами 24, 
25 и 26.

Д л я  обозначения изотопов пользуются обычными символами 
соответствующих элементов, добавляя к ним слева вверху индекс, 
указывающий массовое число изотопа. Так, изотопы хлора обо
значают 35С1 и 37С1, изотопы магния — 24M g ,  25Mg и 26M g и т. д. 
При необходимости слева внизу ставят индекс, указывающий по
рядковый номер (заряд ядра) изотопа, например ^Cl, ilMg и т. д.

В настоящее время изучен состав всех изотопов природных хи
мических элементов. Установлено, что, как правило, каждый 
элемент представляет собой совокупность нескольких изотопов. 
Именно этим объясняются значительные отклонения атомных масс 
многих элементов от целочисленных величин. Так, природный хлор 
на 75,53 % состоит из изотопа 35С1 и на 24,47 % из изотопа 37С1; 
в результате средняя атомная масса хлора равна 35,453.

Выше говорилось, что химические свойства изотопов тожде
ственны. Это значит, что если и существует некоторое различие 
между изотопами в отношении их химических свойств, то оно так

* От греческих слов «изос» — одинаковый и «топос» — место.
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мало, что практически не обнаруживается. Исключение состав
ляют изотопы водорода *Н и 2Н. Вследствие огромной относитель
ной разницы в их атомных массах (масса атома одного изотопа 
вдвое больше массы атома другого изотопа) свойства этих изо
топов заметно различаются. Изотоп водорода с массовым чис
лом 2 называют д е й т е р и е м  и обозначают символом D. Д ей те
рий содержится в обычном водороде в количестве около 0,017 %. 
Известен также радиоактивный изотоп водорода 3Н — т р и т и й  
(период полураспада около 12 лет), получаемый только искус- 
ственпым путем; его обозначают символом Т.

Открытие изотопов потребовало пересмотра понятия химиче
ский элемент. Поэтому М еждународная комиссия по атомным 
весам в 1923 г. постановила считать, что химический элемент опре
деляется атомным порядковым номером и может состоять как  из 
одинаковых, так и из различных по массе атомов.

Таким образом, химический элемент — это вид атомов, харак
теризующийся определенной величиной положительного заряда  
ядра.

И з о т о п п ы е и н д и к а т о р ы .  При изучении механизма химических и 
биологических процессов широко используют так называемые изотопные инди
каторы, или «меченые атомы». Применение их основано на том, что при хими
ческих превращениях можно проследить пути перехода интересующего нас 
элемента, измерив концентрацию одного из его изотопов в каком-либо из в з я 
тых для  реакции веществ. Так как  все изотопы одного и того ж е  элемента
ведут себя при химических реакциях практически тождественно, то по изме
нению состава изотопов данного элемента в тех или иных продуктах реакции 
мож но проследить, куда  именно он перешел.

Так, применение тяжелого изотопа кислорода 180  при изучении процесса 
усвоения диоксида углерода растениями (для опытов пользовались диоксидом 
углерода и водой, обогащенными |80 )  показало, что процесс идет согласно 
схемам, в которых изотоп 180  отмечен звездочкой-.

6 С 0 2 +  12Н2б  — ► С 6Н 120 6 +  6Н20  +  6 0 2

6 С 0 2 ~[- 12Н20  — ->■ C qH ^ O q -f- 6Н20  -J- 6 0 2

Таким образом было установлено, что возвращаемый растениями в атм о
сферу кислород целиком берется из воды, а не из диоксида углерода.

36. Радиоактивные элементы и их распад. Явление радиоактив
ности уже было кратко рассмотрено в § 20. Используя понятие об 
изотопах, можно дать более строгое определение этому явлению: 
радиоактивностью называется самопроизвольное превращение не
устойчивого изотопа одного химического элемента в изотоп дру
гого элемента, сопровождающееся испусканием элементарных 
частиц или ядер  (например, а-частиц). Радиоактивность, проявляе
мая природными изотопами элементов, называется е с т е с т в е н 
н о й  р а д и о а к т и в н о с т ь ю .

Процессы радиоактивных превращений протекают у разных 
изотопов с различной скоростью. Эта скорость характеризуется 
п о с т о я н н о й  р а д и о а к т и в н о г о  р а с п а д а ,  показывающей,
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Fi:c. 23. Заг.:1с:!б:ость количества 
гося радона or врсмепп.

какая часть общего числа ато
мов радиоактивного изотопа рас
падается в 1 с. Чем больше р а
диоактивная постоянная, тем бы
стрее распадается изотоп.

Изучение процессов радиоак
тивного распада показало, что ко
личество атомов радиоактивного 
изотопа, распадаюшихся в еди
ницу времени, пропорционально  
имеющемуся в данный момент 

общему количеству атомов этого изотопа. Другими словами, всегда 
распадается одна и та же часть имеющегося числа атомов. Таким 
образом, если в течение некоторого времени разложилась поло
вина имевшегося радиоактивного изотопа, то в следующий такой 
же промежуток времени разложится половина остатка, т. е. вдвое 
меньше, еще в следующий — вдвое меньше, чем в предыдущий, 
И  Т.  д.

Наблюдая, например, за изменением количества радона, уста
новили, что через 3,85 суток остается половина первоначального

О J,&5 7,70 11,а 5  15.40 19,25 
Время, сутки

количества, еще через 3,85 суток — только 7 4 , затем ‘Д  и т. д.
Зависимость количества нераепавшегося радона от временя по

казана на рис. 25.
Промежуток времени, в течение которого разлагается полови

на первоначального количества радиоактивного элемента, назы
вается п е р и о д о м  п о л у р а с п а д а .  Эта величина характери
зует продолжительность жизни элемента.

Д ля  различных радиоактивных элементов она колеблется от 
долей секунды до миллиардов лет. Так, период полураспада радо
на составляет 3,85 суток, радия 1620 лет, урана 4,5 миллиарда лет.

К основным видам радиоактивного распада относятся а  - р а с - 
п а д ,  Р - р а с п а д ,  э л е к т р о н н ы й  з а х в а т  и с п о н т а н н о е  
д е л е н и е .  Часто эти виды радиоактивного распада сопровож
даются испусканием у-лучей, т. е. жесткого (с малой длиной вол
ны) электромагнитного излучения.

При а - р а с п а д е  ядро атома испускает два протона и два 
нейтрона, связанные в ядро атома гелия |Н е ; это приводит 
к уменьшению заряда исходного радиоактивного ядра на 2, а его 
массового числа на 4. Таким образом, в результате а-распада об
разуется атом элемента, смещенного на два места от исходного 
радиоактивного элемента к началу  периодической системы.

Возможность ^ - р а с п а д а  связана с тем, что, по современным 
представлениям, протон и нейтрон представляют собой два 
состояния одной и той ж е  элементарной частицы — н у к л о н а
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(от латинского nucleus — я д р о ) . При известных условиях (напри
мер, когда избыток нейтронов в ядре приводит к его неустойчи
вости) нейтрон может превращаться в протон, одновременно «рож
дая» электрон. Зтот процесс можно изобразить схемой:

Н ейтрон  — > Протон +  Э лект рон*  или п  — »• р  +  е~

Таким образом, при (3-распаде один из нейтронов, входящих 
D состав ядра, превращается в протон; возникающий при этом 
электрон вылетает из ядра, положительный заряд  которого на 
единицу возрастает.

Возможно также превращение протона в нейтрон в соответ
ствии со схемой:

Протон  — Нейтрон  +  П озит рон  или р — > п + е +

П о з и т р о н ,  обозначенный <?+, ■— элементарная частица с мас
сой, равной массе электрона, но несущая положительный электри
ческий заряд; по абсолютной величине заряды электрона и пози
трона одинаковы.

Процесс превращения протона в нейтрон с образованием пози
трона может происходить в тех случаях, когда неустойчивость ядра 
вызвана избыточным содержанием в нем протонов. При этом один 
из протонов, входящих в состав ядра, превращается в нейтрон, 
возникающий позитрон вылетает за пределы ядра, а заряд  ядра 
на единицу уменьшается. Такой вид радиоактивного распада на
зывается п о з и т р о н н ы м  (3-распадом (или (3+-распадом) в от
личие от ранее рассмотренного э л е к т р о н н о г о  (3-распада 
(|3~-распада). Этот вид радиоактивного превращения наблюдается 
у некоторых искусственно полученных радиоактивных изотопов.

Изменение заряда- ядра при (3-распаде приводит к тому, что 
в результате (3-распада образуется атом элемента, смещенного на 
одно место от исходного радиоактивного элемента к концу перио
дической системы (в случае  (3_-распада) или к ее началу (в  с л у 
чае (3+-распада).

К уменьшению заряда ядра на единицу при сохранении мас
сового числа атома приводит не только (3+-распад, но и э л е к 
т р о н н ы й  з а х в а т ,  при котором один из электронов атомной 
электронной оболочки захватывается ядром; взаимодействие этого 
электрона с одним из содержащихся в ядре протонов приводит 
к образованию нейтрона:

е~ +  р ■— ► п

Электрон чаще всего захватывается из ближайшего к ядру 
/С-слоя ( / ( - з а  х в а т ) ,  реже из L- или М-слоев.

* При взаимопревращениях протона и нейтрона образуются так ж е  другие 
элементарные частицы ( н е й т р и н о  и а н т и н е й т р и н о ) .  Поскольку масса 
покоя и электрический зар яд  этих частиц равны нулю, их участие в р адиоак
тивных превращениях не бтражепо в приводимых здесь схемах.
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С п о н т а н н ы м  д е л е н и е м  называется самопроизвольный 
распад ядер тяжелых элементов на два (иногда иа три или на 
четыре) ядра элементов середииы периодической системы. Вари
анты такого деления очень разнообразны, так что общих правил 
смещения по периодической системе не существует; чаще всего 
происходит распад исходного ядра на тяжелый и легкий осколки, 
несущие соответственно около 60 и 40 % заряда и массы исход
ного ядра. Относительное содержание нейтронов в ядрах изотопов 
тяжелых элементов выше, чем в ядрах устойчивых изотопов сере
дины периодической системы. Поэтому прн спонтанном делении 
распадающееся ядро испускает 2—4 нейтрона; образующиеся ядра 
все еще содержат избыток нейтронов, оказываются неустойчивыми 
и поэтому претерпевают последовательный ряд ^“ -распадов.

Элементы, расположенные в конце периодической системы 
(после висмута), не имеют стабильных изотопов. Подвергаясь р а 
диоактивному распаду, они превращаются в другие элементы. Если 
вновь образовавшийся элемент радиоактивен, он тоже распадается, 
превращаясь в третий элемент, и так далее до тех пор, пока 
не получаются атомы устойчивого изотопа. Ряд элементов, обра
зующихся подобным образом один из другого, называется 
р а д и о а к т и в н ы м  р я д о м .  Примером может служить приво
димый ниже р я д  у р а н а  — последовательность продуктов пре
вращения изотопа 238U, составляющего преобладающую часть 
природного урана; для каждого превращения указан тип радио
активного распада (над стрелкой) и период полураспада (под 
стрелкой):

р- р-
--------- 23'Р а  — ------- >>

4,5- 10е лет
234Th -90 1 1

2^ и
а

230T h  
90 1 u2,5* 105 л е г

« R n
а

2№ °3,85 с уток

2>
Г

2’|Р о
20 мин

г--------- >.
5 суток 284Р °

24 с у т о к  91 1,2 мин

(I
226 г*■ ssRa -7^7— :*• 

JtPb

8-Ю4 л ет  88 1620 л ет

р
27 мин 

Р“
21”РЬ  --------»-

1,6* 10 4 с  82 19 лет

2“=РЬ (устойчив)

Таким образом, конечным продуктом распада является устой
чивый изотоп свинца.

При (3-распаде массовое число изотопа не меняется, а при 
а-распаде уменьшается на 4. Поэтому возможно существование 
четырех радиоактивных рядов: один из них включает изотопы, 
массовые числа которых выражаю тся общей формулой 4п (п — це
лое число), второму отвечает общая формула массового числа 
4n_-f- 1, третьему — 4п +  2 (это и есть радиоактивный ряд урана)]
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и четвертому — 4л +  3. Действительно, помимо ряда урана, из
вестны еще два естественных радиоактивных ряда: ряд тория, на
чинающийся с изотопа 232Th и соответствующий общей формуле 
массового числа 4л, и ряд актиния, начинающийся с изотопа 235U 
(«актиноуран») и отвечающий общей формуле массового числа 
4л +  3. Устойчивые продукты превращений в этих рядах тоже 
представляют собой изотопы свинца (208РЬ и 207РЬ). Родоначаль
ником четвертого радиоактивного ряда (ряда нептуния) с общей 
формулой массового числа 4л -f~ 1 служит изотоп искусственно 
полученного элемента нептуния ^ N p ;  здесь конечным продуктом 
распада является устойчивый изотоп висмута 209Bi.

Накопление свинца в результате распада  содержащихся в минералах р а 
диоактивных элементов позволяет определить возраст соответствующих гор
ных пород. З н а я  скорость распада  23SU, 232Th и 23EU и определив их с о д ер ж а 
ние, а так ж е  содержание и изотопный состав свинца в минерале, м ож но вы 
числить возраст минерала, т. е. время, прошедшее с момента его образования 
(так  называемый с в и н ц о в ы й  м е т о д  определения возраста) .  Д л я  мине
ралов с плотной кристаллической упаковкой, хорошо сохраняющей с о д ер ж а 
щиеся в кристаллах газы, возраст радиоактивного минерала можно устано
вить по количеству гелия, накопившегося в нем в результате радиоактивных 
превращений ( г е л и е в ы й  м е т о д ) .  Д л я  определения возраста сравнительно 
молодых образований (до 70 тыс. лет) применяется р а д и о у г л е р о д н ы й  
м е т о д ,  оспованный иа радиоактивном распаде  изотопа углерода 14С (период 
полураспада  около 5600 лет).  Этот изотоп образуется в атмосфере под дей
ствием космического излучения и усваивается  организмами, после гибели ко
торых его содерж ание убывает по закону  радиоактивного распада. Возраст 
органических остатков (ископаемые организмы, торф, осадочные карбонатные 
породы) может быть определен путем сравнения радиоактивности со д ер ж а 
щегося в них углерода с радиоактивностью углерода атмосферы.

37. Искусственная радиоктивность. Ядерные реакции. В 1934 г. 
Ирен Кюри и Фредерик Ж олио-Кюри обнаружили, что некоторые 
легкие элементы — бор, магний, алюминий — при бомбардировке 
их а-частицами испускают позитроны. Они же установили, что 
если убрать источник а-частиц, то испускание позитронов пре
кращается не сразу, а продолжается еще некоторое время. Это 
значит, что при бомбардировке а-частицами образуются какие-то 
радиоактивные атомы, обладающие определенной продолжитель
ностью жизни, но испускающие не а-частицы и не электроны, а по
зитроны. Таким образом была открыта и с к у с с т в е н н а я  р а 
д и о а к т и в н о с т ь .

Наблюдавшиеся явления Ирен Кюри и Фредерик Жолио-Кюри 
объяснили тем, что под влиянием бомбардировки ядер а-части
цами сперва образуются новые неустойчивые ядра, которые затем 
распадаются с испусканием позитронов. Например, в случае алю
миния процесс протекает в две стадии

” Ai +  ; n e — V »°5р  +  *

где 15P — искусственно полученный изотоп фосфора — радиофос
фор. Последний неустойчив (период полураспада 3 мин 15 с) и
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распадается с образование?,'! устойчивого ядра:
“ Р — > 30S i Ч- е+1 ь н о1 т

Аналогичные процессы происходят при бомбардировке а-части- 
цами ядер бора и магния, причем в первом случае получается 
радиоазот ’?N с периодом полураспада 14 мин, во втором — р а 
диокремний jjSi с периодом полураспада 3 мни 30 с.

Результаты, полученные Ирей Кюри н Фредериком Жолно- 
Кюрп, открыли новую обширную область для исследований.

В настоящее время искусственно получены сотни радиоактив
ных изотопов химических элементов. 'Раздел  химии, изучающий 
радиоактивные элементы и их поведение, называется р а д и о х и -  
м и е й *. ОА

Получение изотопа Т5Р путем бомбардировки атомов алюми
ния а-частицамн служит примером я д е р и ы х  р е а к ц и й ,  под 
которыми понимают взаимодействие ядер с элементарными части
цами (нейтронами п, протонами р, ■у-фотонами) или с другими 
ядрами (например, с а-частицами или дейтронами ^Н). Первая 
искусственная ядсрная реакция была осуществлена в 1919 г. Р е 
зерфордом. Воздействуя па атомы потоком а-частиц, ему удалось 
осуществить следующий процесс:

“ N +  jHe — >  ' 1 0 +  Р

Тем самым впервые была экспериментально доказана возмож
ность искусственного взаимопревращения элементов.

Д л я  проникновения в ядро-мишень п осуществления ядерной 
реакции бомбардирующая частица должна обладать большой 
энергией. Разработаны н созданы специальные установки (цикло
троны, синхрофазотроны и другие ускорители), позволяющие сооб
щать заряженным частицам огромную энергию. Д ля  проведения 
ядериых реакций используются такж е потоки нейтронов, образую 
щиеся при работе атомных реакторов. Применение этих мощных 
средств воздействия на атомы позволило осуществить большое 
число ядерных превращений.

Так, в 1937 г. впервые был искусственно получен неизвестный 
до этого элемент с порядковым номером 43, заполнивший соответ
ствующее место в периодической системе и получивший название 
технеция (Тс). Его получение было осуществлено путем бомбарди
ровки молибдена дейтронами:

“ Mo +  JH — >  “ Тс +  я

Особый интерес представил синтез ряда т р а н с у р а н о в ы х  
э л е м е п т о в, расположенных в периодической системе после

* Следует различать радиохимию и р а д и а ц и о н н у ю  х и м и ю ,  пред
метом которой являются химические процессы, протекающие под действием 
ионизирующих излучений.
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урана. Первый из них был получен в 1940 г. действием нейтронов 
иа изотоп урана 23SU. При поглощении нейтронов ядрами этого 
изотопа образуется (3-радиоактивный изотоп урана 23‘JU с периодом 
полураспада 23 мин. Испуская р-частицы, 233U превращается в но
вый элемент с порядковым номером 93. Этот элемент по аналогии 
с планетой Нептун, следующей к солнечной системе за планетой 
Уран, был назван н е п т у н и е  м ( N p ) .

Образование нептуния можно изобразить схемами:
- f p j - n  — > 2̂ U 

:9:IJ —^  s” Np +  e“

Было установлено, что 239Np тоже радиоактивен. Подвергаясь 
Р-распаду, он превращается в элемент с порядковым номером 94, 
которому присвоено название п л у т о н и й  ( Р и ) :

"1з*Р — > 2̂ Ри +  е '

Таким образом, в результате облучения урана нейтронами были 
получены два трансурановых элемента — нептуний и плутоний.

В последующие годы, главным образом группой ученых, рабо
тавшей под руководством американского физика Г. Сиборга, были 
получены изотопы трансурановых элементов с порядковыми но
мерами 95— 103. В частности, элемент менделевий  (Md) с поряд
ковым номером 101 был синтезирован в 1955 г. путем бомбарди
ровки эйнштейния (Е5)а-частицами:

5“ Es +  42He — >  +  п

В 1964 г. группа ученых, возглавлявшаяся академиком 
Г. Н. Флеровым, бомбардируя изотоп плутония '<нРи ядрами неона 
p^Ne, получила изотоп элемента 104, названного курчатозием 
(Ки) *:

2« P u  +  «>fc — ► 104KU +  4/г

В 1970 г. в лаборатории Г. Н. Флерова синтезирован элемент 
с порядковым номером 105. Продолжаю тся работы и по синтезу 
более тяжелых элементов.

Изучение ядерных реакций открыло путь к практическому ис
пользованию внутриядерной энергии. Оказалось, что наибольшая 
энергия связи нуклонов в ядре (в расчете на один нуклон) 
отвечает элементам средней части периодической системы. Это

’5 Элемент 104 получил свое название в честь выдающегося советского ф и
зика, академика  И г о р я  В а с и л ь е в и ч а  К у р ч а т о в а  (1903— 1960) , В а ж 
нейшие работы И. В. Курчатова посвящены поглощению нейтронов ядрам и и 
делению тяж елы х  ядер. И. В. Курчатов был крупным организатором в области 
исследования атомного ядра и внес большой в клад  в создание и развитие 
в  С С С Р необходимой для  этих исследований технической базы.
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означает, чго как при распаде ядер тяжелых элементов на более 
легкие ( р е а к ц и и  д е л е н и я ) ,  так  н при соединении ядер легких 
элементов в более тяжелые ядра (реакции т е р м о я д е р н о г о  
с и н т е з  а) должно выделяться большое количество эиергин.

Первая ядерная реакция, которую применили для получения 
энергии, представляет собой реакцию деления ядра 233U под дей
ствием проникающего в ядро нейтрона. При этом образуются два 
новых ядра-осколка близкой массы, испускается несколько ней
тронов (так называемые в т о р и ч н ы е  н е й т р о н ы )  и освобож
дается огромная энергия: при распаде 1 г 235U выделяется 
7 ,5 -107 кДж, т. е. больше, чем при сгорании 2 т каменного угля. 
Вторичные нейтроны могут захватываться другими ядрами 235U и, 
в свою очередь, вызывать их деление. Таким образом число от
дельных актов распада прогрессивно увеличивается, возникает 
ц е п н а я  р е а к ц и я  деления ядер урана.

Не все вторичные нейтроны участвуют в развитии этого цеп
ного процесса: некоторые из них успевают вылететь за пределы 
куска урана, не успев столкнуться с ядром способного к делению 
изотопа. Поэтому в небольшом куске урана начавшаяся цепная 
реакция может оборваться: для ее непрерывного продолжения 
масса куска урана должна быть достаточно велика, не меньше так 
называемой к р и т и ч е с к о й  м а с с ы .  При делении урана цепной 
процесс может приобрести характер взрыва: именно это и проис
ходит при взрыве атомной бомбы. Д ля  получения же управляемой 
реакции деления необходимо регулировать скорость процесса, ме
няя число нейтронов, способных продолжать реакцию. Это дости
гается введением в реакционный объем стержней, содержащих 
элементы, ядра которых интенсивно поглощают нейтроны (к по
добным элементам принадлежит, например, кадмий).

Кроме 235U для получения ядерной энергии используют плуто
ний 239Ри, синтезируемый из 238U, и изотоп урана 233U, получаемый 
из природного изотопа тория 232Th:

2 3 2 T h  , ______ 2 3 3 T h  2 3 3 p  J L > .  2 3 3 и

9 0  ^  9 0  9 1 Г ( Л  § 2.

Изотопы 239Pu и 233U, подобно изотопу 235U, захваты вая ней
трон, подвергаются делению.

Реакция ядерного синтеза также может служить источником 
энергии. Так, при образовании ядра атома гелия из ядер дейтерия 
и трития

2H +  JH — > ^Не +  я

на каждый грамм реакционной смеси выделяется 3 5 - 107 кДж, т. е. 
почти в 5 раз больше, чем при распаде 1 г 235U. Превращение 
имеющихся па Земле запасов дейтерия (около 4 • 1013 т) в гелий 
могло бы поэтому стать практически неисчерпаемым источником 
энергии для человечества. Однако для проведения реакций ядер
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ного синтеза подобного типа (термоядерных реакций) необходима 
очень высокая температура (свыше 1 млн. градусов). Пока уда
лось осуществить только неуправляемую термоядерную реакцию, 
приводящую к взрыву огромной мощности: на этом процессе осно
вано действие водородной бомбы. В настоящее время в ряде стран 
проводятся интенсивные исследования, ставящие целью овладение 
управляемым процессом термоядерного синтеза.

Г л а в а  ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ
IV и СТРОЕНИЕ МОЛЕКУЛ

При взаимодействии атомов между ними может возникать х и 
м и ч е с к а я  с в я з ь ,  приводящая к образованию устойчивой мно
гоатомной системы — молекулы, молекулярного нона, кристалла. 
Чем прочнее химическая связь, тем больше энергии нужно затр а 
тить для ее разрыва; поэтому э н е р г и я  р а з р ы в а  с в я з и  слу
жит мерой ее прочности. Энергия разрыва связи всегда положи
тельна: в противном случае химическая связь самопроизвольно 
разры валась  бы с выделением энергии. Из этого следует, что при
образовании химической связи энергия всегда выделяется за счет
уменьшения потенциальной энергии системы взаимодействующих 
электронов и ядер *. Поэтому потенциальная энергия образующей
ся частицы (молекулы, кристалла) всегда меньше, чем суммарная 
потенциальная энергия исходных свободных атомов. Таким обра
зом, условием образования химической связи является уменьше
ние потенциальной энергии системы взаимодействующих атомов.

Химическая связь возникает благодаря взаимодействию элек
трических полей, создаваемых электронами и ядрами атомов, уча
ствующих в образовании молекулы или кристалла. Познание 
характера этого взаимодействия оказалось возможным на основе 
представлений о строении атома и о корпускулярно-волновых свой
ствах электрона.

И дея  об электрической природе химической связи была высказана в 1807 г. 
выдающимся английским физиком Г. Дэви,  который предположил, что моле
кулы образуются благодаря электростатическому притяжению разноименно з а 
ряж енн ы х атомов. Эта идея была разви та  известным шведским химиком 
И. Я. Берцелиусом, разработавшим в 1812— 1818 гг. э л е к т р о х и м и ч е с к у ю  
т е о р и ю  химической связи. Согласно этой теории, все атомы обладаю т по
ложительным и отрицательным полюсами, причем у одних атомов преобладает 
положительный полюс («электроположительные» атомы), а у других — отри
цательный («электроотрицательные» атомы). Атомы, у которых преобладаю т 
противоположные полюса, притягиваются друг  к другу: например, электропо
ложительные атомы кальция притягиваются к электроотрицательным атомам 
кислорода, образуя молекулу оксида кальция СаО. В молекуле СаО электри

* Здесь и ниже с и с т е м о й  будем называть совокупность взаимодействую
щих частиц (атомов, атомных ядер, электронов).
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ческие заряды  атомов скомпенсированы неполностью: молекула обладает  из
бы точны м 'полож ительны м зарядом  и при взаимодействии с другой молекулой, 
имеющей иескомпенеированный отрицательный зар яд  (например, с молекулой 
С 0 2), будет притягиваться к ней. В результате  образуется более сло ж н ая  мо
лекула  СаО-СОг (т. е. СаСОз).

Удачно объясняя некоторые химические явления, электрохимическая тео 
рия противоречила, однако, ряду  фактов. Так, с точки зрения этой теории 
было необъяснимым существование молекул, образованных одинаковыми ато
мами (Н 2, Os, С Ь  и г. п.), обладаю щими, согласно Берцелиусу, однсллс. 'шыл;! 
зарядами. С развитием химия обнаруж ивалось все большее число подобны;; 
противоречий; поэтому теория Берцелиуса вскоре перестала пользоваться при
знанием.

При всей своей незрелости теория Д эви  — Берцелиуса содерж ала  рациональ
ную мысль об электрическом происхождении сил, обусловливающих обр азо ва 
ние химической связи.

Крупным шагом в развитии представлений о строении моле
кул явилась т е о р и я  х и м и ч е с к о г о  с т р о е н и я ,  выдвинутая 
в 1861 г. выдающимся русским химиком А. М. Бутлеровым.

38. Теория химического строения. Основу теории, разработан
ной А. М. Бутлеровым, составляют следующие положения:

1. Атомы в молекулах соединены друг с другом в определенной 
последовательности. Изменение этой последовательности приводит 
к образованию нового вещества с новыми свойствами.

2. Соединение атомов происходит в соответствии с их валент
ностью.

3. Свойства веществ зависят не только от их состава, но и от 
их «химического строения», т. е. от порядка соединения атомов 
в молекулах и характера их взаимного влияния. Наиболее сильно 
влияют друг на друга атомы, непосредственно связанные между 
собой.

А л е к с а н д р  М и х а й л о в и ч  Б у т л е р о в  родился 25 августа 1828 г. 
в г. Чистополе Казанской губернии. В 1849 г. он окончил К азанский универ

ситет, где его учителями были вы даю щ ие
ся русские химики К. К. Клаус  и Н. Н. З и 
нин.

После окончания университета Бутлеров 
был оставлен при нем для подготовки к про
фессорскому званию. В 1851 г. Бутлеров з а 
щитил диссертацию на тему «Об окислении 
органических соединений» и получил степень 
магистра, а в 1854 г., после защ иты  диссер
тации «Об эфирных маслах», он был утвер
ж ден  в степени доктора и избран прбфес- 
сором Казанского университета.

В 1868 г. совет Петербургского универси
тета но предложению Менделеева избрал Б у т 
лерова ординарным профессором по кафедре 
органической химии, после чего вся его науч
ная и педагогическая деятельность протекала 
в Петербурге.

С первых ж е шагов своей научной д е я 
тельности Бутлеров проявил себя блестящим 
экспериментатором и осуществил ряд  зам еч а 
тельных синтезов. Экспериментаторский та-

А лександр  Михайлович 
Бутлеров 

(1828—1386)
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лапт Бутлерова сочетается с широкими теоретическими обобщениями и научным 
предвидением. Бутлеров был убежден в возможности выразить формулами строе
ние молекул химических соединений и притом сделать это путем изучения их 
химических превращений.

В 1861 г. Бутлеров выступает на съезде немецких естествоиспытателей 
и врачей с докладом «О химическом строении веществ». Этот доклад открыл 
целую эпоху в химки. Вернувшись в Казань, Бутлеров детально развивает 
повое учение.

В 1862—1863 гг. Бутлеров пишет «Введение к полному изучению органи
ческой химии», в котором располагает весь фактический материал органиче
ской химии иа основе строго научной классификации, вытекающей из теории 
химического строения. Принятая в этой книге классификация органических 
соединений сохранилась в своих главных чертах до наших дней.

Бутлеров воспитал блестящую плеяду учеников, продолжавших развивать 
его идеи. Из его школы вышли такие выдающиеся ученые, как В. В. Марков- 
ников, А. Е. Фаворский и многие другие.

Таким образом, согласно теории Бутлерова свойства веществ 
определяются не только их качественным и количественным со
ставом, как считали раньше, но и внутренней структурой молекул, 
определенным порядком соединения между собой атомов, обра
зующих молекулу. Эту внутреннюю структуру Бутлеров называл 
«химическим строением».

Особенно важной была идея Бутлерова о том, что атомы, со
единяясь в определенной последовательности в соответствии с их 
валентностью, взаимно влияют друг на друга таким образом, что 
частично изменяется их собственная природа, их «химическое со
держание». Так, свойства атома водорода существенно меняются 
в зависимости от того, соединен ли он с атомом хлора (в моле
куле НС1), кислорода (в молекуле Н20 )  или азота (в молекуле 
N H 3). В первом случае в водных растворах атом водорода сравни
тельно легко отщепляется от молекулы НС1 в виде иона Н+, что 
и обусловливает кислотные свойства хлороводорода; от молекулы 
воды ион водорода отщепляется с гораздо большим трудом, так 
что кислотные свойства выражены у воды весьма слабо; наконец, 
для молекулы аммиака отщепление иона водорода еще менее х а 
р ак тер н о — аммиак ведет себя как основание. Особенно много
образно проявляется взаимное влияние атомов в молекулах орга
нических соединений (стр. 448, 449).

Учение Бутлероза позволило ориентироваться в огромном р аз 
нообразии веществ, дало возможность определять строение моле
кул на основании изучения их химических свойств, предугадывать 
свойства веществ по строению их молекул, намечать пути синтеза 
различных соединений.

Из теории Бутлерова вытекает возможность изображать строе
ние молекул в виде с т р у к т у р н ы х  ф о р м у л ,  в которых ука
зана последовательность соединения атомов друг с другом, а к а ж 
дая  черточка, соединяющая атомы, обозначает единицу валентно
сти. Так, строение молекул хлороводорода (НС1), хлорноватистой 
^(НСЮ) и хлорноватой (НСЮз) кислот выражается следующими
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структурными формулами:

Н—С1 Н —О— С1

Хлоро-
водород

хлорноватистая
кислота

хлорноватая
кислота

Эти формулы прежде всего показывают, что только в молекуле 
ЦС1 атом водорода непосредственно связан с атомом хлора, тогда 
Как в молекулах НСЮ и НСЮз он соединен не с хлором, а с ато
мом кислорода. Кроме того, структурная формула хлорноватой 
кислоты указывает на неравноценность атомов кислорода; в ее мо
лекуле каждый из двух атомов кислорода соединен с атомом хлора 
двумя валентными связями, а третий связан одновременно с ато
мами хлора и водорода.

Структурные формулы позволяют, например, понять причину 
различий в некоторых свойствах ортофосфорной ( Н з Р С ^ ) ,  фосфо
ристой ( Н 3Р О 3) и фосфорноватистой ( Н 3Р О 2) кислот. Молекулы 
каждой из этих кислот содержат по три атома водорода. Приведем 
их структурные формулы:

К ак видно, в молекуле ортофосфорной кислоты каждый атом 
водорода соединен с атомом кислорода. Все эти атомы водорода 
способны замещаться атомами металлов: поэтому Н3РО4 трехос
новна. В молекуле фосфористой кислоты только два атома водо
рода непосредственно связаны с атомами кислорода и способны 
замещаться атомами металлов: эта кислота двухосновна. В моле
куле ж е фосфорноватистой кислоты с атомом кислорода связан 
лишь один атом водорода, что и обусловливает ее одиоосновность.

Изображение химического строения молекул с помощью струк
турных формул особенно важно при изучении органических ве
ществ (см. § 163).

Структурные формулы отражают лишь последовательность 
соединения атомов друг с другом, а не взаимное расположение 
атомов в пространстве. Изображение химического строения с по
мощью структурных формул допустимо только для веществ, со
стоящих из молекул. М ежду тем многие вещества состоят не из 
молекул, а из атомов (например, карбид кремния SiC) или имеют 
ионное строение (например, хлорид натрия NaCi). Структура по
добных веществ определяется типом их к р и с т а л л и ч е с к о й  
р е ш е т к и  и будет подробнее рассмотрена в гл. V.

Н

11—о —р =  о
I I—о / н

фосфорноватистая
кислота

Н—О—Р = 0

ортофосфорная
кислота

фосфористая
кислота
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Теория химического строения объяснила явление и з о м е р и и ,  
которое заключается в существовании соединений, обладающих 
одним и тем же качественным и количественным составом, но р аз 
ными свойствами. Такие соединения были названы и з о м е р а м и .

Явление изомерии будет подробно рассмотрено при изучении 
органических соединений (см. § 162), среди которых оно очень 
распространено. Следует, однако, иметь в виду, что изомерия 
присуща и неорганическим веществам. Так, еще в 1824 г. Либих 
установил, что серебряные соли гремучей кислоты AgONC и циа
новой кислоты AgNCO имеют одинаковый состав, тогда как свой
ства этих веществ сильно различаются. С примерами изомерии мы 
встретимся и при изучении комплексных соединений (см. § 205).

Р азрабаты вая  теорию химического строения, Бутлеров не ста
вил перед собой задачу выяснения природы химической связи, 
справедливо считая, что химия в то время еще не была готова 
к решению этой задачи. Действительно, необходимой предпосыл
кой создания теории химической связи было выяснение строения 
атома. Лиш ь после того, как стали известны основные черты элек
тронной структуры атомов, появилась возможность для разработки 
такой теории. В 1916 г. американский физико-хнмик Дж. Льюис 
высказал предположение, что химическая связь возникает путем 
образования электронной пары, одновременно принадлежащей 
двум атомам; эта идея послужила исходным пунктом для р азр а 
ботки современной теории к о в а л е н т н о й  с в я з и .  В том же 
1916 г. немецкий ученый В. Коссель предположил, что при взаимо
действии двух атомов один из них отдает, а другой принимает 
электроны; при этом первый атом превращается в положительно 
заряженный, а второй — в отрицательно заряженный ион; взаим
ное электростатическое притяжение образовавшихся ионов и при
водит к образованию устойчивого соединения. Дальнейшее разви
тие идей Косселя привело к созданию современных представлений
о и о н н о й с в я з и .

39. Ковалентная связь. Метод валентных связей. Мы уже знаем, 
что устойчивая молекула может образоваться только при условии 
уменьшения потенциальной энергии системы взаимодействующих 
атомов. Д ля  описания состояния электронов в молекуле следовало 
бы составить уравнение Шредингера для соответствующей системы 
электронов и атомных ядер и найти его решение, отвечающее ми
нимальной энергии системы. Но, как указывалось в § 31, для мно
гоэлектронных систем точное решение уравнения Шредингера 
получить не удалось. Поэтому квантово-механическое описание 
строения молекул получают, как и в случае многоэлектронных ато
мов,-лишь на основе приближенных решений уравнения Ш редин
гера.

Впервые подобный приближенный расчет был произведен в 
1927 г. В. Гейтлером и Ф. Лондоном для молекулы водорода. Эти 
авторы сначала рассмотрели систему из двух атомов водорода,
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Рис.  26. Энергия си с тем ы ,  с о с то ящ ей  из  двух атомов в о д о р о д а :  
а  — при о д и н а к о в о  н а п р а в л е н н ы х  сп и н ах  э л е к тр о н о в ;  б  — 
при п р о т и в о п о л о ж н о  н а п р а в л е н н ы х  спи нах ;  Е0 — э н е р ги я  с и 
ст е м ы  из  д в у х  н е в з а и м о д е й с т в у ю щ и х  ат о м ов  в о д о р о д а ;  г 0 — 
м е ж ъ я д е р н о е  р а с с т о я н и е  в м о л е к у л е  в о д о р о д а .

находящихся на большом расстоянии друг от 
друга. При этом условии можно учитывать 
только взаимодействие каждого электрона со 
«своим» ядром, а всеми остальными взаимо
действиями (взаимное отталкивание ядер, 
притяжение каждого электрона к «чужому» 

ядру, взаимодействие между электронами) можно пренебречь. 
Тогда оказывается возможным выразить зависимость волновой 
функции рассматриваемой системы от координат и тем са 
мым определить плотность общего электронного облака в любой 
точке пространства. (Напомним, что плотность электронного об
лака пропорциональна квадрату волновой функции — см. § 28).

Д ал ее  Гейтлер и Лондон предположили, что найденная ими 
зависимость волновой функции от координат сохраняется и при 
сближении атомов водорода. При этом, однако, необходимо уже 
учитывать и те взаимодействия (между ядрами, между электро
нами и т. д.), которыми при значительном удалении атомов друг от 
друга можно было пренебрегать. Эти дополнительные взаимодей
ствия рассматриваются как  некоторые поправки («возмущения») 
к исходному состоянию электронов в свободных атомах водорода.

В результате Гейтлер и Лондон получили уравнения, позволяю
щие найти зависимость потенциальной энергии Е  системы, состоя
щей из двух атомов водорода, от расстояния г между ядрами 
этих атомов. При этом оказалось, что результаты расчета зависят 
от того, одинаковы или противоположны по знаку спины взаимо
действующих электронов. При совпадающем направлении спинов 
(рис. 26, кривая а) сближение атомов приводит к непрерывному 
возрастанию энергии системы. В этом случае для сближения ато
мов требуется затрата энергии, так  что такой процесс оказывается 
энергетически невыгодным и химическая связь между атомами не 
возникает. При противоположно направленных спинах (рис. 26, 
кривая б) сближение атомов до некоторого расстояния г0 сопро
вождается уменьшением энергии системы. При г =  Го система о б л а 
дает наименьшей потенциальной энергией, т. е. находится в наибо
лее устойчивом состоянии; дальнейшее сближение атомов вновь 
приводит к возрастанию энергии. Но это и означает, что в случае 
противоположно направленных спинов атомных электронов обра

зуется молекула Н г— устойчивая систе
ма из двух атомов водорода, находящих
ся на определенном расстоянии друг от 
друга.
Р ис . 27. С х е м а  п е р е к р ы в а н и я  ат о м н ы х  э л е к т р о н н ы х  о б 
л а к о в  в м о л е к у л е  в о д о р о д а .  1
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Образование химической связи между атомами водорода я в 
ляется результатом взаимопроникновения («перекрывания») элек
тронных облаков, происходящего при сближении взаимодействую
щих атомов (рис. 27). Вследствие такого взаимопроникновения 
плотность отицательного электрического заряда в межъядерпом 
пространстве возрастает. Положительно заряженные ядра атомов 
притягиваются к области перекрывания электронных облаков. Это 
притяжение преобладает над взаимным отталкиванием одноименно 
заряженных электронов, так что в результате образуется устойчи
вая молекула.

Полученные Гейтлером и Лондоном (и впоследствии уточнен
ные другими исследователями) расчетные значения межъядерного 
расстояния и энергии связи в молекуле водорода оказались близки 
к экспериментально найденным значениям. Это означало, что при
ближения, использованные Гейтлером и Лондоном при решении 
уравнения Шредингера, не вносят существенных ошибок и могут 
считаться оправданными. Таким образом, исследование Гейтлера 
и Лондона позволяло сделать вывод, что химическая связь в моле
куле водорода осуществляется путем образования пары электронов 
с противоположно направленными спинами, приналежащей обоим 
атомам. Процесс «спаривания» электронов при образовании моле
кулы водорода может быть изображен следующей схемой:

Волнистые линии на схеме показывают, что в молекуле водо
рода каждый электрон занимает место в квантовых ячейках обоих 
атомов, т. е. движется в силовом поле, образованном двумя сило
выми центрами — ядрами атомов водорода.

Такая двухэлектронная двухцентровая связь называется к о 
в а л е н т н о й  с в я з ь ю .

Представления о механизме образования химической связи, 
развитые Гейтлером и Лондоном на примере молекулы водорода, 
были распространены и на более сложные молекулы. Разработан 
ная на этой основе теория химической связи получила наззаккэ  
м е т о д а  в а л е н т н ы х  с в я з е й  ( м е т о д  ВС). Метод ВС дал 
теоретическое объяснение важнейших свойств ковалентной связи, 
позволил понять строение большого числа молекул. Хотя, как мы 
увидим ниже, этот метод не оказался универсальным и в ряде слу
чаев не в состоянии правильно описать структуру и свойства мо
лекул (см. § 45), все же он сыграл большую роль в разработке 
квантово-механической теории химической связи и не потерял сво
его значения до настоящего времени.
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Рис. 28. Схема различных случаев перекрывания электронных облаков:
а  н б  —  п о л о ж и т е л ь н о е  у е р е к р ы в а н и е ;  в  — о т р и ц а т е л ь н е е  п ер е к р ы в а н и е ;  г —- с у м м а р н о е  п е 
р е к р ы в а н и е ,  р а в н о е  нулю.

В основе метода ВС леж ат  следующие положения:
1. Ковалентная химическая связь образуется двумя электро

нами с противоположно направленными спинами, причем эта элек
тронная пара принадлежит двум атомам.

Комбинации таких двухэлектронных двухцентровых связей, от
раж аю щ ие электронную структуру молекулы, получили название 
в а л е н т н ы х  с х е м .

2. Ковалентная связь тем прочнее, чем в большей степени пе
рекрываются взаимодействующие электронные облака.

При оценке степени перекрывания электронных облаков следует учиты
вать знаки волновых функций электронов. Поскольку электронам присущи 
волновые свойства, то при взаимодействии двух электронов образуется общая 
«электронная волна». Там, где амплитуды исходных воли имеют одинаковые 
знаки, при их сложении возникает суммарная волна с амплитудой, имеющей 
большее абсолютное значение, чем исходные амплитуды. Напротив, там, где 
амплитуды исходных волн имеют различные знаки, при их сложении возни
кает суммарная волна с амплитудой имеющей меньшее абсолютное значение,— 
волны будут «гасить» друг друга. Но, как уже указывалось, роль амплитуды 
электронной волны играет волновая функция г|з (см. § 26). Поэтому в тех 
областях пространства, где волновые функции взаимодействующих электронов 
имеют одинаковые знаки, абсолютное значение волновой функции образующе
гося общего электронного облака будет больше, чем значения функции 
у изолированных атомов. При этом будет возрастать и величина г|з2, т. е. 
плотность электронного облака. Здесь происходит положительное перекры ва
ние электронных облаков, которое приводит к взаимному притяжению ядер. 
В тех же областях пространства, где знаки волновых функций взаимодей
ствующих электронов противоположны, абсолютное значение суммарной вол- 
повой функции будет меньше, чем у изолированных атомов. Здесь величина if2, 
а значит и плотность электронного облака, будет уменьшаться. В этом случае 
имеет место отрицательное перекрывание, приводящее к взаимному отталкива
нию ядер.

Некоторые возможные варианты перекрывания электронных облаков с ука
занием знаков соответствующих волновых функций изображены на рис. 28.

Д л я  наглядного изображения валентных схем обычно поль
зуются следующим способом. Электроны, находящиеся во внеш
нем электронном слое, обозначают точками, располагаемыми 
вокруг химического символа атома. Общие для двух атомов элек
троны показывают точками, помещаемыми между их химическими 
символами; двойная или тройная связь обозначается соответ
ственно двумя или тремя парами общих точек. Применяя эги обо
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значения, образование молекулы водорода можно представить сле
дующим образом:

н . +  . н  —■> Н : Н

Эта схема показывает, что при соединении двух атомов водо
рода в молекулу каждый из атомов приобретает устойчивую двух
электронную оболочку, подобную электронной оболочке атома 
гелия.

Аналогичными схемами можно представить образование моле
кулы азота:

: N . +  • 14: — >  : N : : :  N :• •

При соединении двух атомов азота в молекулу общими стано
вятся три пары электронов ( т р о й н а я  с в я з ь ) ;  благодаря этому 
наружная оболочка каждого атома дополняется до устойчивой 
восьмиэлектронной конфигурации атома неона.

Строение молекул некоторых сложных веществ — аммиака, 
воды, диоксида углерода и метана — можно изобразить схемами:

И  ̂ м н
Н : N : Н : О : II 0 : : С : : 0  Н : С : Н

Н "  "  "  Н
а м м и а к  в о д а  д и о к с и д  у г л е р о д а  м е т ан

В молекуле аммиака каждый из трех атомов водорода связан 
с атомом азота парой общих электронов (один электрон от атома 
водорода, другой — от атома азота).  Таким образом, азот имеет 
восьмиэлектронную внешнюю оболочку, а ядро каждого атома 
водорода окружено двумя электронами, образующими устойчивую 
«гелиевую» оболочку. Такие же оболочки имеют атомы водорода 
в молекулах воды и метана. В молекуле диоксида углерода, где 
атом углерода связан с каждым из атомов кислорода двумя па
рами электронов ( д в о й н а я  с в я з ь ) ,  все три атома имеют вось
миэлектронные внешние оболочки.

Из приведенных схем видно, что каж дая пара электронов, свя
зывающих два атома, соответствует одной черточке, изображ аю 
щей ковалентную связь в структурных формулах:

н н

Н—N Н—О— Н 0 = С = 0  Н—С—Н
I I
н н

а м м и а к  в о д а  д и о к с и д  м е т ан
у г л е р о д а

Число таких общих электронных пар, связывающих атом данного 
элемента с другими атомами, или, иначе говоря, число образуемых 
атомом ковалентных связей, называется к о в а л е н т н о с т ь ю
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элемента в соответствующем соединении. Так, ковалентность 
азота в молекулах N2 и N H 3 равна трем, ковалентность 
кислорода в молекулах Н 20  и С 0 2 — двум, ковалентность угле
рода в молекулах СН4 и С 0 2 — четырем.

40. Неполярная и полярная ковалентная связь. Если двухатом
ная молекула состоит из атомов одного элемента, как, например, 
молекулы Н2, N2, CI2 и т. п., то каждое электронное облако, обра
зованное общей парой электронов и осуществляющее ковалентную 
связь, распределяется в пространстве симметрично относительно 
ядер обоих атомов. В подобном случае ковалентная связь назы 
вается н е п о л я р н о й  или г о м е о п о л я р н о й .  Если же двух
атомная молекула состоит из атомов различных элементов, то об
щее электронное облако смещено в сторону одного из атомов, так 
что возникает асимметрия в распределении заряда. В таких слу
чаях ковалентная связь называется п о л я р н о й  или г е т е р о п о 
л я р н о  й.

Д л я  оценки способности атома данного элемента оттягивать 
к себе общую электронную пару пользуются величиной о т н о с и 
т е л ь н о й  э л е к т р о о т р и ц а т е л ь н о с т и .  Чем больше элек- 
троотрицателыюсть атома, тем сильнее притягивает он общую 
электронную пару. Иначе говоря, при образовании ковалентной 
связи между двумя атомами разных элементов общее электронное 
облако смещается к более электроотрицательному атому, и в тем 
большей степени, чем больше различаются элекгроотрицательно- 
сти взаимодействующих атомов. Значения электроотрицательности 
атомов некоторых элементов по отношению к электроотрицатель
ности фтора, которая принята равной 4, приведены в табл. 6 *.

Т а б л и ц а  6. Относительная злектроотрицательность атомов

Н
2,1

Li Be В С N 0 F
0,98 1,5 2,0 2,5 3,07 3,50 4,0

Na Мщ А1 Si P s Cl
0,93 1,2 1,6 1,8 2,2 2,0 3,0

к Са Ga Ge As S e Br
0,91 1,04 1,8 1.8 2,1 2,8

Rb Sr In Sn S b Те I
0,89 0,99 1,0 1,8 1,8 2,1 2,6

* Относительная электроотрицательность атома не является строго посто
янной величиной: она зависит как от валентности, проявляемой атомом в со
ответствующем соединении, так и от того, с атомами каких других элементов 
соединен данный атом. Поэтому числа, приведенные в табл. 6, могут служить 
лишь для оценки направления смещения электронов при образовании молекул.
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Р ис . 29. Э л е к тр и ч еск о е  поле д ипо л я .
С т р е л к а м и  п о к а з а н ы  н а п р а в л е н и я  сил овы х  л ш п ш .

К ак показывает табл. 6, электроотри- 
цательпость закономерно изменяется в 
зависимости от положения элемента в пе
риодической системе. В начале каждого 
периода находятся элементы с наиболее 
низкой электроотрицателькостыо — типичные металлы, в конце 
периода (перед благородными га зам и )— элементы с наивысшей 
электроотрицательностью, т. е. типичные неметаллы. У элементов 
одной и той же подгруппы электроотрицателькость с ростом з а 
ряда ядра проявляет тенденцию к уменьшению. Таким образом, 
чем более типичным металлом является элемент, тем ниже его 
электроотрицательность; чем более типичным неметаллом является 
элемент, тем выше его электроотрицательность.

Смещение общего электронного облака при образовании по
лярной ковалентной связи приводит к тому, что средняя плотность 
отрицательного электрического заряда оказывается выше вблизи 
более электроотрицательного атома и ниже — вблизи менее элек
троотрицательного. В результате первый атом приобретает избы
точный отрицательный, а второй — избыточный положительный 
заряд; эти заряды принято называть э ф ф е к т и в н ы м и  з а р я 
д а м и  атомов в молекуле.

Так, в молекуле хлороводорода общая электронная пара сме
щена в сторону более электроотрицательного атома хлора, что 
приводит к появлению у атома хлора эффективного отрицатель
ного заряда, равного 0,17 заряда электрона, а у атома водорода 
такого ж е по абсолютной величине эффективного положитель
ного заряда. Следовательно, молекула НС1 является полярной 
молекулой. Ее можно рассматривать как систему из двух равных 
по абсолютной величине, но противоположных по знаку зарядов, 
расположенных на определенном расстоянии друг от друга. Такие 
системы называются электрическими д и п о л я м и .  Хотя суммар
ный заряд  диполя равен нулю, в окружающем его пространстве 
образуется электрическое поле, изображенное на рис. 29. Н а п р я 
женность этого поля пропорциональна д и п о л ь н о м у  м о м е п т у 
молекулы (1, представляющему собой произведение абсолютного 
значения заряда электрона q на расстояние I между центрами по
ложительного и отрицательного зарядов в молекуле:

V =  ql

Дипольный момент молекулы служит количественной мерой ее 
полярности. Дипольные моменты молекул обычно изменяют в д е -  
б а я х  (D) *: 1D =  3,33-Ю"30 Кл-м.

* Эта единица названа в честь голландского физика П. Д е б а я ,  извест- 
ного своими работами в области физики твердого тела, рентгеноструктуриого 
анализа и теории полярных жидкостей.
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Р и с .  30. Д и п о л ь н ы е  м ом ент ы  о т д е л ь н ы х  с в я з е й  в м о л е к у л а х  типа А В2 р а з л и ч н о г о  строенияГ
я  — л и н е й н о е  cTpoevme; б —- у г л о в о е  ст р о ен и е ;  ж и р в о й  средней  ст р ел к о й  п о к а з а н  в ект о р  
с у м м а р н о г о  дипо л ь н о г о  м о м ен т а  м о л е к у л ы .

Молекула тем более полярна, чем больше смещена общая элек
тронная пара к одному из атомов, т. е. чем выше эффективные 
заряды атомов и чем больше длина диполя I. Поэтому в ряду 
сходно построенных молекул дипольный момент возрастает по мере 
увеличения разности электроотрицательностей атомов, образую
щих молекулу. Например, дипольные моменты НС1, НВг и HI 
равны соответственно 1,04; 0,79 и 0,38 D, что связано с уменьше
нием разности электроотрицательностей атомов при переходе от 
НС1 к НВг и HI (см. табл. 6).

Многоатомные молекулы такж е могут быть неполярными — при 
симметричном распределении зарядов или полярными — при асси- 
метричном распределении зарядов. В последнем случае диполь
ный момент молекулы будет отличаться от нуля. Каждой связи 
в многоатомной молекуле можно приписать определенный диполь
ный момент, характеризующий ее полярность; при этом следует 
принимать во внимание не только величину дипольного момента, 
по и его направление, т. е. рассматривать дипольный момент к а ж 
дой связи как вектор. Тогда суммарный дипольный момент мо
лекулы в целом можно считать равным векторной сумме диполь- 
иых моментов отдельных связей. Дипольный момент обычно при
нято считать направленным от положительного конца диполя к 
отрицательному.

Дипольные моменты молекул можно экспериментально опре
делять путем измерения некоторых макроскопических свойств 
соответствующего вещества, например, его диэлектрической про
ницаемости *. Найденные таким образом значения дипольных мо
ментов содержат важную информацию о геометрической структуре 
молекул.

Так, на рис. 30 изображены схемы возможного строения моле
кулы типа АВг; векторы дипольных моментов отдельных связей 
Л —В показаны стрелками, направленными от А к В. При линей
ном строении (рис. 30, а) равные по величине дипольные моменты 

двух связей А—В противоположны по направлению. Следова
тельно, дипольный момент такой молекулы будет равен нулю. 
В случае углового строения (рис. 3 0 ,б) векторная сумма диполь
ных моментов двух связей А— В отличается от нуля; такая  моле

* Д и э л е к р и ч е с к о й  п р о н и ц а е м о с т ь ю  (или д и э л е к т р и ч е 
с к о й  п о с т о я н н о й )  вещества называется число, показывающее, во сколько 
раз взаимодействие между зарядами в среде данного вещества слабее, чем 
в вакууме.
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кула обладает дипольным моментом и является полярной. Поэтому 
наличие или отсутствие днпольного момента у молекулы типа АВг 
позволяет сделать вывод о ее геометрическом строении. Например, 
то, что молекула ССЬ неполярна, а молекула S 0 2 обладает диполь
ным моментом ( n = l , 6 1 D ) ,  свидетельствует о линейном строении 
первой молекулы и об угловом строении второй.

На рис. 31 изображены схемы возможного строения молекулы 
типа АВ3. Если молекула построена в форме плоского треуголь
ника (рис. 31, а),  то векторная сумма дипольных моментов отдель
ных связей равна нулю — молекула неполярна. Если молекула 
имеет пирамидальное строение (рис. 31 ,6 ) ,  то ее суммарный ди- 
иольиый момент отличается от нуля — молекула полярна. Таким 
образом, можно сделать вывод, что молекула B F3, дипольный мо
мент которой равен нулю, имеет плоское строение, а полярная мо
лекула N H 3 (ц — 1,46 D) построена в форме пирамиды *.

Полярность молекул оказывает заметное влияние на свойства 
образуемых ими веществ. Полярные молекулы стремятся ориен
тироваться по отношению друг к другу разноименно заряженными 
концами. Следствием такого диполь-дипольного взаимодействия 
является взаимное притяжение полярных молекул и упрочнение 
связи между ними. Поэтому вещества, образованные полярными 
молекулами, обладают, как правило, более высокими температу
рами плавления и кипения, чем вещества, молекулы которых не
полярны.

При растворении вещества, состоящего из полярных молекул 
пли имеющего ионное строение, в жидкости, также составленной 
из полярных молекул, между молекулярными диполями раство
рителя и молекулами или кристаллами растворяемого вещества 
возникают электростатические силы диполь-дипольного или ион- 
дипольного взаимодействия, способствующие распаду растворяе
мого вещества на ионы (см. § 83). Поэтому жидкости, состоящие 
из полярных молекул, проявляют свойства и о н и з и р у ю щ и х  
р а с т в о р и т е л е й ,  т. е. способствуют электролитической диссо-

рис. 31. Дипольные мименты отдельных связей в молекулах типа АВ3:
(I — пл о ск и й  т р е у г о л ь н и к ;  б  — п и р а м и д а ;  ж и р н о й  с т р е л к о й  п о к а з а н  вектор  с у м м а р н о го  
д и п о л ь н о г о  м о м е н т а  м о л еку л ы .

* Следует иметь в виду, что на величину дипольного момента молекулы 
влияет не только полярность отдельных связей н геометрическая структура мо
лекулы, но и наличие неподеленных электронных пар на гибридных орбиталях 
(см. стр. 132— 133).
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циацпн растворенных в них веществ. Так, хлоросодород раство
ряется и в воде, и в бензоле, ко его растворы в воде хорошо про
водят электрический ток, что свидетельствует о практически пол
ной диссоциации молекул НС1 на ионы, тогда как растворы НС1 
в бензоле не обладают заметной электрической проводимостью.

41. Способы образования ковалентной связи. К ак уже говори
лось, общая электронная пара, осуществляющая ковалентную 
связь, может образоваться за счет неспаренных электронов, имею
щихся в невозбуждеиных взаимодействующих атомах. Это проис
ходит, например, при образовании таких молекул, как Н 2, НС1, СЬ. 
Здесь каждый из атомов обладает одним неспаренным электро
ном; при взаимодействии двух таких атомов создается общая 
электронная пара — возникает ковалентная связь.

В невозбужденном атоме азота имеются три неспаренных элек
трона:

Следовательно, за счет неспаренных электронов атом азота мо
жет участвовать в образовании трех ковалентных связей. Это и 
происходит, например, в молекулах N2 или NH3, в которых кова
лентность азота равна 3.

Однако число ковалентных связей может быть и больше числа 
имеющихся у невозбужденного атома иеспаренных электронов. 
Так, в нормальном состоянии внешний электронный слой атома 
углерода имеет структуру, которая изображается схемой:

З а  счет имеющихся неспаренных электронов атом углерода 
может образовать две ковалентные связи. Между тем для угле
рода характерны соединения, в которых каждый его атом связан 
с соседними атомами четырьмя ковалентными связями (например, 
С 0 2, СН4 и т. д.). Это оказывается возможным благодаря тому, 
что при затрате некоторой энергии можно один из имеющихся 
в атоме 2«-электронов перевести на подуровень 2р; в результате 
атом переходит в возбужденное состояние, а число неспаренны:-: 
электронов возрастает. Такой процесс возбуждения, сопровождаю
щийся «распариванием» электронов, может быть представлен сле
дующей схемой, в которой возбужденное состояние отмечено звез
дочкой у символа элемента:
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Теперь во внешнем электронном слое атома углерода находятся 
четыре иеспаренных электрона; следовательно, возбужденный атом 
углерода может участвовать в образовании четырех ковалентных 
связей. При этом увеличение числа создаваемых ковалентных свя
зей сопровождается выделением большего количества энергии, чем 
затрачивается на перевод атома в возбужденное состояние.

Если возбуждение атома, приводящее к увеличению числа не
спаренных электронов, связано с очень большими затратами энер
гии, то эти затраты не компенсируются энергией образования 
новый связей; тогда такой процесс в целом оказывается энергетиче
ски невыгодным. Так, атомы кислорода и фтора не имеют свобод
ных орбиталей во внешнем электронном слое:

ts
О И

гр
н

ZS
H и t

Здесь возрастание числа неспаренных электронов возможно 
только путем перевода одного из электронов на следующий энер
гетический уровень, т. е. в состояние 3s. Однако такой переход со
пряжен с очень большой затратой энергии, которая не покрывается 
энергией, выделяющейся при возникновении новых связей. Поэто
му за счет неспаренных электронов атом кислорода может обра
зовать не больше двух ковалентных связей, а атом фтора — только 
одну. Действительно, для этих элементов характерна постоянная 
ковалентность, равная двум для кислорода и единице — для фтора.

Атомы элементов третьего и последующих периодов имеют во 
внешнем электронном слое d-подуровень, на который при возбуж
дении могут переходить s- и р-электроны внешнего слоя. Поэтому 
здесь появляются дополнительные возможности увеличения числа 
неспаренных электронов. Так, атом хлора, обладающий в невоз
бужденном состоянии одним неспаренным электроном,

3d
Зр

С1
I

Е
может быть переведен, при затрате некоторой энергии, в возбуж
денные состояния (С! *), характеризующиеся тремя, пятью или 
семью неспаренными электронами;
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Поэтому, в отличие от атома фтора, атом хлора может участво
вать в образовании не только одной, но также трех, пяти или семи 
ковалентных связей. Так, в хлористой кислоте Н С Ю 2 ковалент
ность хлора равна трем, в хлорноватой кислоте Н С Ю 3 — пяти, 
а в хлорной кислоте Н С Ю 4 — семи. Аналогично атом серы, также 
обладающий незанятым З^-подуровнем, может переходить в воз- 
бужденныен состояния с четырьмя или шестью неспаренными элек
тронами и участвовать, следовательно, в образовании не только 
двух, как у кислорода, но такж е четырех или шести ковалентных 
связей. Этим можно объяснить существование соединений, в кото
рых сера проявляет ковалентность, равную четырем (SO 2, SCU) 
или шести (SFg).

Во многих случаях ковалентные связи возникают и за счет спа
ренных электронов, имеющихся во внешнем электронном поле 
атома. Рассмотрим, например, электронную структуру молекулы 
аммиака:

Здесь точками обозначены электроны, первоначально принад
лежавш ие атому азота, а крестиками — принадлежавшие атомам 
водорода. Из восьми внешних электронов атома азота шесть об
разуют три ковалентные связи и являются общими для атома азо
та  и атомов водорода. Но два электрона принадлежат только 
азоту к образуют н е п о д е л е н н у ю  э л е к т р о н н у ю  п а р у .  
Т акая  пара электронов тоже может участвовать в образовании 
ковалентной связи с другим атомом, если во внешнем электронном 
слое этого атома есть свободная орбиталь. Незаполненная l s -орби- 
таль  имеется, например, у нона водорода Н +, вообще лишенного 
электронов:

Поэтому при взаимодействии молекулы NH3 с ионом водорода 
между ними возникает ковалентная связь; неподеленная пара 
электронов атома азота становится общей для двух атомов, в ре
зультате чего образуется ион аммония  NH*:

Н 
х •
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Здесь ковалентная связь возникла за счет пары электронов, 
тронной пары), и свободной орбитали другого атома ( а к ц е п -  
первоначально принадлежавшей одному атому ( д о н о р у  элек-«
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т о р а  электронной пары). Такой способ образования ковалентной 
связи называется д о  н о р н о - а к ц е п т о р н ы м .  В рассмотренном 
примере донором электронной пары служит атом азота, а акцепто
ром — атом водорода.

Опытом установлено, что четыре связи N— Н в ионе аммония 
во всех отношениях равноценны. Из этого следует, что связь, об
разованная донорио-акцепторным способом, не отличается по 
своим свойствам от ковалентной связи, создаваемой за счет неспа
ренных электронов взаимодействующих атомов *.

Другим примером молекулы, в которой имеются связи, образо
ванные донорно-акцепторным способом, может служить молекула 
оксида а з о т а (I) N2O.

Ран ьш е  структурную формулу этого соединения изображ али следующим 
образом:

0 = N s N

Согласно этой формуле центральный атом азота соединен с соседними 
атомами пятью ковалентными связями, так  что в его внешнем электронном 
слое находятся  десять электронов (пять электронных пар) .  Но такой вы вод про
тиворечит электронной структуре атома азота,  поскольку его наружный L -слой 
содержит всего четыре орбитали (одну s- и три р-орбптали) и не мож ет  вме
стить более восьми электронов. Поэтому приведенную структурную ф орм улу 
нельзя признать правильной.

Рассмотрим электронную структуру оксида азо та (I) ,  причем 
электроны отдельных атомов будем попеременно обозначать точ
ками или крестиками. Атом кислорода, имеющий два неспаренных 
электрона, образует две ковалентных связи с центральным атомом 
азота:

. .  хх
О : х N х

За  счет неспаренного электрона, оставшегося у центрального 
атома азота, последний образует ковалентную связь со вторым 
атомом азота:

Таким образом, внешние электронные слои атома кислорода и 
центрального атома азота оказываются заполненными: здесь обра
зуются устойчивые восьмиэлектронные конфигурации. Но во внеш
нем электронном слое крайнего атома азота размещено только 
шесть электронов; этот атом может, следовательно, быть акцеп
тором еще одной электронной пары. Соседний же с ним цен
тральный атом азота обладает неподелениой электронной парой

* К овалентную  связь, образованную донорно-акцепторным способом, иногда 
кратко называю т донорно-акцепторной связью. Под этим термином следует,  
однако, понимать не особый в и д  связи, а лишь определенный с п о с о б  об
разования  ковалентной связи.
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и мо:хгт выступать с качестве донора. Зто  приводит к образова
нию по донорнс-акцепторному способу еще одной ковалентной 
связи между атомами азота:

Теперь каждый из трех атомов, составляющих молекулу N20 ,  
обладает устойчивой восьмиэлектронной структурой внешнего слоя. 
Если ковалентную связь, образованную донорно-акцепторным спо
собом, обозначить, как это принято, стрелкой, направленной ог 
атома-донора к атому-акцептору, то структурную формулу оксида 
азота (I) можно представить следующим образом:

0 = N ~ N

Таким образом, в оксиде азота (I)  ковалентность центрального 
атома азота равна четырем, а крайнего — двум.

Рассмотренные примеры показывают, что атомы обладают р аз
нообразными возможностями для образования ковалентных свя
зей. Последние могут создаваться и за счет неспаренных электро
нов невозбужденного атома, и за счет неспаренных электронов, 
появляющихся в результате возбуждения атома («распаривания» 
электронных пар), и, наконец, по донорно-акцепторному способу. 
Тем ке менее, общее число ковалентных связей, которые способен 
образовать данный атом, ограничено. Оно определяется общим 
числом валентных орбиталей, т. е. тех орбиталей, использование 
которых для образования ковалентных связей оказывается энерге
тически выгодным. Квантово-механический расчет показывает, что 
к подобным орбиталям принадлежат s- и р-орбитали внешнего 
электронного слоя и d-орбитали предшествующего слоя; в некото
рых случаях, как мы видели на примерах атомов хлора и серы, 
в качестве валентных орбиталей могут использоваться и d-орби
тали внешнего слоя.

Атомы всех элементов пторого периода имеют во внешнем элек
тронном слое четыре орбитали при отсутствии d -орбиталей в пре
дыдущем слое. Следовательно, на валентных орбиталях этих ато
мов может разместиться ие более восьми электронов. Это означает, 
что максимальная ковалентность элементов второго периода равна 
четырем.

Атомы элементов третьего и последующих периодов могут ис
пользовать для образования ковалентных связей ке только s- и р-, 
но также и d-орбитали. Известны соединения d -элементов, в кото
рых в образовании ковалентных связей участвуют s- и р-орбиталп 
внешнего электронного слоя и все пять d -орбиталей предшествую
щего слоя; в подобных случаях ковалентность соответствующего 
элемента достигает девяти.

Способность атомов участвовать в образовании ограниченного 
числа ковалентных связей получила название н а с ы щ а е м о с т и  
ковалентной связи.
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42. Направленность ковалентной связи. Свойства молекулы, ее 
способность вступать в химическое взаимодействие с другими мо
лекулами ( р е а к ц и о н н а я  с п о с о б  и о с т ь )  зависят не только 
от прочности химических связей в молекуле, но в значительной 
мере и от ее пространственного строения. Раздел химии, изучаю
щий геометрическую структуру молекул, их пространственное 
строение, называется с т е р е о х и м и е й.

Выше (§ 39) уже говорилось, что образование ковалентной 
связи является результатом перекрывания валентных электронных 
облаков взаимодействующих атомов. Но такое перекрывание воз
можно только при определенной взаимной ориентации электрон
ных облаков; при этом область перекрывания располагается в оп
ределенном направлении по отношению к взаимодействующим 
атомам. Иначе говоря, ковалентная связь обладает н а п р а в л е н 
н о с т ь ю .

Так, в молекуле водорода (рис. 27) перекрывание атомных 
s -электронных облаков происходит вблизи прямой, соединяющей 
ядра взаимодействующих атомов (т. е. вблизи о с и  с в я з и ) .  
О бразованная подобным образом ковалентная связь называется 
а-связыо (с и г м a - с в я з ь ) .

В образовании a -связи могут принимать участие и р-электрон- 
ные облака, ориентировнные вдоль оси связи. Так, в молекуле 
H F  (рис. 32) ковалентная a -связь возникает вследствие перекры
вания l s -электронного облака атома водорода н 2р-электронного 
облака атома фтора. Химическая связь в молекуле F 2 (рис. 33) — 
тоже a -связь; она образована 2р-электронными облаками двух 
атомов фтора.

При взаимодействии р-электронных облаков, ориентированных 
перпендикулярно оси связи (рис. 34), образуется не одна, а две 
области перекрывания, расположенные по обе стороны от этой 
оси. Такая ковалентная связь называется я - с в я з ь ю  ( п и -  
с в я з ь ) .

Рис. 32. Схема перекрывания 2р-электроиного облака атома фто^а и l-s-электроиного облака  
атома водорода при образовании О-связи в молекуле HF:
+  и — з н а к и  в о л н о в о й  ф у н к ц и и .

Рис, 33. Схема перекрывания 2/>-элекТ£отшых облаков 
О-связи в молекуле F2-

атомов фтора при образовании

Рнс. 34. Схема перекрывания р -электронных облаков при образовании я-связи*
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Рассмотрим образование молекулы азота N 2. К ажды й атом 
азота обладает тремя неспаренными 2р-электронами, электронные 

. облака которых ориентированы в трех взаимно перпендикулярных 
направлениях.

2s I
•К f t

♦ I f

Н а рис. 35 изображено перекрывание р-электронных облаков 
в молекуле N 2 (для удобства изображения перекрывание рх~, р -  
рг-облаков показано раздельно). Как показывает рис. 35, атомы 
азота связаны в молекуле N 2 тремя ковалентными связями. Но 
эти связи неравноценны: одна из них с-связь, а две другие я-связи. 
Вывод о неравноценности связей в молекуле азота подтвер
ждается тем, что энергия их разрыва различна.

Представление о направленности ковалентных связей позво
ляет объяснить взаимное расположение атомов в многоатомных 
молекулах. Так, при образовании молекулы воды электронные 
облака двух неспаренных 2р-электронов атома кислорода перекры
ваются с l s -электронными облаками двух атомов водорода; схема 
этого перекрывания изображена на рис. 36. Поскольку р-электрон- 
ные облака атома кислорода ориентированы во взаимно перпенди
кулярных направлениях, то молекула Н 20  имеет, как показано на 
рис. 36, угловое строение, причем можно ожидать, что угол между 
связями О— Н будет составлять 90°.

Молекула NH3, образующаяся при взаимодействии трех р-элек- 
тронов атома азота с s -электронами трех атомов водорода (рис. 37), 
имеет структуру пирамиды, в вершине которой находится атом 
азота, а в вершинах основания атомы водорода. И в этом случае

можно ожидать, что углы между 
связями N— Н будут равны 90°.

Эти выводы о взаимном рас
положении атомов в молекулах 
N H 3 и НгО соответствуют дей
ствительности. Значительная по-

Рис. 33, Схема перекрывания 2р-электронны х облаков в молекуле N2: 
а —-а-связь; 6 и е — л-сиязи.
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Рис, 36. Схема образования химических связей в молекуле воды.

Рис. 37, Схема образования химических связей в молекуле аммиака.

лярность молекул воды (ц =  1,84 D) и аммиака (ц — 1,48 D ),  а 
такж е данные структурных исследований свидетельствуют о том, 
что молекула Н 20  имеет угловое строение, а молекула N H 3 по
строена в форме пирамиды. Однако углы между связями (в а - 
л е н т н ы е  у г л ы )  отличаются от 90°: в молекуле воды угол Н О Н  
составляет 104,5°, а в молекуле аммиака угол HNH равен 107,3°.

Д л я  объяснения отличия валентных углов в молекулах НгО и 
N H 3 от 90° следует принять во внимание, что устойчивому со
стоянию молекулы отвечает такая ее геометрическая структура и 
такое пространственное расположение электронных облаков внеш
них оболочек атомов, которым отвечает наименьшая потенциаль
ная энергия молекулы. Это приводит к тому, что при образовании 
молекулы формы и взаимное расположение атомных электронных 
облаков изменяются по сравнению с их формами и взаимным 
расположением в свободных атомах. В результате достигается 
более полное перекрывание валентных электронных облаков и, 
следовательно, образование более прочных ковалентных связей. 
В рамках метода валентных связей такая перестройка электрон
ной структуры атома рассматривается на основе представления о 
г и б р и д и з а ц и и  а т о м н ы х  о р б и т а л е й .

43. Гибридизация атомных электронных орбиталей. Метод гиб
ридизации атомных орбиталей исходит из предположения, что при 
образовании молекулы вместо исходных атомных s-, р - и d-элек
тронных облаков образуются такие равноценные «смешанные» 
или г и б р и д н ы е  электронные облака, которые вытянуты по на
правлению к соседним атомам, благодаря чему достигается их бо
лее полное перекрывание с электронными облаками этих атомов. 
Т акая  деформация электронных облаков требует затраты энергии. 
Но более полное перекрывание валентных электронных облаков 
приводит к образованию более прочной химической связи и, сле
довательно, к дополнительному выигрышу энергии. Если этот вы
игрыш энергии достаточен, чтобы с избытком скомпенсировать 
затраты  энергии на деформацию исходных атомных электрон
ных облаков, такая гибридизация приводит, в конечном счёте,
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к уменьшению потенциальной энергии образующейся молекулы и, 
следовательно, к повышению ее устойчивости.

Рассмотрим в качестве примера гибридизации образование 
молекулы фторида бериллия B eF2. Каждый атом фтора, входящий 
в состав этой молекулы, обладает одним неспаренным электроном,

который и участвует в образовании ковалентной связи. Атом бе
риллия в невозбужденном состоянии ( l s 22s2) неспаренных элек
тронов не имеет:

Поэтому для участия в образовании химических связей атом 
бериллия должен перейти в возбужденное состояние ( l s 22s 12p 1):

гр

Образовавшийся возбужденный атом Be* обладает двумя нс- 
спаренными электронами: электронное облако одного из них со
ответствует состоянию 2s, другого — 2р. При перекрывании этих 
электронных облаков с р-электронными облаками двух атомов 
фтора могут образоваться ковалентные связи (рис. 38).

Однако, как уже было сказано, при затрате некоторой энергии 
вместо исходных s- и р-орбиталей атома бериллия могут образо
ваться две равноценные гибридные орбитали (sp-орбитали). 
Форма и расположение этих орбиталей показаны на рис. 39, из 
которого видно, что гибридные s p -орбитали вытянуты в противо
положных направлениях.

Перекрывание гибридных s p -электронных облаков атома берил
лия с р-электронными облаками атомов фтора изображено на

Рис. 38. Схема перекрывания 2/?-электронны:* облаков атомов фтора с 2s- и 2р-электронны ми  
эблаками атома бериллия (для каж дой связи отдельно).
Области перекрывания электронных облаков заштрихованы.

Рис. 39. Форма (схематическое изображ ение) и взаимное расположение гибридных sp  элек
тронных облаков атома бериллия (для каждой гибридной орбитали отдельно}»

Be [ТУ
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Рис. 40. Сх^ма образования химических скязей в мо
лекуле ВсР;..
В целях упрощения рисунка гнбрндпые яр-электрон- 
иые обл?ка атома бериллия изображены неполностью.

рис. 40. Благодаря вытянутой форме гибридных орбиталей дости
гается более полное перекрывание взаимодействующих электрон
ных облаков, а значит, образуются более прочные химические 
связи. Энергия, выделяющаяся при образовании этих связей, боль
ше, чем суммарные затраты энергии на возбуждение атома берил
лия и гибридизацию его атомных орбиталей. Поэтому процесс 
образования молекулы BeF2 энергетически выгоден.

Рассмотренный случай гибридизации одной s- и одной р-орби
тали, приводящий к образованию двух sp-орбиталей, называется 
sp-r и б р и д и з а ц и е й. Как показывает рис. 39, sp-орбитали 
ориентированы в противоположных направлениях, что приводит 
к линейному строению молекулы. Действительно, молекула B eF2 
линейна, а обе связи Be— F в этой молекуле во всех отношениях 
равноценны.

Возможны и другие случаи гибридизации атомных орбиталей, 
однако число образующихся гибридных орбиталей всегда равно 
общему числу исходных атомных орбиталей, участвующих в ги
бридизации. Так, при гибридизации одной s- и двух р-орбиталей 
(sp 2-г и б р и д и з а ц и я  — читается «эс-пэ-два») образуются три 
равноценные 5р 2-орбитали. В этом случае гибридные электронные 
облака располагаются в направлениях, лежащих в одной плоско
сти и ориентированных под углами 120° друг к другу (рис. 41). 
Очевидно, что этому типу гибридизации соответствует образование 
плоской треугольной молекулы.

Примером молекулы, в которой осуществляется 5р 2-гибридиза- 
ция, может служить молекула фторида бора BF3. Здесь вместо 
исходных одной s- и двух р-орбиталей возбужденного атома бора

образуются три равноценные 5р 2-орбитали. Поэтому молекула 
B F3 построена в форме правильного треугольника, в центре кото
рого расположен атом бора, а в верш инах— атомы фтора. Все три 
связи В— F в молекуле B F 3 равноценны.

Если в гибридизации участвуют одна s- и три р-орбитали 
(sp® - г и б р и д и з а ц и я ) ,  то в результате образуются четыре 
гибридные 5р 3-орбитали, вытянутые в направлениях к вершинам 
тетраэдра, т. е. ориентированные под углами 109°28' друг к другу 
(рис. 42). Такая гибридизация осуществляется, например, в воз
бужденном атоме углерода при образовании молекулы метана
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Рис. 41. Взаимное расположение гибридных $/>2-электронных облаков.
Рис. 42. Взаимное расположение гибридны х $/>3-электронных облаков.

С Н4. Поэтому молекула метана имеет форму тетраэдра, причем 
все четыре связи С—Н в этой молекуле равноценны.

Вернемся к рассмотрению структуры молекулы воды. При ее 
образовании происходит 5р3-гибридизация атомных орбиталей кис
лорода. Именно поэтому валентный угол НОН в молекуле Н 2О 
(104,5°) близок не к 90°, а к тетраэдрическому углу (109,5°). Н е
большое отличие этого угла от 109,5° можно понять, если принять 
во внимание неравноценность состояния электронных облаков, 
окружающих атом кислорода в молекуле воды. В самом деле, в 
молекуле метана (1)

н
Н : С : Н  Н : о : Н

• • ••
Н
I II

все восемь электронов, занимающ ие в атоме углерода гибридные 
s p 3-орбитали, участвуют в образовании ковалентных связей С— Н. 
Это обусловливает симметричное распределение электронных об
лаков по отношению к ядру атома углерода. Между тем, в моле
куле воды (II)  только четыре из восьми электронов, занимающих 
гибридные 5р 3-орбитали атома кислорода, образуют связи О— Н, 
а две электронные пары остаются неподеленными, т. е. принадле
ж а т  только атому кислорода. Это приводит к некоторой асимме
трии в распределении электронных облаков, окружающих атом 
кислорода, и, как следствие, к отклонению угла между связями 
О— Н от 109,5°.

При образовании молекулы аммиака также происходит sp3-rn6- 
ридизация атомных орбиталей центрального атома (азота) .  
Именно поэтому валентный угол HN H  (107,3°) близок к тетра
эдрическому. Небольшое отличие этого угла от 109,5° объясняется, 
как  и в молекуле воды, асимметрией в распределении электронных 
облаков вокруг ядра атома азота: из четырех электронных пар 
три участвуют в образовании связей N — Н, а одна остается не- 
поделенной. ]

К а к  показывают рис. 39, 41 и 42, гибридные электронные облака  смещены 
относительно ядра  атома. П оэтом у центр электрического за р я д а  неподеленной 
электронной пары, находящейся на гибридной орбитали, не совпадает с поло
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ж ен и ем  атомного ядра, т. с. с центром имеющегося в атоме положительного 
зар яда .  Такое  смещение заряда  неподелениой электронной пары приводит к по
явлению дппольного момента, вносящего существенный вклад в суммарный 
дипольнын момент молекулы. Из этого следует,  что полярность молекулы з а 
висит не только от полярности отдельных связей и их взаимного расположения 
(см. § 40),  ио и от наличия неподеленпых электронных пар па гибридных 
орбиталях  и от пространственного располож ения  этих орбиталей.

У элементов третьего и последующих периодов в образовании 
гибридных электронных облаков могут участвовать и d -орбитали. 
Особенно важен случай sp 3d 2-гибридизации, когда в образовании 
гибридных орбиталей участвуют одна s-, три р- и две d-орбитали. 
В этом случае образуются шесть равноценных гибридных орбита- 
лей, вытянутых в направлениях к вершинам октаэдра. О ктаэдри
ческая структура молекулы SF6, ионов [SiFg]2 [F e(C N 6) ] 3~~ и 
многих других объясняется 5р ^ 2-гибридизацией атомных орбита- 
лей центрального атома.

44. Многоцентровые связи. По мере развития метода валентных связей вы 
яснилось, что в некоторых случаях лю бая из возможных для данной молекулы 
валентных схем плохо согласуется с установленными на опыте свойствами этой 
молекулы: истинные свойства молекулы оказываю тся промежуточными м еж ду  
теми, которые приписываются ей к аж до й  отдельной схемой. В подобных слу- 
чаях  структуру молекулы можно выразить набором из нескольких валентных 
схем. Такой способ описания молекул получил название м е т о д а  н а л о ж е 
н и я  в а л е н т н ы х  с х е м .

Рассмотрим, например, электронную структуру молекулы азотной кислоты 
HNO3. В этой молекуле атом водорода  связан  с атомом кислорода ковалент
ной связью:

Н : О .• •
Атом кислорода за  счет оставшегося у пего неспареиного электрона о бр а 

зует ковалентную связь с атомом азота:

Н : О s N .

В свою очередь, два неспаренных электрона атома азота участвуют в об
разовании двух  ковалентных связей со вторым атомом кислорода:

Н • • О : N : :  О• • ••

Мы видим, что у атома азота сохранилась неподеленная пара электронов, 
т ак  что здесь азот, выступая в качестве донора электронной пары, способен 
образовать  еще одну ковалентную связь по донорно-акцепторному способу. 
В молекуле H N 0 3 акцептором электронной пары атома азота является  третий 
атом кислорода, переходящий в возбуж денное  состояние, в котором он о бл а 
дает одной свободной 2 р-орбиталью *;

* В данном случае возбуждение атома вы раж ается  не в распаривании 
электронов, как  это имело место в рассмотренных раньше случаях (см. § 41), 
а  в переходе неспаренного электрона на орбиталь, занятую другим неспарениым
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Таким образом, получаем следующую валентную схему молекулы азотной 
кислоты:

Н  : О ; N : :  О •• •• ••
: О :

или

Н — о  - N <  (!)
2 О

Согласно последней схеме (в которой цифрами занумерованы связи азот —■ 
кислород),  связи 1 и 2 в молекуле H N 0 3 неодинаковы: связь 1 — двойная, 
а связь  2 — простая. В действительности ж е  эти связи во всех отношениях 
(энергия связи, межъядерные расстояния N — О и т. д.) равноценны. Это озна
чает, что структуру молекулы H N 0 3  можно с равным основанием описать 
аналогичной валентной схемой:

ъО
н — О — (II)

К а ж д а я  из валентных схем (I) и ( I I )  неточно описывает строение п свой
ства молекулы азотной кислоты: истинная структура этой молекулы является  
промежуточной между схемами (I) и (II )  и может рассматриваться как  ре
зультат  сочетания (или наложения) этих валентных схем.

Из сказанного не следует, что азотная кислота может реально существо
вать  в двух различных формах (I) и ( I I ) :  описание молекулы H N O 3  с помощью 
набора валентных схем означает только, что каж д а я  из этих схем в отдель
ности не соответствует истинной электронной структуре молекулы.

Распределение электронов в молекуле азотном кислоты можно более точно 
передать следующей схемой:

\РН — О—
*"t>

Здесь пунктирные линии означают, что одна из общих электронных пар 
не принадлежит целиком ни связи 1 (схема I) ,  нн связи 2 (схема IS), по в р а в 
ной степени распределена м еж ду  этими связями. Иначе говоря, эта электрон
ная пара принадлежит не двум, а трем атомам — атому азота и двум атомам 
кислорода; образованная ею связь  является, следовательно, не двухцептровой, 
а т р е х ц е н т р о в о й .

Электронная структура иона С О 3 '  м ож ет  бьпь представлена тремя валент
ными схемами

/ О '  > )  / О '
о = с {  'О — С '  ' О — с ,

\ о - N r  Ч )

к а ж д а я  из которых указывает на неравноценность связей углерод — кислород. 
Такой вывод не соответствует действительности: все три связи С —О в ноне

электроном. Такой переход требует затраты  энергии. Напомним, что правило 
Хунда (см. § 32) не запрещ ает  подобных возбужденных состояний, а лишь 
указывает  на их меньшую устойчивость по сравнению с основным (невозбуж- 
денным) состоянием атома.
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С О д ' равноценны. Истинное строение этого иона может рассматриваться как  
результат наложения всех трех приведенных валентных схем, т. е. мож ет  быть 
представлено в следующей форме:

Здесь, как  и раньше, пунктирные линии означают, что одна из общих элек
тронных пар в равной степени распределена м еж ду  всеми тремя связями С —О. 
Эта  электронная пара принадлежит всем четырем атомам, входящим в состав 
иона СОд“; образованная ею ковалентная связь — ч е т ы р е х  ц е н т р о в а я.

П римерами молекул с многоцентровыми связями могут служить т а к ж е  мо
лекулы бензола (стр. 462) и диборана (стр. 612).

К ак  указывалось в § 39, одно из положений метода ВС заключается в том, 
что все химические связи являются двухцентровыми. Однако на самом деле, 
к ак  показываю т рассмотренные выше примеры, в ряде случаев правильнее счи
тать  двухэлектроияые связи миогоцептровыми.

45. Метод молекулярных орбиталей. К ак было показано в пре
дыдущих параграфах, метод ВС позволяет понять способность 
атомов к образованию определенного числа ковалентных связей, 
объясняет направленность ковалентной связи, дает удовлетвори
тельное описание структуры и свойств большого числа молекул. 
Однако в ряде случаев метод ВС не может объяснить природу 
образующихся химических связей или приводит к неверным за 
ключениям о свойствах молекул.

Так, согласно методу ВС, все ковалентные связи осущест
вляются общей парой электронов. М ежду тем, еще в конце прош
лого века было установлено существование довольно прочного 
молекулярного иона водорода : энергия разрыва связи состав
ляет здесь 256 кД ж/моль. Однако никакой электронной пары 
в этом случае образоваться ке может, поскольку в состав иона

входит всего один электрон. Таким образом, метод ВС не дает 
удовлетворительного объяснения существованию иона Н^.

Д алее, образование молекулы кислорода О?, описывается мето
дом ВС как результат создания двух общих электронных пар:

Согласно такому описанию, молекула О 2 не содержит неспа
ренных электронов. Однако магнитные свойства кислорода указы 
вают на то, что в молекуле Ог имеются два неспареиных 
электрона.

К а ж д ы й  электрон, благодаря наличию у него спина, создает собственное 
магнитное поле. Направление этого поля определяется направлением спина, 
так  что магнитные поля, образованные двумя спареиными электронами, взаимно

2Р 2s
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компенсируют друг друга. Поэтому молекулы, в состав которых входят  только 
спаренные электроны, не создают собственного магнитного поля. Вещества, со
стоящие из таких молекул, являю тся  д и а м а г н и т н ы м и  — они вы талки ва 
ются из магнитного поля. Напротив, вещества, молекулы которых содерж ат  
неспаренные электроны, обладаю т  собственным магнитным полем и являются 
п а р а м а г н и т н ы м  и; такие вещества втягиваются в магнитное поле.

Кислород — вещество парамагнитное, что свидетельствует о наличии в его 
молекуле неспаренных электронов.

На основе метода ВС трудно объяснить и то, что отрыв элект- 
тронов от некоторых молекул приводит к упрочнению химической 
связи. Так, энергия разрыва связи в молекуле F2 составляет 
155 кД ж /м оль , а в молекулярном ионе F+  — 320 кД ж /м оль ;  анало
гичные величины для молекул 0 2 и молекулярного нона O f  со
ставляют соответственно 494 и 642 кД ж /м оль .

Приведенные здесь и многие другие факты получают более 
удовлетворительное объяснение на основе м е т о д а  м о л е к у 
л я р н ы х  о р б и т а л е й  ( м е т о д  М О ) .

Мы уже знаем, что состояние электронов в атоме описывается 
квантовой механикой как совокупность атомных электронных ор
биталей (атомных электронных облаков); каж дая такая орбиталь 
характеризуется определенным набором атомных квантовых чисел. 
Метод МО исходит из предположения, что состояние электронов 
в молекуле также может быть описано как совокупность молеку
лярных электронных орбиталей (молекулярных электронных обла
ков),  причем каждой молекулярной орбитали (МО) соответствует 
определенный набор молекулярных квантовых чисел. Как и в лю
бой другой многоэлектронной системе, в молекуле сохраняет свою 
справедливость принцип Паули (см. § 32), так что на каждой МО 
может находиться не более двух электронов, которые должны об
ладать  противоположно направленными спинами.

Молекулярное электронное облако может быть сосредоточено 
вблизи одного из атомных ядер, входящих в состав молекулы: т а 
кой электрон практически принадлежит одному атому и не прини
мает участия в образовании химических связей. В других случаях 
преобладающая часть электронного облака расположена в области 
пространства, близкой к двум атомным ядрам; это соответствует 
образованию двухцентровой химической связи. Однако в наиболее 
общем случае электронное облако принадлежит нескольким атом
ным ядрам и участвует в образовании м н о г о ц е н т р о в о й  хи
мической связи. Таким образом, с точки зрения метода МО двух
центровая связь представляет собой лишь частный случай много
центровой химической связи.

Основная проблема метода МО — нахождение волновых функ
ций, описывающих состояние электронов на молекулярных орби
талях. В наиболее распространенном варианте этого метода, по
лучившем сокращенное обозначение «метод МО ЛКАО» (молеку
лярные орбитали, линейная комбинация атомных орбиталей), эта 
задача решается следующим образом.
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Пусть электронные орбитали взаимодействующих атомов ха
рактеризуются волновыми функциями г|)!, • • • и т - Д- Тогда
предполагается, что волновая функция if), отвечающая молекуляр
ной орбитали, может быть представлена в виде суммы

■ф =  +  С2̂ 2 +  Сз^з +  • • •

где Си С2, С3 . . . — некоторые численные коэффициенты.
Д л я  уяснения физического смысла такого подхода вспомним, 

что волновая функция if) соответствует амплитуде волнового про
цесса, характеризующего состояние электрона (см. § 26). К ак  
известно, при взаимодействии, например, звуковых или электромаг
нитных волн их амплитуды складываются. К ак видно, приведен
ное уравнение равносильно предположению, что амплитуды моле
кулярной «электронной волны» (т. е. молекулярная волновая 
функция) тоже образуются сложением амплитуд взаимодействую
щих атомных «электронных волн» (т. е. сложением атомных вол
новых функций). При этом, однако, под влиянием силовых полей 
ядер и электронов соседних атомов волновая функция каждого 
атомного электрона изменяется по сравнению с исходной волновой 
функцией этого электрона в изолированном атоме. В методе 
МО Л К А О  эти изменения учитываются путем введения коэффи
циентов С и С2 и т. д., так что при нахождении молекулярной вол
новой функции складываются не исходные, а измененные ампли
туды — Cjifi, С2г|?2 и т. д.

Выясним, какой вид будет иметь молекулярная волновая 
функция г|?, образованная в результате взаимодействия волновых 
функций (ifi и г|;2) l s -орбиталей двух одинаковых атомов. Д л я  этого 
найдем сумму +  С2%. В данном случае оба рассматриваемых 
атома одинаковы, так что коэффициенты Cj и С2 равны по величине 
( C i = C 2 =  C), и задача сводится к определению суммы C(\j3i +  
+  ^ 2)- Поскольку постоянный коэффициент С не влияет на вид 
искомой молекулярной волновой функции, а только изменяет ее 
абсолютные значения, мы ограничимся нахождением суммы 
(if>i ^ 2) .

Д л я  этого расположим ядра взаимодействующих атомов на том 
расстоянии друг от друга (г),  на котором они находятся в моле
куле, и изобразим волновые функции l s -орбиталей этих атомов 
(рис. 4 3 ,а ) ;  каж дая  из этих функций имеет вид, показанный-на 
рис. 9, а (стр. 76). Чтобы найти молекулярную волновую функцию 
■ф, сложим величины ifi и if>2: в результате получится кривая, изоб
раж енная на рис. 43,6. Как видно, в пространстве между ядрами 
значения молекулярной волновой функции if больше, чем значения 
исходных атомных волновых функций. Но квадрат волновой функ
ции характеризует вероятность нахождения электрона в соответст
вующей области пространства, т. е. плотность электронного облака 
(см. § 26). Значит, возрастание ^  в сравнении с if>i и \f>2 означает, 
что при образовании МО плотность электронного облака в межъ-
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Ряс. 43. Схема образования связы вающей МО из атомных l s -орбиталей.

ядерном пространстве увеличивается. В результате возникают силы 
притяжения положительно заряженных атомных ядер к этой 
области'— образуется химическая связь. Поэтому МО рассматри
ваемого типа называется с в я з ы в а ю щ е й .

В данном случае область повышенной электронной плотности 
находится вблизи оси связи, так  что образовавшаяся МО отно
сится к о-типу. В соответствии с этим, связывающая МО, получен
ная в результате взаимодействия двух атомных l s -орбиталей, обоз
начается осв Is.

Электроны, находящиеся на связывающей МО, называются 
с в я з ы в а ю щ и м и  э л е к т р о н а м и .

К ак  указывалось на стр. 76, волновая функция l s -орбитали 
обладает постоянным знаком. Д л я  отдельного атома выбор этого 
знака произволен: до сих пор мы считали его положительным. Но 
при взаимодействии двух атомов знаки волновых функций их 
l s -орбиталей могут оказаться различными. Значит, кроме случая, 
изображенного на рис. 43, а, где знаки обеих волновых функций 
одинаковы, возможен и случай, когда знаки волновых функций 
взаимодействующих l s -орбиталей различны. Такой случай пред
ставлен на рис. 4 4 ,а: здесь волновая функция l s -орбитали одного 
атома положительна, а другого — отрицательна. Пр и сложении 
этих волновых функций получится кривая, показанная на рис. 44, б. 
М олекулярная орбиталь, образую щаяся при подобном взаимодей
ствии, характеризуется уменьшением абсолютной величины волно
вой функции в межъядерном пространстве по сравнению с ее значе
нием в исходных атомах: на оси связи появляется даж е  точка, в 
которой значение волновой функции, а, следовательно, и ее квад
рата, обращается в нуль. Это означает, что в рассматриваемом

рис. 44. Схема образования разрыхляющ ей МО ИЗ атомны х п -ор би тал ей  .
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случае уменьшится и плотность электронного облака в простран
стве между атомами. В результате притяжение каждого атомного 
ядра в направлении к межъядерной области пространства окажется 
более слабым, чем в противоположном направлении, т. е. возник
нут силы, приводящие к взаимному отталкиванию ядер. Здесь, сле
довательно, химическая связь не возникает; образовавшаяся в 
этом случае МО называется р а з р ы х л я ю щ е й  (qP33? Is ) ,  а н а
ходящиеся на ней электроны — р а з р ы х л я ю щ и м и  э л е к 
т р о н а м и .

Переход электронов с атомных l s -орбиталей на связывающую 
МО, приводящий к возникновению химической связи, сопровож
дается выделением энергии. Напротив, переход электронов с атом
ных l s -орбиталей на разрыхляющую МО требует затраты энергии. 
Следовательно, энергия электронов на орбитали стсв Is ниже, а на 
орбитали стразр Is выше, чем на атомных l s -орбиталях. Это соотно
шение энергий показано на рис. 45, на котором представлены как 
исходные l s -орбитали двух атомов водорода, так и молекулярные 
орбитали осв Is и с разр Is. Приближенно можно считать, что при 
переходе l s -электрона на связывающую МО выделяется столько 
же энергии, сколько необходимо затратить для его перевода на 
разрыхляющую МО.

Мы знаем, что в наиболее устойчивом (невозбужденном) со
стоянии атома электроны занимают атомные орбитали, характери
зующиеся наименьшей возможной энергией. Точно так же наибо
лее устойчивое состояние молекулы достигается в том случае, 
когда электроны занимают МО, отвечающие минимальной энергии. 
Поэтому при образовании молекулы водорода оба электрона 
перейдут с атомных l s -орбиталей на связывающую молекулярную 
орбиталь стсв Is (рис. 46); в соответствии с принципом Паули, 
электроны, находящиеся на одной МО, должны обладать противо
положно направленными спинами. Используя символы, вы раж аю 
щие размещение электронов на атомных и молекулярных орбита

Рис. 45. Энергетическая схема образования МО при взаимодействии U -орбиталей дьух оди
наковых атомов.
Рис, 46. Энергетическая схема образования молекулы водорода.
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лях, образование молекулы водорода можно представить схемой:

В методе ВС кратность связи определяется числом общих 
электронных пар: простой считается связь, образованная одной 
общей электронной парой, двойной — связь, образованная двумя 
общими электронными парами, и т. д. Аналогично этому, в методе 
МО кратность связи принято определять по числу связывающих 
электронов, участвующих в ее образовании: два связывающих 
электрона соответствуют простой связи, четыре связывающих 
электрона — двойной связи и т. д. При этом разрыхляющие элек
троны компенсируют действие соответствующего числа связываю 
щих электронов. Так, если в молекуле имеются 6 связывающих и
2 разрыхляющих электрона, то избыток числа связывающих элек
тронов над числом разрыхляющих равен четырем, что соответ
ствует образованию двойной связи. Следовательно, с позиции ме
тода МО химическую связь в молекуле водорода, образованную 
двумя связывающими электронами, следует рассматривать как  
простую связь.

Теперь становится понятной возможность существования устой
чивого молекулярного иона Н ^ .П р и  его образовании единственный 
электрон переходит с атомной орбитали Is на связывающую орби
таль о™ Is, что сопровождается выделением энергии (рис. 47) и 
может быть выражено схемой:

В молекулярном ионе Н е^  (рис. 48) имеется всего три элек
трона. Н а связывающей молекулярной орбитали осв Is могут р аз
меститься, согласно принципу Паули, только два электрона, по-

+  435 кД ж

H [ls ']  +  H+ — v  H2+[(0CBl s ) ’] +  259 кД ж

Молекулярные
ордиталц

Атомные
ор̂ италц

н

Лтомные
ордитали

Не
i

Рис. 47. Энергетическая схема образования молекулярного иона водорода Н*. 

Рис. 4Ь. Энергетическая схема образования молекулярного иона гелия Не*»
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Рис. 49. Энергетическая схема образования молекулы лития Li2.
Рис. 50. Энергетическая схема образования МО при взаимодействии 2/?-орбитале*1 двух оди
наковых атомов.

этому третий электрон занимает разрыхляющую орбиталь стразр Is. 
Таким образом, число связывающих электронов здесь на еди
ницу больше числа разрыхляющих. Следовательно, ион Не^" дол
жен быть энергетически устойчивым. Действительно, существова
ние иона Не+ экспериментально подтверждено и установлено, что 
при его образовании выделяется энергия;

H e [ls2] +  He+[ l s I] — ► He2+[(0CBls ) 2(0pa3pl s ) 1] +  293 кД ж

Напротив, гипотетическая молекула Н е2 должна быть энерге
тически неустойчивой, поскольку здесь из четырех электронов, ко
торые должны разместиться на МО, два займут связывающую, а 
два — разрыхляющую МО. Следовательно, образование молекулы 
Не2 не будет сопровождаться выделением энергии. Действительно, 
молекулы Не2 экспериментально не обнаружены. i

В молекулах элементов второго периода МО образуются в р е - ! 
зультате взаимодействия атомных 2s- и 2р-орбиталей; участие 
внутренних l s -электронов в образовании химической связи здесь 
пренебрежимо мало. Так, на рис. 49 приведена энергетическая схема 
образования молекулы Li2: здесь имеются два связывающих элек
трона, что соответствует образованию простой связи. В молекуле 
же Ве2 число связывающих и разрыхляющих электронов одинако
во, так  что эта молекула, подобно молекуле Не2, энергетически не
устойчива. Действительно, молекул Ве2 обнаружить не удалось.

Схема образования МО при взаимодействии атомных 2р-орби- 
талей показана на рис. 50. К ак  видно, из шести исходных 2р-орби- 
талей образуются шесть МО: три связывающих и три разрыхляющих. 
При этом одна связывающая (стсв 2р) и одна разрыхляющая 
(а?23? 2р) орбитали принадлежат к a -типу: они образованы взаи
модействием атомных 2р-орбиталей, ориентированных вдоль осй 
связи. Д ве  связывающие (ясв 2р) и две разрыхляющие (лразр 2р)  
орбитали образованы взаимодействием 2р-орбиталей, ориентиров
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ванных перпендикулярно оси связи; эти орбитали принадлежат 
к я-типу. На рис. 51 представлена схема заполнения МО в 
молекуле азота N2. Здесь на МО должны разместиться шесть 
2р-электронов обоих атомов азота. .Они заполняют три связываю
щие МО, а все разрыхляющие МО остаются незанятыми. Общее 
число связывающих электронов в молекуле N2 равно шести, что 
соответствует образованию тройной связи.

В молекуле кислорода 0 2 (рис. 52) в образовании химических 
связей принимают участие по четыре 2р-электрона каждого атома; 
всего, следовательно, на МО должны перейти восемь электронов. 
Шесть из них занимают три связывающие МО, а два размещаются 
на разрыхляющих молекулярных орбиталях я разр 2р; здесь избы
ток числа связывающих электронов над числом разрыхляющих 
равен четырем, а кратность связи — двум. Обе орбитали я разр 2р 
энергетически равноценны, и электроны должны размещаться здесь 
в соответствии с правилом Хунда (см. § 32), которое сохраняет 
свою справедливость и в приложении к молекулам. Поэтому к а ж 
д ая  из орбиталей я разр2р занимается одним электроном и притом 
так, что спины этих электронов имеют одинаковое направление. Из 
схемы на рис. 52 вытекает, что в молекуле 0 2 имеются два неспа- 
реиных электрона, вследствие чего эта молекула долж на быть 
парамагнитной. Как указывалось выше, это подтверждается на 
опыте. Таким образом, метод МО объясняет магнитные свойства 
молекулярного кислорода.

При образовании иона 0 +  из молекулы 0 2 удаляется электрон, 
обладающий максимальной энергией, т. е. находящийся на разрых
ляющей молекулярной орбитали я разр2р. Уменьшение числа р аз
рыхляющих электронов приводит к повышению кратности связи 
(число связывающих электронов становится больше числа р аз
рыхляющих уже не на четыре, а на пять) и, следовательно, к

, t

Рис. 51. Энергетическая схема образования молекулы азота N2.

Рис. 52, Энергетическая схема образования молекулы кислорода 0 2»
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Рис. 5-3. Энергетическая схема образования 
молекулы оксида углерода СО.

образованию более прочной мо
лекулы. Именно поэтому энер
гия диссоциации молекуляр
ного иона 0+ выше, чем энер
гия диссоциации молекулы Oj 
(см. стр. 136).

Подобным же образом рас
сматривается с точки зрения 
метода МО обр азованне моле
кул, состоящих из различных 
атомов. Так, на рис. 53 пред
ставлена энергетическая схема 
образования молекулы оксида углерода СО. Здесь на 
МО переходят четыре 2/з-электрона атома кислорода и 
два 2р-электрона атома углерода. Энергия 2р-электроиов 
соединяющихся атомов неодинакова: заряд  ядра атома кис
лорода выше, чем заряд ядра атома углерода, так что 2р-элек
троны в атоме кислорода сильнее притягиваются ядром. Поэ
тому на рис. 53 расположение 2р-орбиталей атома кислорода со
ответствует более низкой энергии в сравнении с 2р-орбиталями 
атома углерода. Как показывает схема, все шесть электронов, 
участвующих в образовании связи, размещаются на трех связы
вающих МО.

Наличие в молекуле СО шести связывающих электронов при 
отсутствии разрыхляющих электронов отвечает, как и в молекуле 
г.зота (рис. 51), образованию тройной связи. Это объясняет значи
тельное сходство в свойствах свободного азота и оксида углерода, 
например, близость энергии диссоциации молекул (N2 — 945, СО — 
1076 к Д ж /м о л ь ) ,  межъядерных расстояний в молекулах (соответ
ственно 0,110 и 0,113 им), температур плавления (63 и 68 К) и 
кипения (77 и 82 К).

Рассмотренные примеры показывают, что метод МО успешно 
объясняет строение и свойства таких молекул, описание которых 
с помощью метода ВС встречает существенные затруднения.

46. Ионная связь. Связь такого типа осуществляется в резуль
тате взаимного электростатического притяжения противоположно 
заряженных ионов. Ионы могут быть простыми, т. е. состоящими 
из одного атома (например, катионы Na+, К+, анионы F - , С1~), 
пли сложными, т. е. состоящими из двух или более атомов, (напри
мер, катион NH*, анионы О Н ", NOjj", S O 2' ) .  Простые ионы, 
обладающие положительным зарядом, легче всего образуются из 
атомов элементов с низким потенциалом ионизации; к таким эле
ментам относятся металлы главных подгрупп I и II группы (см. 
табл. 4 и 5 на стр. 97). Образование простых отрицательно
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заряженных ионов, напротив, характерно для атомов типичных неме
таллов, обладающих большим сродством к электрону. Поэтому к 
типичным соединениям с ионным типом связи относятся галоге- 
пиды щелочных металлов, например, NaCl, CsF и т. п.

В отличие от ковалентной связи, ионная связь не обладает на
правленностью, Это объясняется тем, что электрическое поле иона 
обладает сферической симметрией, т. е. убывает с расстоянием по 
одному и тому же закону в любом направлении. Поэтому взаимо
действие между ионами осуществляется одинаково независимо от 
направления. Как уже отмечалось выше (см. рис. 29 на стр. 119), 
система из двух зарядов, одинаковых по абсолютной величине, но 
противоположных по знаку, создает в окружающем пространстве 
электрическое поле. Это означает, что два разноименных иона, 
притянувшиеся друг к другу, сохраняют способность электростати
чески взаимодействовать с другими ионами. В этом состоит еще 
одно различие между ионным и ковалентным типами связи: ион
ная связь не обладает насыщаемостью. Поэтому к данному иону 
может присоединиться различное число ионов противоположного 
знака. Это число определяется относительными размерами взаимо
действующих ионов, а также тем, что силы притяжения разноимен
но заряженных ионов должны преобладать над силами взаимного 
отталкивания, действующими между ионами одного знака.

Отсутствие у ионной связи направленности и насыщаемости 
обусловливает склонность ионных молекул к ассоциации, т. е. к 
соединению их друг с другом. При высоких температурах кине
тическая энергия движения молекул преобладает над энергией их 
взаимного притяжения: поэтому в газообразном состоянии ионные 
соединения существуют в основном в виде неассоциированных мо
лекул. Но при понижении температуры, при переходе в жидкое и, 
особенно, в твердое состояние ассоциация ионных соединений про
является сильно. Все ионные соединения в твердом состоянии 
имеют не молекулярную, а ионную кристаллическую решетку 
(см. гл. V), в которой каждый ион окружен несколькими ионам» 
противоположного знака. При этом все связи данного иона с со
седними ионами равноценны, так что весь кристалл можно рас
сматривать как единую гигантскую «молекулу».

К ак указывалось в § 34, атомы неметаллов характеризуются 
положительными значениями сродства к электрону: при присоеди
нении электрона к такому атому выделяется энергия. Однако при
соединение второго электрона к атому любого неметалла требует 
затраты  энергии, так что образование простых многозарядных 
анионов (например, О2-,  N3- )  оказывается энергетически невыгод
ным. Поэтому в таких соединениях, как оксиды (ВаО, А120 3 и др.) 
или сульфиды (например, ZnS, C uS), не образуется «чисто» ион
ная связь: здесь химическая связь всегда носит частично ковалент
ный характер. Вместе с тем, многозарядные сложные анионы 
( S 0 4 - , СОз” , Р О 4"- и т. п.) могут быть энергетически устойчивы'
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Рнс. 54. Поляризация иона в электрическом поле.

ми, поскольку избыточные электроны распределены 
между несколькнми атомами, так что эффективный 
заряд  каждого из атомов не превышает заряда 
электрона.

Но д аж е в типичных ионных соединениях, например, в гало- 
генидах щелочных металлов, не происходит полного разделения 
отрицательного и положительного зарядов, т. е. полного перехода 
электрона от одного атома к другому. Например, в кристалле 
NaCl эффективный отрицательный заряд  атома хлора составляет 
лишь 0,94 заряда электрона; таким же по абсолютной величине 
положительным зарядохМ обладает и атом натрия.

Неполное разделение зарядов в ионных соединениях можно 
объяснить взаимной п о л я р и з а ц и е й  ионов, т. е. влиянием их 
друг на друга, которое приводит к деформации электронных обо
лочек ионов. Причиной поляризации всегда служит действие элек
трического поля (см., например, рис. 54, пунктиром показана де
формация электронной оболочки иона в электрическом поле), сме
щающего электроны и ядра атомов в противоположных направ
лениях. Каждый ион, будучи носителем электрического заряда , 
является источником электрического поля. Поэтому, взаимодей
ствуя, противоположно заряженные ионы поляризуют друг друга.

Наибольшее смещение испытывают при поляризации электроны 
внешнего слоя; в первом приближении можно считать, что деф ор
мации подвергается только внешняя электронная оболочка. Однако 
под действием одного и того же электрического поля различные 
ионы деформируются в разной степени. Иначе говоря, п о л я 
р и з у е м о с т ь  различных ионов неодинакова: чем слабее свя
заны внешние электроны с ядром, тем легче поляризуется ион, тем 
сильнее он деформируется в электрическом поле. У ионов одинако
вого заряда, обладающих аналогичным строением внешнего элек
тронного слоя, поляризуемость возрастает с увеличением размеров 
иона, так  как  внешние электроны удаляются все дальше от ядра, 
экранируются все большим числом электронных слоев и в резуль
тате слабее удерживаются ядром. Так, у ионов щелочных метал
лов поляризуемость возрастает в ряду

L l +<  N a+<  К + <  R b + <  C s+

Точно так  же поляризуемость ионов галогенов изменяется ь 
следующей последовательности:

F "  <  С Г <  В г ~ < Г

Превращение атома в положительно заряженный ион всегда 
приводит к уменьшению его размеров (см. стр. 95). Кроме того, 
избыточный положительный зар яд  катиона затрудняет деформацию 
его внешних электронных облаков, Напротив, отрицательно за р я 
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женные ионы всегда имеют большие размеры, чем нейтральные 
атомы, а избыточный отрицательный заряд  приводит здесь к от
талкиванию электронов и, следовательно, к ослаблению их связи 
с ядром. По этим причинам поляризуемость анионов, как  празило, 
значительно выше поляризуемости катионов.

П о л я р и з у ю щ а я  с п о с о б н о с т ь  ионов, т. е. их способ
ность оказывать деформирующее воздействие на другие ионы, также 
зависит от заряда и размера иона. Чем больше заряд  иона, тем 
сильнее создаваемое им электрическое поле; следовательно, наи
большей поляризующей способностью обладают многозарядные 
ионы. При одном и том ж е  заряде напряженность электрического 
поля вблизи иона тем выше, чем меньше его размеры. Поэтому 
поляризующая способность ионов одинакового заряда  и аналогич
ного электронного строения падает с увеличением ионного радиуса. 
Так, в ряду катионов щелочных металлов поляризующая способ
ность изменяется в порядке, обратном порядку изменения поля
ризуемости:

L i + >  Na + >  К + >  R b + >  Cs +

К ак упоминалось выше, размеры анионов, вообще говоря, 
больше размеров катионов. Вследствие этого анионы, как правило, 
обладают меньшей поляризующей способностью, чем катионы.

Таким образом, анионы в сравнении с катионами характери
зуются сильной поляризуемостью и слабой поляризующей способ
ностью. Поэтому при взаимодействии разноименных ионов поля
ризации подвергается главным образом отрицательный ион; поля
ризацией положительного иона в большинстве случаев можно 
пренебречь.

Влияние на поляризацию аниона его размеров, а такж е разм е
ров и заряда катиона иллюстрируется схемой, изображенной па 
рис. 55.

В результате поляризующего действия катиона внешнее элек
тронное облако аниона смещается (рис. 56). Происходит как бы 
обратный перенос части электронного заряда от аниона к катиону. 
Это и приводит к тому, что эффективные заряды атомов в ионном 
соединении оказываются меньше целого заряда электрона. Рис. 56
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Рис. 55. Схема влияния на поляризацию отрицательных ионсв:
а — заряда положительного иона; б — размера положительного кона, в — размера 
тельного иона*
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Положение д е ф о р м и р о в а н н о г о  электронного облака показано п у н к 
ти р о м .

Гис. 53. Смещение электронного облака аниона в результате поляри
зации.

показывает также, что в результате поляризации 
электронные облака катиона и аниона оказываются 
неполностью разделенными и частично перекры
ваются, так что связь между атомами из чисто ионной превра
щается в сильно полярную ковалентную связь. Из этого следует, 
что ионную связь можно рассматривать не как особый вид связи, 
а как предельный случай полярной ковалентной связи.

Поляризация ионов оказывает заметное влияние на свойства 
образуемых ими соединений. Поскольку с усилением поляризации 
возрастает степень ковалентности связи, то это сказывается на 
диссоциации солей в водных растворах. Так, хлорид бария ВаСЬ 
принадлежит к сильным электролитам (см. § 84) и в водных раст
ворах практически полностью распадается на ионы, тогда как 
хлорид ртути H gC l2 почти не диссоциирует на ионы. Это объяс
няется сильным поляризующим действием иона H g2+, радиус кото
рого (0,112 нм) заметно меньше радиуса иона Ва2+ (0,138 нм).

Особенно высоким поляризующим действием обладает ион во
дорода Н+, который отличается от всех других ионов гораздо мень
шими размерами и полным отсутствием электронов. Поэтому ион 
водорода не испытывает отталкивания от аниона и может сбли
зиться с ним до очень малого расстояния, внедряясь в его элек
тронную оболочку и вызывая сильную ее деформацию. Так, радиус 
иона С1~ равен 0,181 нм, а расстояние между ядрами атомов хлора 
и водорода в молекуле НС1 составляет всего 0,127 нм. В дальней
шем мы увидим, что многие кислоты по ряду своих свойств (устой
чивость, способность диссоциировать в водных растворах на ионы, 
окислительная способность) сильно отличаются от свойств обра
зуемых ими солей. Одной из причин таких различий как раз и яв
ляется сильное поляризующее действие иона водорода.

47. Водородная связь. Еще в XIX веке было замечено, что со
единения, в которых атом водорода непосредственно связан с ато
мами фтора, кислорода и азота, обладают рядом аномальных 
свойств. Это проявляется, например, в значениях температур плав
ления и кипения подобных соединений. Обычно в ряду однотипных 
соединений элементов данной подгруппы температуры плавления 
и кипения с увеличением атомной массы элемента возрастают. 
Это объясняется усилением взаимного притяжения молекул, что 
связано с увеличением размеров атомов и с ростом дисперсионного 
взаимодействия между ними (см.§  48). Так, в ряду НС1— НВг— HI 
температуры плавления равны соответственно— 114,2, — 86,9 и 
■— 50,8°С. Аналогичная зависимость наблюдается и в ряду 
H 2S— H 2Se— Н 2Те. Однако, как показывают рис. 57 и 58, фтороводо- 
род и вода плавятся и кипят при аномально высоких температурах.
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Рис. 57. Зависимость температуры плавления (Ф ) и кипения (О) водородных соединений 
элементов главной подгруппы VI группы от молекулярной массы.

Рис. 58. Зависимость температуры плавления (@) и кипения (О) водородных соединений  
галогенов от молекулярной массы.

В настоящее время установлено, что эти и некоторые другие 
особенности указанных соединений объясняются способностью 
атома водорода, соединенного с атомом сильно электроотрица
тельного элемента, к образованию еще одной химической связи 
с другим подобным атомом. Эта связь называется в о д о р о д н о й .

Возникновение водородной связи можно в первом приближении 
объяснить действием электростатических сил. Так, при образова
нии полярной ковалентной связи между атомом водорода и ато
мом фтора, который характеризуется высокой электроотрицатель
ностью, электронное облако, первоначально принадлежавшее 
атому водорода, сильно смещается к атому фтора. В результате 
атом фтора приобретает значительный эффективный отрицатель
ный заряд, а ядро атома водорода (протон) с «внешней» по отно
шению к атому фтора стороны почти лишается электронного 
облака. Между протоном атома водорода и отрицательно зар яж ен 
ным атомом фтора соседней молекулы HF возникает электроста
тическое притяжение, что и приводит к образованию водородной 
связи. Это обусловлено тем, что, обладая ничтожно малыми р аз
мерами и, в отличие от других катионов, не имея внутренних элек
тронных слоев, которые отталкиваются отрицательно заряж ен 
ными атомами, ион водорода (протон) способен проникать в элек
тронные оболочки других атомов.

Процесс образования водородной связи при взаимодействии 
двух молекул H F может быть представлен следующей схемой:

+ *• + ••
H - F + H - F
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Здесь пунктиром обозначена водородная связь, а знаки « + »  и 
«—» относятся к эффективным зарядам атомов.

Из сказанного ясно, что условием образования водородной 
связи является высокая электроотрнцательность атома, непосред
ственно связанного в молекуле с атомом водорода. Только при 
этом условии электронное облако атома водорода достаточно 
сильно смещается в сторону атома-партнера, а последний приобре
тает высокий эффективный отрицательный заряд. Именно поэтому 
водородная связь характерна для соединения самых электроотри
цательных элементов: сильнее всего она проявляется у соединений 
фтора и кислорода, слабее — у соединений азота и еще слабее — 
у соединений хлора и серы.

Энергия водородной связи значительно меньше энергии обыч
ной ковалентной связи (150—400 к Д ж /м о л ь ) .  Она равна примерно 
8 кД ж /м о л ь  у соединений азота и достигает около 40 к Д ж /м о л ь  
у соединений фтора. Однако этой энергии достаточно, чтобы вы
звать а с с о ц и а ц и ю  молекул, т. е. их объединение в димеры 
(удвоенные молекулы) или полимеры, которые в ряде случаев су
ществуют не только в жидком состоянии вещества, но сохраняются 
и при переходе его в пар. Именно ассоциация молекул, затруд
няю щая отрыв их друг от друга, и служит причиной аномально 
высоких температур плавления и кипения таких веществ, как 
фтороводород, вода, аммиак. Другие особенности этих веществ, 
обусловленные образованием водородных связей и ассоциацией 
молекул, будут рассмотрены ниже, при изучении отдельных сое
динений.

Водородная связь служит причиной некоторых важных особен
ностей воды — вещества, играющего огромную роль в процессах, 
протекающих в живой и неживой природе. Она в значительной 
мере определяет свойства и таких биологически важных веществ, 
как  белки и нуклеиновые кислоты.

Г л а в а  СТРОЕНИЕ ТВЕРДОГО ТЕЛА
У и жидкости
48. Межмолекулярное взаимодействие. Когда вещество нахо

дится в газообразном состоянии, тогда образующие его частицы — 
молекулы или атомы — хаотически движутся и при этом преобла
дающую часть времени находятся на больших (в сравнении с 
их собственными размерами) расстояниях друг от друга. Вследст
вие этого силы взаимодействия между ними пренебрежимо 
малы.

Иначе обстоит дело, когда вещество находится в к о н д е н с и 
р о в а н н о м  состоянии — в жидком или в твердом. Здесь расстоя
ния между частицами вещества малы и силы взаимодействия ме
жду ними велики. Эти силы удерживают частицы жидкости или 
(твердого тела друг около друга. Поэтому вещества в конденсиро



153 Глава V . Строение твердого тела и жидкости

ванном состоянии имеют, в отличие от газов, постоянный при дан 
ной температуре объем.

Силы, удерживающие частицы жидкости или твердого тела 
друг около друга, имеют электрическую природу. Но в зависимо
сти от того, что представляют собой частицы — являются ли они 
атомами металлического или неметаллического элемента, ионами 
или молекулами, — эти силы существенно различны.

Если вещество построено из атомов, но не является металлом, 
то его атомы обычно связаны друг с другом ковалентной связью. 
Если вещество — металл, то часть электронов его атомов стано
вятся общими для всех атомов; эти электроны свободно движутся 
между атомами, связывая их друг с другом. Если вещество имеет 
ионное строение, то образующие его ионы удерживаются друг 
около друга силами электростатического притяжения. О ковалент
ной и ионной связи говорилось в главе IV. О связи между части
цами в металлах рассказывается в главе XVI. В веществах с мо
лекулярной структурой имеет место м е ж  м о л е к у л я р н о е  взаи
модействие.

Силы межмолекулярного взаимодействия, называемые такж е 
силами Ван-дер-Ваальса, слабее ковалентных сил, но проявляются 
на больших расстояниях. В основе их лежит электростатическое 
взаимодействие диполей, но в различных веществах механизм 
возникновения диполей различен.

Если вещество состоит из полярных молекул, например, моле
кул Н 2О или НС1, то в конденсированном состоянии соседние мо
лекулярные диполи ориентируются друг по отношению к другу 
противоположно заряженными полюсами, вследствие чего наблю 
дается их взаимное притяжение. Такой вид межмолекулярного 
взаимодействия называется о р и е н т а ц и о н н ы м  взаимодей
ствием. Тепловое движение молекул препятствует взаимной ори
ентации молекул, поэтому с ростом температуры ориентационный1 
эффект ослабевает.

В случае веществ, состоящих из неполярных, но способных к 
поляризации молекул, например, С 0 2, наблюдается возникнове
ние н а в е д е н н ы х  или и н д у ц и р о в а н н ы х  диполей. Причина 
их появления обычно состоит в том, что каждый атом создает 
вблизи себя электрическое поле, оказывающее поляризующее дей
ствие на ближайший атом соседней молекулы. Молекула поляри
зуется, и образовавшийся индуцированный диполь в свою очередь 
поляризует соседние молекулы. В результате происходит взаимное 
притяжение молекул друг к другу. Это и н д у к ц и о н н о е  взаимо
действие наблюдается такж е и у веществ с полярными молекула
ми, но при этом оно обычно значительно слабее ориентационного.

Наконец, движение электронов в атомах, а такж е колебание 
ядер и связанное с этим непрерывное изменение взаимного поло
жения электронов и ядер вызывают появление мгновенных дипо
лей. К ак показывает квантовая механика, мгновенные диполи воз



49. Кристаллическое состояние вещества 151

никают в твердых телах и жидкостях согласованно, причем бли
жайшие друг к другу участки соседних молекул оказываются з а 
ряженными электричеством противоположного знака, что приводит 
к их притяжению. Это явление, называемое д и с п е р с и о н н ы м  
взаимодействием, имеет место во всех веществах, находящихся в 
конденсированном состоянии. В частности, оно обусловливает пере
ход благородных газов при низких температурах в жидкое со
стояние.

Относительная величина рассмотренных видов межмолекуляр- 
ных сил зависит от полярности и от поляризуемости молекул ве
щества. Чем больше полярность молекул, тем больше ориентацион
ные силы. Чем больше деформируемость, чем слабее связаны 
внешние электроны атомов, т. е. чем эти атомы крупнее, тем зн а 
чительнее дисперсионные силы. Таким образом, в ряду однотип
ных веществ дисперсионное взаимодействие возрастает с увели
чением размеров атомов, составляющих молекулы этих веществ. 
Например, в случае НС1 на долю дисперсионных сил приходится 
81 % всего межмолекулярного взаимодействия, для НВг эта ве
личина составляет 9 5 % , а для HI 99 ,5% . Индукционные силы 
почти всегда малы.

49. Кристаллическое состояние вещества. В твердом состоянии 
большинство веществ имеет кристаллическое строение. В этом лег
ко убедиться, расколов кусок вещества и рассмотрев полученный 
излом. Обычно на изломе (например, у сахара, серы, металлов) 
хорошо заметны расположенные под разными углами мелкие гра
ни кристаллов, поблескивающие вследствие различного отражения 
ими света. В тех случаях, когда кристаллы очень малы, кристал
лическое строение вещества можно установить при помощи микро
скопа.

К аждое вещество обычно образует кристаллы совершенно опре
деленной формы. Например, хлорид натрия кристаллизуется в 
форме кубов (рис. 59 ,а ) ,  квасцы — в форме октаэдров (рис. 59 ,6 ) ,  
нитрат натрия — в форме призм (рис. 59, е) и т. д. Кристалличе
ская форма — одно из характерных свойств вещества.

Классификация кристаллических форм основана на симметрии 
кристаллов. Различные случаи симметрии кристаллических много
гранников подробно разбираются в курсах кристаллографии. Здесь 
укажем только, что все разнооб
разие кристаллических форм мо
жет быть сведено к семи груп
пам, или к р и с т а л л и ч е с к и м  
с и с т е м а м ,  которые, в свою оче
редь, подразделяются на классы.

Рис. 59. Формы кристаллов: 
а  — хлорид натрия; б  — квасцы; 
в  — нитрат натрия.
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Рис. 60. Бруски, вырезанные из кристалл 
лов каменной солн:
а — в направлении, перпендикулярном  
граням куба; б — в направлении диагона
ли одной из граней куба.

Многие вещества, в частно
сти железо, медь, алмаз, хло
рид натрия, кристаллизуются з 
к у б и ч е с к о й  системе. Про- 

стейшими формами этой системы являются куб, октаэдр, тетраэдр. 
Магний, цинк, лед, кварц кристаллизуются в г е к с а г о н а л ь н о й  
системе. Основные формы этой системы— шестигранные призма и 
бипирамида.

Природные кристаллы, а такж е кристаллы, получаемые искус
ственным путем, редко в точности соответствуют теоретическим 
формам. Обычно при затвердевании расплавленного вещества кри
сталлы срастаются вместе и потому форма каждого из них оказы
вается не вполне правильной. При быстром выделении вещества 
из раствора тоже получаются кристаллы, форма которых искажена 
вследствие неравномерного роста в условиях кристаллизации.

Однако как бы неравномерно ни происходило развитие кри
сталла, как бы ни была искажена его форма, углы, под которыми 
сходятся грани кристалла данного вещества, остаются одними и 
теми же. Это один из основных законов кристаллографии — з а 
к о н  п о с т о я н с т в а  г р а н н ы х  у г л о в .  Поэтому по величине 
двугранных углов в кристалле можно установить, к какой кристал
лической системе и к какому классу относится данный кристалл.

Особенности кристаллических тел не ограничиваются только 
формой кристаллов. Хотя вещество в кристалле совершенно одно
родно, многие из его физических свойств — прочность, теплопро
водность, отношение к свету и др. — не всегда одинаковы по р аз
личным направлениям внутри кристалла. Эта важ ная особенность 
кристаллических веществ называется а н и з о т р о п и е й .

Вырежем, например, в различных направлениях из кубического кристалла  
каменной соли два  одинаковой толщины бруска (рис. 60) и определим сопро
тивление этих брусков разрыву. Оказы вается ,  что для  разры ва второго бруска 
Требуется сила в 2,5 раза  большая, чем для  разры ва первого бруска. Очевидно, 
что прочность кристаллов каменной соли в направлении, перпендикулярном 
граням куба, в 2,5 раза  меньше, чем в направлении диагоналей.

Во многих кристаллах различие м еж д у  прочностью по разным направлениям 
настолько велико, что при ударе  или разламы вании они раскалы ваю тся  по тем 
плоскостям, перпендикулярно к которым прочность минимальна. Это свойство 
кристаллов называется с п а й н о с т ь ю .  Примером проявления спайности мо- 
гут служ ить кристаллы слюды, раскалываю щейся,  как  известно, на тончайшие 
пластинки.

50. Внутреннее строение кристаллов. Давно предполагали, что 
внешняя форма кристалла отраж ает его внутреннее строение и 
обусловлена правильным расположением частиц, составляющих 
кристалл, — молекул, атомов или ионов. Это расположение можно;
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представить в виде к р и с т а л л и ч е с к о й  р е ш е т к и  — про
странственного каркаса, образованного пересекающимися прямы
ми линиями. В точках пересечения линий — у з л а х  р е ш е т к и —< 
л еж ат  центры частиц.

Исследовать внутреннюю структуру кристаллов удалось в 
XX веке, после того, как в 1912 г. была открыта дифракция рент
геновских лучей, на которой основан р е н т г е н о с т р у к т у р н ы й  
а н а л и з .

При падении пучка монохроматических (т. е. одинаковых по длине волны)' 
рентгеновских лучей на грань кристалла  большая часть пучка проходит через 
кристалл, но некоторая его доля претерпевает отражение. Это отражение про
исходит от плоскостей, образованных частицами, составляющими кристалличе
скую решетку данного вещества. Такие плоскости играют роль штрихов ди
фракционной решетки; расстояния м еж ду  ними близки к длинам волн рентге
новских лучей, поэтому последние, о тр аж ая с ь  от параллельных плоскостей, ин
терферируют друг с другом. При определенных углах падения нучка лучей на 
грань кристалла  наблюдается усиление отраж енного луча, которое регистри
руется на фотопленке — получается р е н т г е н о г р а м м а  данного кристалла. 
Р асш иф ровка  ее, при известной длине волны применяемого излучения, приводит 
к определению расстояний м еж ду соседними плоскостями или, что то ж е  самое, 
м еж ду  соседними атомами (ионами) в кристалле данного вещества.

Рентгеноструктурный анализ служит основным методом изуче
ния строения твердых тел. В некоторых случаях используют ди
фракцию электронов (электронографический анализ), а такж е 
нейтронов. В настоящее время методами рентгеноструктурного 
анализа изучено строение десятков тысяч неорганических и орга
нических веществ, имеющих практическое и научное значение. 
Большие успехи достигнуты в расшифровке структур биологиче
ски важных веществ (например, гемоглобина). Благодаря приме
нению методов рентгеноструктурного анализа устанавливается 
молекулярное строение наследственного вещества живых орга
низмов.

В зависимости от природы частиц, находящихся в узлах кри
сталлической решетки, и от того, какие силы взаимодействия ме
ж ду ними преобладают в данном кристалле, различают молеку
лярные, атомные, ионные и металлические решетки.

В узлах м о л е к у л я р н ы х  решеток находятся молекулы. Они 
связаны друг с другом межмолекулярными силами. В узлах 
а т о м н ы х  решеток находятся атомы; они связаны друг с другом 
ковалентной связью. В узлах и о н н ы х  решеток располагаются, 
чередуясь, положительно и отрицательно заряженные ионы. Они 
связаны друг с другом силами электростатического притяжения. 
Наконец, в узлах м е т а л л и ч е с к и х  решеток находятся атомы 
металла, между которыми свободно движутся общие для этих 
атомов электроны. Металлические решетки рассматриваются в 
гл. XVI.

Молекулярные и атомные решетки присущи веществам с кова
лентной связью, ионные — ионным соединениям, металлические — 
металлам и их сплавам.
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Веществ, обладающих атомными решетками, сравнительно 
мало. К ним принадлежат алмаз, кремний и некоторые неоргани
ческие соединения. Эти вещества характеризуются высокой твер
достью, они тугоплавки и нерастворимы практически ни в каких 
растворителях. Такие их свойства обусловлены прочностью кова
лентной связи.

Веществ с молекулярной решеткой очень много. К ним принад
леж ат  неметаллы, за исключением углерода и кремния, все орга
нические соединения с неионной связью и многие неорганические 
вещества. Силы межмолекулярного взаимодействия значительно 
слабее сил ковалентной связи, поэтому молекулярные кристаллы 
имеют небольшую твердость, легкоплавки и летучи.

К соединениям с ионной связью, образующим ионные решетки, 
относится большинство солей и небольшое число оксидов. По 
прочности ионные решетки уступают атомным, но превышают моле
кулярные. Ионные соединения имеют сравнительно высокие темпе
ратуры плавления; летучесть их в большинстве случаев невелика.

Существуют вещества, в кристаллах которых значительную 
роль играют два рода взаимодействия между частицами. Так, в 
графите атомы углерода связаны друг с другом в одних направ
лениях ковалентной связью, а в других— металлической. Поэтому 
решетку графита можно рассматривать и как атомную, и как 
металлическую. Во многих неорганических соединениях, на
пример, в BeO, ZnS, CuCl, связь между частицами, находящимися 
в узлах решетки, является частично ионной и частично ковалент
ной; решетки подобных соединений можно рассматривать как про
межуточные между ионными и атомными.

Решетки различных веществ различаются между собой не 
только по природе образующих их частиц, но и по взаимному рас
положению частиц в пространстве — по своему строению. Каждую 
решетку можно охарактеризовать ее э л е м е н т а р н о й  я ч е й 
к о й — наименьшей частью кристалла, имеющей все особенности 
структуры данной решетки (см. рис. 61). Как видно, в кристалле 
NaCl каждый ион окружен шестью ближайшими ионами противо
положного знака, а в кристалле CsCl — восемью. Это число бли
жайш их частиц для той или иной частицы в кристалле называется 
ее к о о р д и н а ц и о н н ы м  ч и с л о м .  Таким образом, координаци

онное число иона Na+ 
и иона С1-  в кристал
ле NaCl равно 6, а ио
нов Cs+ и С1~ в кри
сталлах CsCl равно 8. 
В кристаллах обеих

»  Na+ О СГ •  CS+ о С Г
Рис. 61. Кристаллические ре
шетки хлорида натрия (а) и 
хлорида цезия (^).
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этих солей, а также других ионных соединений все связи каждого 
нона с ближайшими ионами противоположного знака равноценны, 
Отсюда следует, что понятие о молекуле неприменимо к кристал- 
лическим веществам с ионной связью. Также неприменимо это по
нятие и к кристаллам с атомной или смешанной атомно-ионной 
структурой. В таких веществах, как  алмаз, карборунд SiC, имею
щих атомную решетку, или как ZnS, А120 3, обладающих проме
жуточной атомно-ионной структурой, все связи каждого атома с 
ближайшими соседними атомами равноценны.

51. Реальные кристаллы. Описанная в § 50 внутренняя струк
тура кристалла, характеризующаяся строгой пространственной пе
риодичностью, представляет собой известную идеализацию. Иссле
дование строения реальных кристаллов показало, что во всяком 
кристалле эта периодичность всегда несколько нарушена. В реаль
ных кристаллах наблюдаются д е ф е к т ы  с т р у к т у р ы .  Число 
этих дефектов и их тип оказывают влияние на некоторые свой
ства кристаллических веществ. В ряде случаев это влияние 
очень сильно, а некоторых из таких с т р у к т у р н о - ч у в с т в и 
т е л ь н ы х  свойств имеют очень большое практическое зна
чение.

Дефекты структуры реальных кристаллов разнообразны. П р еж 
де всего различают точечные, линейные и поверхностные дефекты. 
Простейшие и в то же время важнейшие точечные дефекты — это 
незанятые узлы решетки, или в а к а н с и и ,  и атомы, находящиеся 
в междуузлиях. Существование таких дефектов связано с тем, что 
отдельные атомы или ионы решетки имеют энергию, превышаю
щую ее среднее значение при данной температуре. Такие атомы 
колеблются интенсивнее других и могут переместиться с одного 
места на другое, например, из узла решетки в междуузлие. Вы
шедший из узла атом называется д и с л о ц и р о в а н н ы м ,  а неза
полненное место, где он ранее находился, — вакансией. В любой 
момент соседний с вакансией атом может перейти на ее место, ос
вободив новую вакансию. Таким образом, вакансии переходят с 
одного места на другое. Точечные дефекты оказывают очень боль
шое влияние на свойства полупроводниковых материалов.

Линейные дефекты структуры называются д и с л о к а ц и я м и .  
Простейший вид дислокации — краевая дислокация. Она представ
ляет собой край одной из атомных плоскостей, обрывающейся вну
три кристалла. Дислокации возникают как  в процессе роста кри
сталлов, так  и при местных механических, тепловых и других воз
действиях на кристаллы (см., например, рис. 142, а, б на стр 521). 
На рис. 62 изображена краевая дислокация (линия А В ) ,  возник
ш ая в результате сдвига части кристалла по плоскости A B C D  в 
направлении, указанном стрелкой.

Подобно точечным дефектам, дислокации подвижны. Их по
движность особенно велика в случае металлических кристаллов. 
Механические свойства металлов сильно зависят от плотности
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Рис. 62. Схема краевой дислокации.

дислокаций (т, е. от числа в единице 
объема) и от их способности к пере
мещению по кристаллу (см. стр. 520, 
521).

Поверхностные дефекты, наблю дае
мые на поверхности кристаллического 
тела или на границе кристаллов ме
жду собою, представляют комбинации 
большого числа различных точечных 
и линейных дефектов.

52. Аморфное состояние вещества. Среди твердых тел встре
чаются такие, в изломе которых нельзя обнаружить никаких при
знаков кристаллов. Например, если расколоть кусок обыкновенно
го стекла, то излом его окажется гладким и, в отличие от изломов 
кристаллов, ограничен не плоскими, а овальными поверхностями. 
Подобная же картина наблюдается при раскалывании кусков смо
лы, клея и некоторых других веществ. Такое состояние вещества 
называют а м о р ф н ы м .

Различие между кристаллическими и аморфными телами осо
бенно резко проявляется в их отношении к нагреванию. В то 
время как кристаллы каждого вещества плавятся при строго опре
деленной температуре и при той же температуре происходит пере
ход из жидкого состояния в твердое, аморфные тела не имеют 
определенной температуры плавления. При нагревании аморфное 
тело постепенно размягчается, начинает растекаться и, наконец, 
становится совсем жидким. При охлаждении оно такж е постепен
но затвердевает.

В связи с отсутствием определенной температуры плавления 
аморфные тела обладают и другой особенностью: многие из них 
подобно жидкостям текучи, т. е. при длительном действии сравни
тельно небольших сил постепенно изменяют свою форму. Н апри
мер, кусок смолы, положенный на плоскую поверхность, в теп
лом помещении за несколько недель растекается, принимая форму 
диска.

В отношении внутреннего строения различие между кристал
лическим и аморфным состояниями вещества состоит в следую
щем. Упорядоченное расположение частиц в кристалле, отраж ае
мое элементарной ячейкой, сохраняется на больших участках кри
сталлов, а в случае хорошо образованных кристаллов — во всем 
их объеме. В аморфных телах упорядоченность в расположении 
частиц наблюдается только на очень малых участках. Кроме того, 
в ряде аморфных тел даж е эта местная упорядоченность носит 
лишь приблизительный характер. Это различие можно коротко 
сформулировать следующим образом: структура кристаллов ха-
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растеризуется д а л ь н и м  п о р я д к о м ,  структура аморфных 
тел — б л и ж н и м .
f Аморфное состояние характерно, например, для силикатных 
стекол (§ 182). Некоторые вещества могут находиться как в кри
сталлическом, так и в аморфном состоянии. Например, диоксид 
кремния Si02 встречается в природе в виде хорошо образованных 
кристаллов кварца, а также в аморфном состоянии (минерал кре
мень). При этом кристаллическое состояние всегда более устой
чиво. Поэтому самопроизвольный переход вещества из кристал
лического состояния в аморфное невозможен, а обратное превра
щ ение— самопроизвольный переход из аморфного состояния в 
кристаллическое — возможно и иногда наблюдается. Примером 
такого превращения служит р а с с т е к л о в а н и е  — самопроиз
вольная кристаллизация стекла при повышенных температурах, 
сопровождающаяся разрушением его.

53. Жидкости. Жидкое состояние является промежуточным 
между газообразным и кристаллическим. По одним свойствам 
жидкости близки к газам, по другим — к твердым телам. С газами 
жидкости сближает прежде всего их изотропность и текучесть; 
последняя обусловливает способность жидкости легко изменять 
внешнюю форму. Однако высокая плотность и малая сжимаемость 
жидкостей приближает их к твердым телам.

Способность жидкостей легко изменять свою форму говорит 
об отсутствии в них жестких сил межмолекулярного взаимодейст
вия. В то же время низкая сжимаемость жидкостей, обусловливаю
щая способность сохранять постоянный при данной температуре 
объем, указывает на присутствие хотя и не жестких, но все же 
значительных сил взаимодействия между частицами.

Д л я  каждого агрегатного состояния характерно свое соотноше
ние между потенциальной и кинетической энергиями частиц ве
щества. У твердых тел средняя потенциальная энергия частиц 
больше их средней кинетической энергии. Поэтому в твердых те
лах частицы занимают определенные положения друг относительно 
друга и лишь колеблются около этих положений. Д ля газов соот
ношение энергий обратное, вследствие чего молекулы газа всегда 
находятся в состоянии хаотического движения и силы сцепления 
между молекулами практически отсутствуют, так что газ всегда 
занимает весь предоставленный ему объем. В случае жидкостей 
кинетическая и потенциальная энергии частиц приблизительно 
одинаковы, т. е. частицы связаны друг с другом, но не жестко. 
Поэтому жидкости текучи, но имеют постоянный при данной тем
пературе объем.

В результате применения к жидкостям методов структурного 
анализа установлено, что по структуре жидкости подобны аморф
ным телам. В большинстве жидкостей наблюдается ближний поря
д о к — число ближайших соседей у каждой молекулы и их
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взаимное расположение приблизительно одинаковы во всем 
объеме данной жидкости.

Степень упорядоченности частиц у различных жидкостей р аз
лична. Кроме того, она изменяется при изменении температуры. 
При низких температурах, незначительно превышающих темпера
туру плавления данного вещества, степень упорядоченности рас
положения частиц данной жидкости велика. С ростом темпера
туры она падает, и по мере нагревания свойства жидкости все 
больше и больше приближаются к свойствам газа. При достиже
нии критической температуры (см. § 71) различие между жид
костью и газом исчезает.

Вследствие сходства во внутренней структуре жидкостей и 
аморфных тел последние, часто рассматриваются как жидкости 
с очень высокой вязкостью, а к твердым телам относят только ве
щества в кристаллическом состоянии. Уподобляя аморфные тела 
жидкостям, следует, однако, помнить, что в аморфных телах, в 
отличие от обычных жидкостей, частицы имеют незначительную 
подвижность — такую же, как в кристаллах.

Г л а в а  ОСНОВНЫЕ ЗАКОНОМЕРНОСТИ ПРОТЕКАНИЯ
VI ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

54. Превращения энергии при химических реакциях. Химиче
ские реакции протекают с выделением или с поглощением энер
гии. Обычно эта энергия выделяется или поглощается в виде теп
лоты. Так, горение, соединение металлов с серой или с хлором, 
нейтрализация кислот щелочами сопровождаются выделением 
значительных количеств теплоты. Наоборот, такие реакции, как 
разложение карбоната кальция, образование оксида азо та (П ) из 
азота и кислорода, требуют для своего протекания непрерывного 
притока теплоты извне и тотчас же приостанавливаются, если н а 
гревание прекращается. Ясно, что эти реакции протекают с погло
щением теплоты.

Выделение теплоты при взаимодействии различных веществ з а 
ставляет признать, что эти вещества еще до реакции в скрытой 
форме обладали определенной энергией. Такая форма энергии, 
скрытая в веществах и освобождающаяся при химических, а так 
же при некоторых физических процессах (например, при конден
сации пара в жидкость или при кристаллизации жидкости), назы 
вается в н у т р е н н е й  э н е р г и е й  вещества (см. такж е § 66).

При химических превращениях освобождается часть содерж а
щейся в веществах энергии. И змеряя количество теплоты, выде
ляющееся при реакции (так называемый т е п л о в о й  э ф ф е к т  
р е а к ц и и ) ,  мы можем судить об изменении этого запаса.
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При некоторых реакциях наблюдается выделение или поглоще
ние лучистой энергии. Обычно в тех случаях, когда при реакции 
выделяется свет, внутренняя энергия превращается в излучение не 
непосредственно, а через теплоту. Например, появление света при 
горении угля является следствием того, что за счет выделяющейся 
при реакции теплоты уголь раскаляется и начинает светиться. Но 
известны процессы, в ходе которых внутренняя энергия превра
щается в лучистую непосредственно. Эти процессы носят название 
холодного свечения или л ю м и н е с ц е н ц и и .  Большое значение 
имеют процессы взаимного превращения внутренней и электриче
ской энергии (см. § 98). При реакциях, протекающих со взрывом, 
внутренняя энергия превращается в механическую — частью непо
средственно, частью переходя сперва в теплоту.

Итак, при химических реакциях происходит взаимное превра
щение внутренней энергии веществ, с одной стороны, и тепловой, 
лучистой, электрической или механической энергии, с другой. Р е 
акции, протекающие с выделением энергии, называют экзотерми
ческими , а реакции, при которых энергия поглощается, — эндотер
мическими.

55. Термохимия. Энергетические изменения, сопровождающие 
протекание химических реакций, имеют большое практическое зн а 
чение. Иногда они даже важнее, чем происходящее при данной 
реакции образование новых веществ. В качестве примера достаточ
но вспомнить реакции горения топлива. Поэтому тепловые эффек
ты реакций уже давно тщательно изучаются. Раздел химии, посвя
щенный количественному изучению тепловых эффектов реакций, 
получил название термохимии.

В конце XVIII века было установлено, что если при образова
нии какого-либо соединения выделяется {или поглощается) неко
торое количество теплоты, то при разложении этого соединения в 
тех же условиях  такое же количество теплоты поглощается (или  
выделяется) . Это положение в ы т е ч е т  из закона сохранения энер
гии; из него следует, что чем больше теплоты выделяется при об
разовании того или иного соединения, тем больше энергии надо 
затратить на его разложение. Поэтому вещества, при образовании 
которых выделяется большое количество теплоты, весьма прочны 
и трудно разлагаются.

Результаты термохимических измерений — тепловые эффекты 
реакций — принято относить к одному молю образующегося веще
ства. Количество теплоты, которое выделяется при образовании 
одного моля соединения из простых веществ, называется т е п л о 
т о й  о б р а з о в а н и я  данного соединения. Н апример,выражение 
«теплота образования жидкой воды равна 285,8 кД ж /м оль»  озна
чает, что при образовании 18 г жидкой воды из 2 г водорода и 16 л 
кислорода выделяется 285,8 кДж.

Если элемент может существовать в виде нескольких простых 
веществ, то при расчете теплоты образования этот элемент берется
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в виде того простого вещества, которое при данных условиях наи
более устойчиво. Теплоты образования наиболее устойчивых при 
данных условиях простых веществ принимаются равными нулю. 
Теплоты же образования менее устойчивых простых веществ рав
ны теплотам их образования из устойчивых. Например, при обыч
ных условиях наиболее устойчивой формой кислорода является 
молекулярный кислород Ог, теплота образования которого счи
тается равной нулю. Теплота же образования озона Оз равна 
— 142 кД ж /моль, поскольку при образовании из молекулярного 
кислорода одного моля озона поглощается 142 кДж.

Тепловые эффекты можно включать ц, уравнения реакций. Хи
мические уравнения, в которых указано количество выделяющейся 
или поглощаемой теплоты, называются т е р м о х и м и ч е с к и м и  
у р а в н е н и я м и .  Величина теплового эффекта указывается 
обычно в правой части уравнения со знаком плюс в случае экзо
термической реакции и со знаком минус в случае эндотерми
ческой реакции. Например, термохимическое уравнение реакции 
образования жидкой воды имеет вид:

2Н 2 +  0 2 =  2Н20  +  571,6 к Д ж
И Л И

Н 2 +  i/20 2 =  Н 20  +  285,8 к Д ж

Теплота образования оксида азо та (II )  отрицательна и равна 
■—90,25 кД ж /моль. Соответствующее термохимическое уравнение 
имеет вид:

N 2 +  0 2 =  2NO -  180,5 к Д ж
или

VaN* +  V2 O 2  =  NO - 9 0 ,2 5  к Д ж

Важнейшей характеристикой веществ, применяемых в качестве 
топлива, является их т е п л о т а  с г о р а н и я .  Эту величину также 
принято относить к одному молю вещества. Таким образом, вы ра
жение «теплота сгорания ацетилена равна 1300 кД ж /м о л ь»  экви
валентно термохимическому уравнению:

С 2Н 2 +  2>/20 2 =  Н 20  +  2СОг +  1300 к Д ж

Величина теплового эффекта зависит от природы исходных ве
ществ и продуктов реакции, их агрегатного состояния и темпера
туры. Д л я  удобства сравнения различных реакций по величинам 
их тепловых эффектов последние обычно указывают для случая, 
когда температура исходных веществ и продуктов реакции равна 
25 °С *. При этом также подразумевается, что участвующие в ре
акции вещества находятся в том агрегатном состоянии, которое 
устойчиво при этой, так  называемой стандартной температуре. 
Если, однако, представляет интерес теплота образования вещества,

* Все тепловые эффекты, приводимые в данной книге, в том числе теплоты 
образования веществ, относятся к 25 °С,
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находящегося в другом агрегатном состоянии, чем то, в котором 
оно устойчиво при 25 °С, то это состояние указывается в уравнении 
реакции. При этом кристаллическое состояние обозначается зна
ком (к) около формулы вещества, ж и д ко е— (ж ), газообразное — 
(г). Так, теплота образования водяного пара равна 241,8 кД ж /м оль; 
соответствующее термохимическое уравнение имеет вид:

Н2 +  '/20 2 =  Н2о  (г) + 2 1 1 ,8  кДж

Ясно, что разность между теплотой образования жидкой воды 
(285,8 кД ж /м о л ь )  и водяного пара (241,8 кД ж /м оль) представляет 
собой отнесенную к одному молю (18 г) теплоту испарения воды 
при 25 °С.

56. Термохимические расчеты. Основной принцип, на котором 
основываются все термохимические расчеты, установлен в 1840 г. 
русским химиком акад. Г. И. Гессом. Этот принцип, известный 
под названием з а к о н а  Г е с с а  и являющийся частным случаем 
закона сохранения энергии, можно сформулировать так:

Тепловой эффект реакции зависит только от начального 
и конечного состояния веществ и не зависит от промежуточ
ных стадий процесса.

Рассмотрим пример, поясняющий закон Гесса. Раствор суль
фата натрия можно приготовить из растворов серной кислоты и 
гидроксида натрия двумя способами:

1. Смешать раствор, содержащий два моля NaOH, с раствором, 
содержащим один моль H2SO4.

2. Смешать раствор, содержащий один моль NaOH, с раство
ром, содержащим один моль H2SO4, и к полученному раствору 
кислой соли (N aH S 0 4 ) добавить раствор, содержащий еще один 
моль NaOH.

Запишем термохимические уравнения этих реакций.
Первый способ:
2КаОН(водн.) +  Н25 0 4(водн.) =  Кта23 0 4(водн.) +  2НгО +  131,4 кД ж

Второй способ:
КаОЩ водн.) +  Н25 0 4(водн.) =  КаН БО ^водн.) +  Н20  +  61,7 к Д ж

N aH S0 4(BC«H.) +  КаОН(водн-) =  К а25 0 4(водн.) +  Н20  +  69,7 кД ж

Символ (водн.) означает, что вещество взято в виде водного 
раствора.

Согласно закону Гесса, тепловой эффект в обоих случаях дол
жен быть одним и тем же. Действительно, складывая тепловые 
эффекты, отвечающие двум стадиям второго способа, получаем 
тот же суммарный тепловой эффект, который наблюдается при 
первом способе проведения процесса: 61,7 +  6 9 , 7 =  131,4 кДж.

Таким образом, подобно обычным уравнениям химических ре
акций, термохимические уравнения можно ск лад ьщ ть ,
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Закон Гесса дает возможность вычислять тепловые эффекты 
реакции в тех случаях, когда их непосредственное измерение по
чему-либо неосуществимо. В качестве примера такого рода расче
тов рассмотрим вычисление теплоты образования оксида угле
рода (П ) из графита и кислорода. Измерить тепловой эффект ре
акции

С (графит) +  V2 O2 =  СО

очень трудно, потому что при сгорании графита в ограниченном 
количестве кислорода получается не оксид у гл ер о д а (I I ) , а его 
смесь с диоксидом углерода. Но теплоту образования СО можно 
вычислить, зная его теплоту сгорания (283,0 кД ж /м оль) и теплоту 
образования диоксида углерода (393,5 кД ж /м оль).

Горение графита выражается термохимическим уравнением: 
С(графит) +  0 2 =  С0 2 +  393,5 кДж

Д ля  вычисления теплоты образования СО запишем эту реак
цию в виде двух стадий

С(графит) +  V2 O2 =  СО +  х кДж 
СО +  У2 0 2 =  С0 2 +283,0 кДж

и сложим термохимические уравнения, отвечающие этим стадиям. 
Получим суммарное уравнение:

С(графит) +  0 2 =  С 0 2 + (х  +  283,0) кДж

Согласно закону Гесса, тепловой эффект этой суммарной реак
ции равен тепловому эффекту реакции непосредственного сгорания 
графита, т. е. х  +  283,0 =  393,5. Отсюда я =  110,5 кД ж  или 

С(графит) +  V2 O2 =  СО +  110,5 кДж

Рассмотрим еще один пример применения закона Гесса. Вы
числим тепловой эффект реакции сгорания метана С Н4, зная 
теплоты образования метана (74,9 кД ж /м оль) и продуктов 
его сгорания —  диоксида углерода (393,5 кД ж /м о л ь )  и е о д ы  

(285,8 кД ж /м оль).  Д ля  вычисления запишем реакцию горения ме
тана сначала непосредственно, а затем разбив на стадии. Соот
ветствующие термохимические уравнения будут иметь вид:

СН4 +  2 O2 “  С0 2 +  2 Н2 О +  х  кДж 
СН4 =  С(графит) +  2Н2 — 74,9 кДж
С(графит) +  0 2 =  СОг +  393,5 кДж

2Н2 +  0 2 =  2Н20  — 2 • 285,8 кДж

Складывая последние три термохимические уравнения, отве
чающие проведению реакции по стадиям, получим суммарное 
уравнение горения метана:

СН4+  202 = С 0 2  +  2Н20 +  (—74,9 +  393,5 571,6) кД::с
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Согласно закону Гесса, —74,9 +  393,5 +  571,6 =  х, откуда теп
лота сгорания метана х  =  890,2 кДж.

Рассмотренный пример иллюстрирует практически важное 
следствие закона Гесса: тепловой эффект химической реакции р а 
вен сумме теплот образования получаю щ ихся веществ за вычетом 
суммы теплот образования исходных веществ. Оба суммирования 
производятся с учетом числа молей участвующих в реакции ве
ществ в соответствии с ее уравнением.

57. Скорость химической реакции. Химические реакции проте
кают с различными скоростями. Некоторые из них полностью з а 
канчиваются за малые доли секунды, другие осуществляются за 
минуты, часы, дни; известны реакции, требующие для своего про
текания несколько лет, десятилетий и еще более длительных от
резков времени. Кроме того, одна и та лее реакция может в одних 
условиях, например, при повышенных температурах, протекать 
быстро, а в других, — например, при охлаждении, — медленно; 
при этом различие в скорости одной и той же реакции может 
быть очень большим.

Знание скоростей химических реакций имеет очень большое 
научное и практическое значение. Например, в химической про
мышленности при производстве того или иного вещества от ско
рости реакции зависят размеры и производительность аппаратуры, 
количество вырабатываемого продукта.

При рассмотрении вопроса о скорости реакции необходимо 
различать реакции, протекающие в гомогенной системе ( г о м о 
г е н н ы е  реакции), и реакции, протекающие в гетерогенной си
стеме ( г е т е р о г е н н ы е  реакции).

С и с т е м о й  в химии принято называть рассматриваемое ве
щество или совокупность веществ. При этом системе противопо
ставляется внешняя среда — вещества, окружающие систему. 
Обычно система физически отграничена от среды.

Различаю т г о м о г е н н ы е  и г е т е р о г е н н ы е  системы. Го
могенной называется система, состоящая из одной фазы, гетеро
генной— система, состоящая из нескольких фаз. Ф а з о й  назы
вается часть системы, отделенная от других ее частей поверхно
стью раздела, при переходе через которую свойства изменяются 
скачком.

Примером гомогенной системы может служить любая газовая 
смесь (все газы при не очень высоких давлениях неограниченно 
растворяются друг в друге), хотя бы смесь азота с кислородом. 
Другим примером гомогенной системы может служить раствор 
нескольких веществ в одном растворителе, например раствор хло
рида натрия, сульфата магния, азота и кислорода в воде. В к а ж 
дом из этих двух случаев система состоит только из одной фазыг 
из газовой фазы в первом примере и из водного раствора во 
втором.
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В качестве примеров гетерогенных систем можно привести сле
дующие системы: вода со льдом, насыщенный раствор с осадком, 
уголь и сера в атмосфере воздуха. В последнем случае система 
состоит из трех фаз: двух твердых и одной газовой.

Если реакция протекает в гомогенной системе, то она идет во 
всем объеме этой системы. Например, при сливании (и перемеши
вании) растворов серной кислоты и тиосульфата натрия помутне
ние, вызываемое появлением серы, наблюдается во всем объеме 
раствора:

H 2S 0 4 +  N a2S 20 3 =  N a 2S 0 4 +  Н 20  +  S 0 2f  +  S |

Если реакция протекает между веществами, образующими 
гетерогенную систему, то она может идти только на поверхности 
раздела фаз, образующих систему. Например, растворение металла 
в кислоте

F e  +  2HCl = F e C 1 2 +  H 2f

может протекать только на поверхности металла, потому что толь
ко здесь соприкасаются друг с другом оба реагирующих вещества. 
В связи с этим скорость гомогенной реакции и скорость гетеро
генной реакции определяются различно.

Скоростью гомогенной реакции называется количество веще
ства, вступающего в реакцию или  образующегося при реакции за 
единицу времени в единице объема системы.

Скоростью гетерогенной реакции называется количество веще
ства, вступающего в реакцию или  образующегося при реакции за  
единицу времени на единице площади поверхности фазы  *.

Оба эти определения можно записать в математической форме. 
Введем обозначения: иГОмог— скорость реакции в гомогенной си
стеме; иГетерог — скорость реакции в гетерогенной системе; п — чис
ло молей какого-либо из получающихся при реакции веществ; 
V — объем системы; t — время; S — площадь поверхности фазы, 
на которой протекает реакция; А — знак приращения ( Ап — 
=  «г — « ь  =  h  — t\) .  Тогда:

^ г о м о г  A / z / ( t ^  A t) ', Р гет ер о г  ~  А я / ( 5 А / )

Первое из этих уравнений можно упростить. Отношение коли
чества вещества (п) к объему (F )  системы представляет собою 
молярную концентрацию (С) данного вещества: n / V  =  С, откуда 
Д  n / V  =  А С и окончательно:

^г о м о г  ~  A C / A t

Последнее уравнение является математическим выражением 
другого определения скорости реакции в гомогенной системе: ско-

* П лощ адь поверхности твердого тела ие всегда легко измерить. Поэтому 
иногда скорость гетерогенной реакции относят не к единице площ ади поверх
ности, а к единице массы или объема твердой фазы.
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ростыо реакции в гомогенной системе называется изменение кон
центрации какого-либо из веществ, вступающих в реакцию или  
образующихся при реакции, происходящее за единицу времени.

Как уже говорилось, при практическом использовании хими
ческих реакций весьма важно знать, с какой скоростью будет 
протекать данная реакция в тех или иных условиях, и как нужно 
изменить эти условия для того, чтобы реакция протекала с тре
буемой скоростью. Раздел химии, изучающий скорости химических 
реакций, называется х и м н ч е с к о й к и н е  т и к о й.

К важнейшим факторам, влияющим на скорость реакции, 
относятся следующие: природа реагирующих веществ, их концен
трации, температура, присутствие в системе катализаторов. Ско
рость некоторых гетерогенных реакций зависит также от интенсив
ности движения жидкости или газа около поверхности, на которой 
происходит реакция.

58. Зависимость скорости реакции от концентраций реагирую
щих веществ. Необходимым условием того, чтобы между частица
ми (молекулами, ионами) исходных веществ произошло химиче
ское взаимодействие, является их столкновение друг с другом 
(соударение). Точнее говоря, частицы должны сблизиться друг 
с другом настолько, чтобы атомы одной из них испытывали бы 
действие электрических полей, создаваемых атомами другой. 
Только при этом станут возможны те переходы электронов и пе
регруппировки атомов, в результате которых образуются моле
кулы новых веществ — продуктов реакции. Поэтому скорость ре
акции пропорциональна числу соударений, которые претерпевают 
молекулы реагирующих веществ.

Число соударений, в свою очередь, тем больше, чем выше кон
центрация каждого из исходных веществ или, что то же самое, 
чем больше произведение концентраций реагирующих веществ. 
Так, скорость реакции

А + В =  С

пропорциональна произведению концентрации вещества А на кон
центрацию вещества В. Обозначая концентрации веществ А и В 
соответственно через [А] и [В ] , можно написать

v  =  /г[А] [В]

где k — коэффициент пропорциональности, называемый к о н 
с т а н т о й  с к о р о с т и  данной реакции.

Полученное соотношение выраж ает з а к о н  д е й с т в и я  м а с с  
для химической реакции, протекающей при столкновении двух ч а
стиц: при постоянной температуре скорость химической реакции  
прямо пропорциональна произведению концентраций реагирующих  
веществ. Этот закон открыт опытным путем К. Гульдбергом и 
П. Вааге (Норвегия) в 1867 г.
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Гораздо реже реакция осуществляется в результате одновре
менного столкновения трех реагирующих частиц. Например, реак
ция типа

2А +  В =  А гВ

может протекать путем тройного столкновения:
А +  А +  В — >■ А 2 В

Тогда в соответствии с законом действия масс можно записать: 
v =  й[А] [А] [В], т. е. t> =  &[A]2 [B]

Как видно, в этом случае концентрация каждого из реагирую
щих веществ входит в выражение скорости реакции в степени, рав
ной соответствующему коэффициенту в уравнении реакции.

Вероятность одновременного столкновения более чем трех ча
стиц крайне мала. Поэтому сложные реакции, уравнения которых 
содержат большое число частиц, представляют собой совокупность 
последовательно или параллельно протекающих процессов, к а ж 
дый из которых происходит, как правило, при столкновении двух 
частиц или в результате распада отдельной частицы. В подобных 
случаях закон действия масс применим только к каждой отдель
ной стадии реакции, но не к реакции в целом.

Величина константы скорости k  зависит от природы реагирую
щих веществ, от температуры и от присутствия катализаторов,' но 
не зависит от концентраций веществ.

В качестве примера приложения закона действия масс можно 
привести уравнение зависимости скорости реакции окисления окси
да азота (II)

2NO +  0 2 =  2 N 0 2

от концентраций N 0  и CV.
v  =  £ [NO]2 [ 0 2]

В случае гетерогенных реакций в уравнения закона действия 
масс входят концентрации только тех веществ, которые находятся 
в газовой фазе или в растворе. Концентрация вещества, находя
щегося в твердой фазе, обычно представляет собой постоянную 
величину и поэтому входит в константу скорости. Например, для 
реакции горения угля

С +  0 2 =  С 0 2 

закон действия масс запишется так:
v =  k '  • const • [0 2] =  к [0 2]

где k  =  k' ■ const.
59. Зависимость скорости реакции от температуры и от природы 

реагирующих веществ. Молекулярно-кинетическая теория газов и 
жидкостей дает возможность подсчитать число соударений между
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молекулами тех или иных веществ при определенных условиях. 
Если воспользоваться результатами таких подсчетов, то окажется, 
что число столкновений между молекулами веществ при обычных 
условиях столь велико, что все реакции должны протекать прак
тически мгновенно. Однако в действительности далеко не все ре
акции заканчиваются быстро. Это противоречие можно объяснить, 
если предположить, что не всякое столкновение молекул реаги
рующих веществ приводит к образованию продукта реакции. Д л я  
того чтобы произошла реакция, т. е. чтобы образовались новые 
молекулы, необходимо сначала разорвать или ослабить связи ме
жду атомами в молекулах исходных веществ. На это надо затр а 
тить определенную энергию. Если сталкивающиеся молекулы не 
обладают такой энергией, то столкновение будет неэффектив
н ы м —-не приведет к образованию новой молекулы. Если же кине
тическая энергия сталкивающихся молекул достаточна для ослаб
ления или разрыва связей, то столкновение может привести к пе
рестройке атомов и к образованию молекулы нового вещества.

Избыточная энергия, которой должны обладать молекулы для 
того, чтобы их столкновение могло привести к образованию нового 
вещества, называется э н е р г и е й  а к т и в а ц и и  данной реакции. 
Энергию активации выражают в кД ж /м оль . Молекулы, обладаю 
щие такой энергией, называются а к т и в н ы м и  м о л е к у л а м и .

С ростом температуры число активных молекул возрастает. 
Отсюда следует, что и скорость химической реакции должна уве
личиваться с повышением температуры. Действительно, при возра
стании температуры химические реакции протекают быстрее.

Д л я  того чтобы лучше понять ускоряющее действие темпера
туры иа химические реакции, рассмотрим, как распределяются мо
лекулы вещества по величине их энергии. В качестве примера на 
рис. 63 показано такое распределение для газа, находящегося 
при постоянной температуре. По горизонтальной оси отложена 
энергия Е  одной молекулы газа, а по вертикальной — доля общего 
числа молекул, обладающих энергией, лежащей в узком интервале 
от Е  до Е  +  АЕ, деленная на величину этого интервала АЕ. Если 
общее число молекул газа обозначать через N, а их долю, обла
дающую энергией, лежащей в указанном интервале, через AN /N ,  
то откладываемая по оси ординат величина будет равна A N / ( N A E ) .

Рассмотрим столбик шириной АЕ  и высотой, равной ординате 
кривой (см. рис. 63) .  Площадь такого столбика будет равна 
A E -A N / ( N A E )  =  A N /N ,  т. е. доле молекул, энергия которых лежит 
в интервале АЕ. Аналогично площадь, ограниченная кривой, двумя 
ординатами (например, ординатами, отвечающими значениям энер
гии Е 1 и Е 2) и  осью абсцисс (участок Е \А В Е 2 на рис. 63) ,  равна 
доле молекул газа, энергия которых лежит в данном промежутке — 
в нашем случае в промежутке от Е i до Е 2. Точно так же площадь, 
л еж ащ ая  под кривой и ограниченная слева ординатой (например, 
ординатой, отвечающей £ 3),  равна доле молекул, энергия которых
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Рис. 63. Распределение молекул газа по кинетической энергии.
Площадь участка £ iА В Е 2 равна доле молекул, энергия которых находится в интервале от 

до Е2. Площадь участка, покрытого сеткой, равна доле молекул, энергия которых пре
вышает Я3.

Рис. 64. Распределение молекул газа по кинетической энергии для двух температур 7\ и 
т2 (Г5> Г,).
£'а— энергия активации. Площади заштрихованных участков выражают доли активных 
молекул при температурах Т5 и Г2.

превышает значение Е 3 (участок на рис. 63, покрытый сеткой). 
Площадь, ограниченная всей кривой и осью абсцисс, равна единице.

Кривая на рис. 63 показывает, что молекулы газа, находящего
ся при постоянной температуре, обладают различной энергией. Н аи 
большая часть их имеет энергию, равную некоторой средней вели
чине Е ср или близкую к ней. Но имеются молекулы, энергия кото
рых больше или меньше £ ср- При этом, чем сильнее отличается 
энергия от Е ср, т. е. чем дальш е от максимума расположена точка 
кривой, тем меньшая доля молекул газа  обладает такой энер
гией.

Как изменится кривая при изменении температуры? Н а рис. 64 
показаны две кривые, отвечающие одному и тому же количеству 
газа , находящегося при температуре Ti и 72 {Т2 > Т \ ) .  Видно, 
что кривая, относящаяся к температуре Т2, смещена вправо — 
в сторону более высоких энергий.

Если на рис. 64 отметить энергию активации Е а какой-либо 
реакции, протекающей с участием данного газа, то будет видно, 
что доля молекул газа, энергия которых превышает Е а, резко воз
растает с повышением температуры.

Возрастание скорости реакции с ростом температуры при
нято характеризовать т е м п е р а т у р н ы м  к о э ф ф и ц и е н т о м  
с к о р о с т и  р е а к ц и и  — числом, показывающим, во сколько раз 
возрастает скорость данной реакции при повышении температуры 
системы на 10 градусов. Температурный коэффициент различных 
реакций различен. При обычных температурах его значение для 
большинства реакций лежит в пределах от 2 до 4. Это на первый
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взгляд небольшое значение температурного коэффициента обус
ловливает, однако, большое возрастание скорости реакции при 
значительном повышении температуры. Например, если темпера
турный коэффициент равен 2,9, то при возрастании температуры 
на 100 градусов скорость реакции увеличивается в 2,910, т. е. при
близительно в 50 000 раз.

Энергия активации различных реакций различна. Ее величина 
является тем фактором, посредством которого сказывается влия
ние природы реагирующих веществ на скорость реакции. Д л я  не
которых реакций энергия активации мала, для других, наоборот, 
велика.

Если энергия активации очень мала (меньше 40 кД ж/моль) ',  
то это означает, что значительная часть столкновений между ча
стицами реагирующих веществ приводит к реакции. Скорость т а 
кой реакции велика. Примером реакций, энергия активации кото
рых ничтожно мала, могут служить ионные реакции в растворах, 
сводящиеся обычно к взаимодействию разноименно заряженных 
ионов; опыт показывает, что такие реакции протекают практиче
ски мгновенно.

Напротив, если энергия активации реакции очень велика 
(больше 120 кД ж /м о л ь ) ,  то это означает, что лишь очень м алая  
часть столкновений взаимодействующих частиц приводит к про
теканию химической реакции. Скорость подобной реакции очень 
мала. Примером реакции, имеющей высокую энергию активации, 
является реакция синтеза аммиака:

N2 +  ЗН2 =  2NH3

Эта реакция при обычных температурах протекает столь мед
ленно, что заметить ее протекание практически невозможно.

Наконец, если энергия активации реакции не очень мала и не 
очень велика (40— 120 к Д ж /м о л ь ) ,  то такая  реакция будет проте
кать не очень быстро и не очень медленно. Скорость такой реак
ции можно измерить. Примером реакции, протекающей с измери
мой скоростью, может служить приведенная выше реакция разру
шения тиосульфата натрия серной кислотой (см. стр. 164).

Реакции, требующие для своего протекания заметной энергии 
активации, начинаются с разрыва или с ослабления связей между 
атомами в молекулах исходных веществ. При этом вещества пере
ходят в неустойчивое промежуточное состояние, характеризующее
ся большим запасом энергии. Это состояние называется а к т и в и 
р о в а н н ы м  к о м п л е к с о м .  Именно для его образования и 
необходима энергия активации. Неустойчивый активированный 
комплекс существует очень короткое время. Он распадается с об
разованием продуктов реакции; при этом энергия выделяется.

В простейшем случае активированный комплекс представляет 
собою конфигурацию атомов, в которой ослаблены старые связи
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Рис. GG. Энергетическая схема реакции:
И . В.  — исходные вещ ества; А. К . — активированны й комплекс; Я. Р . - продукты реакции;'

энергия активации прямой реакции; Qgp — энергия активации обратной
реакций.
Рис. 6G. Энергетическая схема реакции, протекающей с  участием катализатора:
Jf. В, —  исходные вещества; А. /С.— активированный комплекс без катализатора; А . К7. ““ акти
вированный комплекс в присутствии катализатора; /7. Р. —продукты реакции; Пр — энер
гия активации прямой реакции без катализатора; £ а> Пр “  то же в присутствии катализатора;

0бр“ "ЭиеРгня активации обратной реакции без катализатора; £ а, обр— то же в присут
ствии катализатора.

и образуются новые. Примером может служить схема реакции 
синтеза иодоводорода:

Н  I H . . . I Н — I
I I - —>

Н  I И — I
исходные переходное продукты
вещества состояние

(активиро
ванный

комплекс)

реакции

Активированный комплекс возникает в качестве промежуточ
ного состояния в ходе как прямой, так и обратной реакции. Энер
гетически он отличается от исходных веществ на величину энергии 
активации прямой реакции, а от конечных — на энергию актива
ции обратной реакции. Эти соотношения показаны на рис. 65; вид
но, что разность энергий активации прямой и обратной реакции 
равна тепловому эффекту реакции.

60. Катализ. Вещества, не расходующиеся в результате проте
кания реакции, но влияющие на ее скорость, называются к а 
т а л и з а т о р а м и .  Явление изменения скорости реакции под 
действием таких веществ называется к а т а л и з о м .  Реакции, про
текающие под действием катализаторов, называются к а т а л и 
т и ч е с к и м и .

В большинстве случаев действие катализатора объясняется тем, 
что он снижает энергию активации реакции. В присутствии к а т а 
лизатора реакция проходит через другие промежуточные стадии, 
чем без него, причем эти стадии энергетически более доступны. 
Иначе говоря, в присутствии, катализатора возникают другие акти
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вированные комплексы, причем для их образования требуется 
меньше энергии, чем для образования активированных комплексов, 
возникающих без катализатора. Таким образом, энергия актива
ции реакции понижается; некоторые молекулы, энергия которых 
была недостаточна для активных столкновений, теперь оказываются 
активными.

Соотношения между энергиями активации реакции в присут
ствии катализатора и без него показаны на рис. 66. Из рис. 66 
ясно, что катализатор снижает энергию активации прямой и об
ратной реакции на одну и ту же величину. Отсюда следует, что 
катализатор в одно и то же число раз ускоряет и прямую, и обрат
ную реакции.

Соотношение менаду количеством активных молекул в присут
ствии и в отсутствие катализатора показано на рис. 67.

Д л я  ряда реакций промежуточные соединения изучены; как 
правило, они представляют собою весьма активные нестойкие 
продукты.

В химической промышленности катализаторы применяются 
весьма широко. Под влиянием катализаторов реакции могут уско
ряться в миллионы раз и более. В некоторых случаях под дей
ствием катализаторов могут возбуждаться такие реакции, которые 
без них в данных условиях практически не протекают.

Различаю т г о м о г е н н ы й  и г е т е р о г е н н ы й  катализ.
В случае гомогенного катализа катализатор и реагирующие 

вещества образуют одну фазу (газ или раствор). В случае гете
рогенного катализа катализатор находится в системе в виде само
стоятельной фазы.

Примером гомогенного катализа может служить каталитиче
ское разложение пероксида водорода в водном растворе на воду 
и кислород. Ионы СгоО?- , \VO4~, катализирующие разло
жение пероксида водорода, образуют с ним промежуточные соеди
нения, которые далее распадаются с выделением кислорода.

Широкое применение в химической промышленности находит 
гетерогенный катализ. Большая часть продукции, вырабатывае
мой в настоящее время этой промышленностью, получается с по
мощью гетерогенного катализа. При гетерогенном катализе реак
ция протекает на поверхности катализатора. Отсюда следует, что 
активность катализатора зависит от вели
чины и свойств его поверхности. Д л я  того 
чтобы иметь большую («развитую») по
верхность, катализатор должен обладать

Рис. 67. Влияние катализатора на число активных молекул:
Е & — энергия активации без катализатора; Еа —то же в при
сутствии катализатора. Площадь заштрихованного участка 
правее Е& равна доле активных молекул без катализатора,
площадь участка правее £ а —доле активных молекул в при
сутствии катализатора.
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пористой структурой или находиться в сильно раздробленном (вы
сокодисперсном) состоянии. При практическом применении ката 
лизатор обычно наносят на носитель, имеющий пористую струк
туру (пемза, асбест и др.).

Как и в случае гомогенного катализа, при гетерогенном к а т а 
лизе реакция протекает через активные промежуточные соедине
ния. Но здесь эти соединения представляют собой поверхностные 
соединения катализатора с реагирующими веществами. Проходя 
через ряд стадий, в которых участвуют эти промежуточные соеди
нения, реакция заканчивается образованием конечных продуктов, 
а катализатор в результате не расходуется.

В качестве примеров гетерогенно-каталитических реакций м ож 
но указать на окисление диоксида серы в триоксид при контакт
ном методе производства серной кислоты, синтез аммиака, окисле
ние аммиака при производстве азотной кислоты.

Очень большую роль играет катализ в биологических системах. 
Большинство химических реакций, протекающих в пищеваритель
ной системе, в крови и в клетках животных и человека, являются 
каталитическими реакциями. Катализаторы, называемые в этом 
случае ф е р м е н т а м и ,  представляют собой простые или слож 
ные белки. Так, слюна содержит фермент птиалин, который ката 
лизирует превращение крахмала в сахар. Фермент, имеющийся 
в желудке, — пепсин — катализирует расщепление белков. В орга
низме человека находится около 30 000 различных ферментов; 
каждый из них служит эффективным катализатором соответствую
щей реакции.

61. Скорость реакции в гетерогенных системах. Гетерогенные 
реакции имеют большое значение в технике. Достаточно вспом
нить, что к ним принадлежат, например, горение твердого топ
лива, коррозия металлов и сплавов.

Рассматривая гетерогенные реакции, нетрудно заметить, что 
они тесно связаны с процессами переноса вещества. В самом деле, 
для того, чтобы реакция, например, горения угля могла протекать, 
необходимо, чтобы диоксид углерода, образующийся при этой 
реакции, все время удалялся бы от поверхности угля, а новые 
количества кислорода подходили бы к ней. Оба процесса (отвод 
С 0 2 от поверхности угля и подвод Ог к ней) осуществляются пу
тем конвекции (перемещения массы газа или жидкости) и диф 
фузии.

Таким образом, в ходе гетерогенной реакции можно выделить 
по меньшей мере три стадии:

1. Подвод реагирующего вещества к поверхности;
2. Химическая реакция на поверхности;
3. Отвод продукта реакции от поверхности.
При установившемся режиме реакции все три стадии ее про

текают с равными скоростями. При этом во многих случаях энер
гия активации реакции невелика, и вторая стадия (собственно
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химическая реакция) могла бы протекать очень быстро, если бы 
подвод реагирующего вещества к поверхности и отвод продукта 
от нее тоже происходили бы достаточно быстро. Следовательно, 
скорость таких реакций определяется скоростью переноса веще
ства. Можно ожидать, что при усилении конвекции скорость иЯ 
будет возрастать. Опыт подтверждает это предположение. Так, 
реакция горения угля

С С 2  =  СО 2

химическая стадия которой требует небольшой энергии активации, 
протекает тем быстрее, чем интенсивнее подается к углю кисло
род (или воздух).

Однако не во всех случаях скорость гетерогенной реакции опре
деляется скоростью переноса вещества. Определяющей стадией' 
реакций, энергия активации которых велика, является вторая ста-, 
дия — собственно химическая реакция. Естественно, что скорость 
протекания таких реакций не будет возрастать при усилении пере
мешивания. Например, реакция окисления железа кислородом 
влажного воздуха не ускоряется при увеличении подачи воздуха 
к поверхности металла, поскольку здесь энергия активации хими
ческой стадии процесса значительна.

Стадия, определяющая скорость протекания реакции, назы
вается л и м и т и р у ю щ е й  с т а д и е й .  В первом примере лими
тирующей стадией является перенос вещества, во втором — соб
ственно химическая реакция.

62. Цепные реакции. Д о  сих пор мы рассматривали химические 
реакции, протекающие сравнительно просто. В таких реакциях 
каждый элементарный акт взаимодействия — каждое столкнове
ние между активными молекулами реагирующих веществ — проте
кает независимо от результатов предшествующих элементарных 
актов. Образование макроскопических количеств продукта реакции 
является здесь результатом большого количества этих независя
щих друг от друга актов.

Существует, однако, обширная группа реакций, протекаю
щих более сложно. В этих реакциях возможность протекания 
каждого элементарного акта сопряжена с успешным исходом 
предыдущего акта и, в свою очередь, обусловливает возможность 
последующего. Здесь образование макроскопических количеств 
продукта реакции представляет собой результат ц е п и  элемен
тарных актов взаимодействия. Такие реакции называются ц еп - ,
Н Ы М И .

Цепные реакции протекают с участием а к т и в н ы х  ц е н т - :  
р о в  — атомов, ионов или р а д и к а л о в  (осколков молекул), об
ладаю щих неспаренными электронами и проявляющих, вследствие 
этого, очень высокую реакционную активность. ;Роль активных
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центров могут играть, например, атомы Н •, : С Ь ,  : O s  и группы 

атомов* « Os H,  H s C : H .
• • *9

н
При актах взаимодействия активных центров с молекулами 

исходных веществ образуются молекулы продукта реакции, а так 
же новые активные частицы — новые активные центры, способные 
к акту взаимодействия. Таким образом, активные центры служат 
создателями цепей последовательных превращений веществ.

Простым примером цепной реакции может служить реакция 
синтеза хлороводорода

Н2 + а 2 =  2НС1

Эта реакция вызывается действием света. Поглощение кванта 
лучистой энергии hv молекулой хлора приводит к ее возбужде
н и ю — к появлению в ней энергичных колебаний атомов. Если 
энергия колебаний превышает энергию связи между атомами, то 
молекула распадается. Этот процесс ф о т о х и м и ч е с к о й  д и с 
с о ц и а ц и и  можно выразить уравнением:

С1г +  h \  =  2С1 •

Образующиеся атомы хлора легко реагируют с молекулами 
водорода:

С1. + Н2 =  Н С ! + Н*

Атом водорода, в свою очередь, легко реагирует с молекулой 
хлора:

Н * + С13 =  Н С ! +  С1.

Эта последовательность процессов продолжается дальше: в 
рассматриваемом случае число звеньев может достигать 100 000. 
Иначе говоря, один поглощенный квант света приводит к образо
ванию до ста тысяч молекул HCI. Заканчивается цепь при столк
новении свободного атома со стенкой сосуда, в котором происходит 
реакция. ■ Цепь может аакончиться также при таком соударении 
двух активных частиц и одной неактивной, в результате которого 
активные частицы соединяются в молекулу, а выделяющаяся 
энергия уносится неактивной частицей. В подобных случаях про
исходит о б р ы в  ц е п и .

Таков механизм цепной к е р а з в е т в л е н н о й  реакции; при 
каждом элементарном взаимодействии один активный центр об
разует кроме молекулы продукта реакции один новый активный 
центр.

* Обычно при обозначении активных частиц указывают точками только 

пеатареиные электроны, например: Н*, С1-, О, -ОН, «CHj.
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В двадцатых годах XX века Н. Н. Семенов * совместно с со
трудниками, изучая кннетику различных процессов, открыл явле
ния, необъяснимые на основе существовавших в то время пред
ставлений о механизме химических реакций. Д ля  их объяснения
Н. Н. Семенов выдвинул теорию р а з в е т в л е н н ы х  ц е п н ы х  
р е а к ц и й ,  в ходе которых взаимодействие свободного радикала 
с молекулой исходного вещества приводит к образованию не одно
го, а двух или большего числа новых активных центров. Один из 
них продолжает старую цепь, а другие дают начало новым; цепь 
разветвляется, и реакция прогрессивно ускоряется.

К разветвленным цепным реакциям относится, например, реакция образо
вания воды из простых веществ. Экспериментально установлен и подтвержден 
расчетами следующий механизм этой реакции. В смеси водорода с кислородом 
при нагревании или пропускании электрического разряда происходит взаимо
действие молекул этих газов с образованием двух гидроксильных радикалов:

н2 +  о 2 =  • ОН +  • он

Радикалы -ОН легко реагируют е молекулой водорода 

. ОН + Н2 =  И20  + Н •

что приводит к образованию молекулы воды и свободного атома водорода. 
Последний реагирует с молекулой 0 2, давая уже две новых активных частицы:

н . +  02 =  • ОН + о

Атом кислорода, реагируя с молекулой Н2, в свою очередь, может поро
дить два новых активных центра:

о +  н2 =  • ОН +  н .

Таким образом происходит прогрессивное увеличение числа активных час
тиц и, если обрывы цепей не препятствуют этому процессу, скорость реакции 
резко возрастает.

По цепному механизму протекают такие важные химические 
реакции, как горение, взрывы, процессы окисления углеводородов 
(получение спиртов, альдегидов, кетонов, органических кислот) и 
реакции полимеризации. Поэтому теория цепных реакций служит 
научной основой ряда важных отраслей техники и химической 
технологии.

К цепным процессам относятся и я д е р н ы е  ц е п н ы е  р е 
а к ц и и ,  протекающие, например, в атомных реакторах или при 
взрыве атомной бомбы. Здесь роль активной частицы играет ней
трон, проникновение которого в ядро атома может приводить

* Нико ла й Н и к о л а е в и ч  С е м е н о в  (род. в 1896 г.) советский ака
демик, лауреат Ленинской, Государственной и Нобелевской премий, Герой Со
циалистического Труда. .Им разработана и экспериментально обоснована тео
рия цепных реакций и создана на ее основе теория воспламенения и взрывов,
имеющая большое практическое значение.
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к его распаду, сопровождающемуся выделением большой энергии 
и образованием новых свободных нейтронов, продолжающих цепь 
ядерных превращений.

63. Необратимые и обратимые реакции. Химическое равновесие, 
Бее химические реакции можно разбить на две группы: н е о б р а 
т и м ы е  и о б р а т и м ы е  р е а к ц и и .  Необратимые реакции про
текают до конца — до полного израсходования одного из реаги
рующих веществ. Обратимые реакции протекают не до конца: при 
обратимой реакции ни одно из реагирующих веществ не расхо
дуется полностью. Это различие связано с тем, что необратимая 
реакция может протекать только в одном направлении. Обратимая 
же реакция может протекать как в прямом, так и в обратном на
правлениях.

Рассмотрим два примера.
Пример 1. Взаимодействие между цинком и концентрированной 

азотной кислотой протекает согласно уравнению:
Zn +  4HNO3 =  Zn(N0 3)2 +  2NOjf +  2I-I2O

Прн достаточном количестве азотной кислоты реакция закон
чатся только тогда, когда весь цинк растворится. Кроме того, если 
попытаться провести эту реакцию в обратном направлении — про
пускать диоксид азота через раствор нитрата цинка, то металли
ческого цника и азотной кислоты не получится — данная реакция 
не может протекать в обратном направлении. Таким образом, в за 
имодействие цинка с азотной кислотой — необратимая реакция.

Пример 2. Синтез аммиака протекает согласно уравнению:
N2 + 3H2 2МН3

Если смешать один моль азота с тремя молями водорода, осу
ществить в системе условия, благоприятствующие протеканию 
реакции, и по истечении достаточного времени произвести анализ 
газовой смеси, то результаты анализа покажут, что в системе 
будет присутствовать не только продукт реакции (амм иак),  но и 
исходные вещества (азот и водород). Если теперь в те же условия 
в качестве исходного вещества поместить не азото-водородную 
смесь, а аммиак, то можно будет обнаружить, что часть аммиака 
разложится на азот и водород, причем конечное соотношение ме
жду количествами всех трех веществ будет такое же, как в том 
случае, когда исходили из смеси азота с водородом. Таким обра
зом, синтез аммиака — обратимая реакция.

В уравнениях обратимых реакций вместо знака равенства 
можно ставить стрелки; они символизируют протекание реакции 
как в прямом, так и обратном направлениях.

На рис. 68 показано изменение скоростей прямой и обратной 
реакций с течением времени. Вначале, при смешении исходных 
веществ, скорость прямой реакции велика, а скорость обратной 
р а к ц н и  равна нулю, По мере протекания реакции исходные ве<
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Рис .  6S. И з м е н е н и е  скорости  п р ям о й  (х^) и о б р а т н о й  (Vi) 
р е а к ц и и  с т е ч ен и ем  в рем ени  (О -

щества расходуются и их концентрации 
падают. В результате этого уменьшается 
скорость прямой реакции. Одновременно 
появляются продукты реакции, и их кон
центрация возрастает. Вследствие этого 
начинает идти обратная реакция, при
чем ее скорость постепенно увеличивает
ся. Когда скорости прямой и обратной реакций становятся оди
наковыми, наступает х и м и ч е с к о е  р а в н о в е с и е .  Так, в по
следнем примере устанавливается равновесие между азотом, во
дородом и аммиаком.

Химическое равновесие называют д и н а м и ч е с к и м  равнове
сием. Этим подчеркивается, что при равновесии протекают и пря
мая, и обратная реакции, но их скорости одинаковы, вследствие 
чего изменений в системе не заметно.

Количественной характеристикой химического равновесия слу
жит величина, называемая к о н с т а н т о й  х и м и ч е с к о г о  
р а в н о в е с и я .  Рассмотрим ее на примере реакции синтеза иодо- 
водорода:

Н2 Ц- 1г ч—- 2HI

Согласно закону действия масс, скорости прямой (t»i)' и обрат
ной (и2) реакций выражаются уравнениями *: 

о , =  А ,[Н ,] [1 2]; о4 =  А,[Н1]*

При равновесии скорости прямой и обратной реакций разны 
ДРУГ Другу, откуда

ЫН,] [1а] =  А,[Н1]*
ИЛИ

k j k t  =  [Н1]2/[Н2] [12]

Отношение констант скорости прямой и обратной реакций тоже 
представляет собой константу. Она называется к о н с т а н т о й  
р а в н о в е с и я  данной реакции (К) :

k j k i  — К

Отсюда окончательно
[HI]*/[H,] [I,] =  К

В левой части этого уравнения стоят те концентрации взаимо
действующих веществ, которые устанавливаются при равнове
с и и — р а в н о в е с н ы е  к о н ц е н т р а ц и и .  П равая  же часть 
уравнения представляет собой постоянную (при постоянной темпе*, 
ратуре) величину.

* Система рассматривается при повышенных температурах, когда иод на-, 
ходится в состоянии пара,



178 Глава V I. Основные закономерности протекания химических реакций

Можно показать, что в общем случае обратимой реакции 
аА +  ЬВ +  • • • 4 = ^  рР +  qQ  +  • • •

константа равновесия выразится уравнением:

к  tPjp tQlg •••
IА ]0 [В]* . . .

Здесь большие буквы обозначают формулы веществ, а малень
кие — коэффициенты в уравнении реакции.

Таким образом, при постоянной температуре константа равно
весия обратимой реакции представляет собой постоянную величи
ну, показывающую то соотношение между концентрациями продук
тов реакции (числитель) и исходных веществ (знаменатель), кото
рое устанавливается при равновесии.

Уравнение константы равновесия показывает, что в условиях 
равновесия концентрации всех веществ, участвующих в реакции, 
связаны между собою. Изменение концентрации любого из этих 
веществ влечет за собою изменения концентраций всех остальных 
веществ; в итоге устанавливаются новые концентрации, но соотно
шение между ними вновь отвечает константе равновесия.

Численное значение константы равновесия в первом приближе
нии характеризует выход* данной реакции. Например, при К  3> 1 
выход реакции велик, потому что при этом

[Р ]р [ Q F . . . > [ A ] a [B ]* ...

т. е. при равновесии концентрации продуктов реакции много 
больше концентраций исходных веществ, а это и означает, что вы
ход реакции велик. При К <С 1 (по аналогичной причине) выход 
реакции мал.

В случае гетерогенных реакций в выражение константы равно
весия, так же как и в выражение закона действия масс (см. § 58), 
входят концентрации только тех веществ, которые находятся в га 
зовой или жидкой фазе. Например, для реакции

СО2 С =  2СО

константа равновесия имеет е и д :

К  =  [С 0]2/[С 0 2]

Величина константы равновесия зависит от природы реагирую
щих веществ и от температуры. От присутствия катализаторов она 
не  зависит. Как уже сказано, константа равновесия равна отноше
нию констант скорости прямой и обратной реакции. Поскольку 
катализатор изменяет энергию активации и прямой, и обратной

* В ы х о д о м  р е а к ц и и  называется отношение количества получаемого 
вещества к тому его количеству, которое получилось бы при протекании реак^ 
дни до конца.
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реакций на одну и ту же величину (см. § 60), то на отношение 
констант их скорости он не оказывает влияния. Поэтому катали
затор  не влияет на величину константы равновесия и, следователь
но, не может ни увеличить, ни снизить выход реакции. Он может 
лишь ускорить или замедлить наступление равновесия.

64. Смещение химического равновесия. Принцип Jle Шателье. 
Если система находится в состоянии равновесия, то она будет пре
бывать в нем до тех пор, пока внешние условия сохраняются по
стоянными. Если же условия изменятся, то система выйдет из 
равновесия — скорости прямого и обратного процессов изменятся 
неодинаково — будет протекать реакция. Наибольшее значение 
имеют случаи нарушения равновесия вследствие изменения кон
центрации какого-либо из веществ, участвующих в равновесии, 
давления или температуры.

Рассмотрим каждый из этих случаев.
Н а р у ш е н и е  р а в н о в е с и я  в с л е д с т в и е  и з м е н е н и я  

к о н ц е н т р а ц и и  к а к о г о - л и б о  из  в е щ е с т в ,  у ч а с т в у ю 
щ и х  в р е а к ц и и .  Пусть водород, иодоводород и пары иода 
находятся в равновесии друг с другом при определенных темпе
ратуре и давлении. Введем в систему дополнительно некоторое 
количество водорода. Согласно закону действия масс, увеличение 
концентрации водорода повлечет за собой увеличение скорости 
прямой реакции — реакции синтеза HI, тогда как скорость обрат
ной реакции не изменится. В прямом направлении реакция будет 
теперь протекать быстрее, чем в обратном. В результате этого кон
центрации водорода и паров иода будут уменьшаться, что повле
чет за собою замедление прямой реакции, а концентрация HI бу
дет возрастать, что вызовет ускорение обратной реакции. Через 
некоторое время скорости прямой и обратной реакций вновь срав
н яю тся— установится новое равновесие. Но при этом концентра
ция HI будет теперь выше, чем она была до добавления Н2, а кон
центрация h  — ниже.

Процесс изменения концентраций, вызванный нарушением ра в
новесия, называется смещением и ли  сдвигом равновесия. Если при 
этом происходит увеличение концентраций веществ, р о я щ и х  в п ра
вой части уравнения (и, конечно, одновременно уменьшение кон
центраций веществ, стоящих слева),  то говорят, что р а в н о в е с и е  
с м е щ а е т с я  в п р а в о ,  т. е. в направлении течения прямой 
реакции; при обратном изменении концентраций говорят о с м е 
щ е н и и  р а в н о в е с и я  в л е в о  — в направлении обратной реак
ции. В рассмотренном примере равновесие сместилось вправо. При 
этом то вещество (Н2) , увеличение концентрации которого вы зва
ло  нарушение равновесия, вступило в  реакцию — его концентрация 
понизилась.

Т аким  образом, при увеличении концентрации какого-либо из  
веществ, участвующих в равновесии, равновесие смещается в 
сторону расхода этого вещества; пр и  уменьшении концентрации
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какого-либо из веществ равновесие  смещается в сторону образо 
вания этого вещества.

Н а р у ш е н и е  р а в н о в е с и я  в с л е д с т в и е  и з м е н е н и я  
д а в л е н и я  (путем уменьшения или увеличения объема системы). 
Когда в реакции участвуют газы, равновесие может нарушиться 
при изменении объема системы.

Рассмотрим влияние давления на реакцию между монооксидом 
азота и кислородом:

2NO +  0 2 ч=* 2N02

Пусть смесь газов N 0 ,  0 2 и N 0 2 находится в химическом рав
новесии при определенной температуре и давлении. Не изменяя 
температуры, увеличим давление так, чтобы объем системы умень
шился в 2 раза. В первый момент парциальные давления и кон
центрации всех газов возрастут вдвое, но при этом изменится со
отношение между скоростями прямой и обратной реакций — равно
весие нарушится. -

В самом деле, до увеличения давления концентрации газов 
имели равновесные значения [NOjpaBH, [ 0 2] равн и [НОгЬавн, а ско
рости прямой и обратной реакций были одинаковы и определялись 
уравнениями:

". “  Ч 0 *]равн 1№]рав„; =  К  [N02]’aB„

В первый момент после сжатия концентрации газов увеличатся 
вдвое по сравнению с их исходными значениями и будут равны со
ответственно 2 [NO] Равн, 2 [ 0 2]равн И 2 [N 0 2] равн. При ЭТОМ СКОрО- 
сти прямой и обратной реакций будут определяться уравнениями!

^  =  М [ 0 2]раш1 (2[NO]paBH)2 =  Щ  [02]равн [NO]p30H =  80, 

о' =  k2 (2 [N 02]paBH)2 =  Ak2 [N02]paBU =  4v2

Таким образом, в результате увеличения давления скорость 
прямой реакции возросла в 8 раз, а обратной — только в 4 раза. 
Равновесие в системе нарушится — прямая реакция будет преоб
ладать  над обратной. После того как скорости сравняются, вновь 
установится равновесие, но количество N 0 2 в системе возрастет—1 
равновесие сместится вправо.

Нетрудно видеть, что неодинаковое изменение скоростей прямой 
и обратной реакций связано с тем, что в левой и в правой частях 
уравнения рассматриваемой реакции различно число молекул га
зов: одна молекула кислорода и две молекулы монооксида азота 
(всего три молекулы газов) превращаются в две  молекулы газа — 
диоксида азота. Давление газа  есть результат ударов его молекул 
о стенки сосуда; при прочих равных условиях давление газа тем 
выше, чем больше молекул заключено в данном объеме газа. П о
этому реакция, протекающая с увеличением числа молекул газов, 
приводит к возрастанию давления, а реакция, протекающая с уменм
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шением числа молекул газов, — к его понижению. Помня об этом, 
вывод о влиянии давления на химическое равновесие можно сфор
мулировать так:

При увеличении давления путем сжатия системы равновесие  
сдвигается в сторону уменьшения числа молекул газов, т. е. в сто
рону понижения давления-, при уменьшении давления равновесие  
сдвигается в сторону возрастания числа м олекул газов, т. е. в сто
рону увеличения давления.

В том случае, когда реакция протекает без изменения числа 
молекул газов, равновесие не нарушается при сжатии или при рас
ширении системы. Например, в системе

II2 +  I2 2HI

равновесие не нарушается при изменении объема; выход HI не 
зависит от давления.

Н а р у ш е н и е  р а в н о в е с и я  в с л е д с т в и е  и з м е н е н и я  
т е м п е р а т у р ы .  Равновесие подавляющего большинства химиче
ских реакций сдвигается при изменении температуры. Фактором, 
который определяет направление смещения равновесия, является 
при этом знак теплового эффекта реакции. Можно показать, что 
при повышении температуры равновесие смещается в направлении  
эндотермической, а при понижении  —  в направлении экзотермиче
ской реакции.

Так, синтез аммиака представляет собой ' экзотермическую 
реакцию

N2 +  ЗН2 =  2NH3 +  92,4 кДж

Поэтому при повышении температуры равновесие в системе 
Нг—N2— N H 3 сдвигается влево — в сторону разложения аммиака, 
так как этот процесс идет с поглощением теплоты.

Наоборот, синтез оксида азота (II)  представляет собой эндотер
мическую реакцию:

N2 +  0 2 =  2NO -  180,5 кДж

Поэтому при повышении температуры равновесие в системе 
N2—0 2— N 0  сдвигается вправо — в сторону образования N 0 .

Закономерности, которые проявляются в рассмотренных при
мерах нарушения химического равновесия, представляют собою 
частные случаи общего принципа, определяющего влияние различ
ных факторов на равновесные системы. Этот принцип, известный 
под названием п р и н ц и п а  Л е  Ш а т е л ь е ,  в применении к хи^ 
мическим равновесиям можно сформулировать так:

Если на систему, находящуюся в равновесии, оказать ка* 
кое-либо воздействие, то в результате протекающих в ней 
процессов равновесие сместится в таком направлении, что 
оказанное воздействие уменьшится.
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Действительно, при введении в систему одного из веществ, уча
ствующих в реакции, равновесие смещается в сторону расхода 
этого вещества. "При повышении давления оно смещается так, что 
давление в системе снижается; при повышении температуры р ав 
новесие смещается в сторону эндотермической реакции — темпера
тура в системе падает.

Принцип Ле Ш ателье распространяется не только на химиче
ские, но и на различные физико-химические равновесия. Смещение 
равновесия при изменении условий таких процессов, как  кипение, 
кристаллизация, растьорение, происходит в соответствии с принци
пом Ле Шателье.

65. Факторы, определяющие направление протекания химиче
ских реакций. В предыдущих параграфах мы рассмотрели не
сколько примеров, показывающих, что при определенных условиях 
каж дая  химическая реакция самопроизвольно протекает в опреде
ленном направлении. Так, при низких температурах экзотермиче
ская реакция образования парообразной воды

2Н2 +  0 2 =  2Н20  +  483,6 кДж

практически нацело протекает в прямом направлении *. Но при 
высоких температурах эта реакция начинает идти в обратном на
правлении: водяной пар разлагается на водород и кислород. Во 
всех случаях в результате реакции может быть достигнуто состоя
ние устойчивого химического равновесия, но само положение рав
новесия прн разных условиях оказывается различным.

Возникает вопрос; в чем причина определенной направленности 
химических процессов, какие факторы обусловливают то или иное 
состояние химического равновесия?

Известно, что в механических системах устойчивое равновесие 
соответствует минимуму потенциальной энергии системы. Так, ш а
рик самопроизвольно скатывается из положения а на наклонной 
поверхности (рис. 69), причем его потенциальная энергия перехо
дит сначала в кинетическую энергию движения шарика как целого, 

.а затем в энергию теплового движения молекул. В положении б 
шарик находится в равновесии.

Естественно предположить, что и химические процессы должны 
самопроизвольно протекать в направлении уменьшения внутрен
ней энергии системы, т. е. в направлении, отвечающем положи
тельному тепловому эффекту реакции. Действительно, опыт пока
зывает, что при обычных условиях самопроизвольно протекают 
преимущественно экзотермические реакции.

Однако попытка объяснить направленность химических процес
сов только стремлением к минимуму внутренней энергии приводит

* В отсутствие катализатора скорость этой реакции при обычных условиях 
крайне мала. Однако при наличии катализатора (например, платинированного 
асбеста) процесс образования воды протекает с большой скоростью.
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Рис. 69. Шарик самопроизвольно скатывается из положения а  в положение б .
Рис. 70. Сосуд, состоящий из дзух частей: в части А  находится разреженный газ, в часта 

Б — вакуум.

к противоречиям с фактами. Так, уже при обычных температурах 
самопроизвольно протекают эндотермические процессы растворе
ния многих солей и некоторые эндотермические химические реак
ции. С повышением температуры все большее число реакций начи
нает самопроизвольно протекать в направлении эндотермического 
процесса; примерами таких реакций могут служить упомянутое 
выше разложение воды или протекающий при высоких температу
рах синтез оксида азо та (I I ) ;

V2 N2 +  V2O2 N 0  — 90,4 кДж

Более того, принцип стремления к минимуму внутренней энер
гии требует, чтобы все экзотермические реакции доходили до 
конца, т. е. исключает возможность обратимых реакций; однако т а 
кие реакции реально существуют.

Вспомним теперь, что среди механических систем имеются т а 
кие, поведение которых тоже нельзя описать только направлен
ностью процессов к достижению минимума потенциальной энергии. 
Это системы, состоящие из очень большого числа частиц. Н апри
мер, молекулы, входящие в состав воздуха, распределяются вокруг 
Земли в виде атмосферы многокилометровой толщины, но не п а 
дают на Землю, хотя минимуму потенциальной энергии каждой 
молекулы соответствует наиболее низкое ее положение.

Из громадного числа частиц состоят и химические системы. 
Поэтому неудивительно, что и здесь тенденция к достижению ми
нимума внутренней энергии не является единственным фактором, 
определяющим их поведение.

Д л я  того чтобы составить представление о втором факторе, 
влияющем на направление реакций, рассмотрим какой-либо само
произвольно протекающий процесс, ие сопровождающийся тепло* 
вым эффектом. Примером такого процесса может служить расши
рение разреженного газа.

Пусть в части А  сосуда, разделенного на две части (рис. 70), 
находится разреженный газ. В таком газе среднее расстояние 
между молекулами велико; при этом условии внутренняя энергия 
газа  не зависит от степени его разрежения. Вторая половина со
суда (Б) газа не содержит. Если открыть кран, соединяющий обе 
части сосуда, то газ самопроизвольно распространится по всему
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сосуду. Внутренняя энергия газа при этом не изменится; тем не 
менее, самопроизвольно произойдет именно процесс расширения 
газа, а обратный процесс — самопроизвольное сжатие газа — не 
происходит.

Причины такой направленности процесса можно понять, если 
сначала рассмотреть систему, содержащую небольшое число моле
кул. Пусть в сосуде находятся всего две молекулы, которые обо
значим 1 и 2. Равномерное распределение газа между обеими ча
стями сосуда, соответствующее определенному макросостоянию 
газа  *, может осуществиться двумя микросостояниями:

А Б 

1 2
2 1

Макросостояние, при котором весь газ сосредоточен в одной из 
частей сосуда (например, в части А ) ,  осуществляется единствен
ным микросостоянием:

А | Б
1,2 |-

Очевидно, что то или иное макросостояние системы тем более  
вероятно, чем большим числом микросостояний оно может осу
ществиться. В рассматриваемом случае (две молекулы) равномер
ное распределение газа по сосуду вдвое вероятнее, чем переход 
всего газа в часть сосуда А.

Пусть теперь в сосуде находится четыре молекулы, которые мы 
вновь пронумеруем. Переходу всего газа в часть сосуда А  по- 
прежнему соответствует единственное микросостояние:

А 1Б 

1,2,3,4 I—

М ежду тем, равномерное распределение газа между обеими 
частями сосуда может теперь осуществляться шестью различными 
микросостояниями:

А Б А Б А Б

1,2 3,4 1,4 2,3 2,4 1,3
1,3 2,4 2,3 1,4 3,4 1,2

* М а к р ос о с т о я н н е — состояние вещества, характеризующееся опреде
ленными значениями его макроскопических свойств (температура, давление, 
объем и т. д.); м и к р о с о с т о я н и е — состояние вещества, характеризующееся 
определенным состоянием каж дой частицы (молекулы, атомы). Одно и то же 
макросостояние соответствует большому числу различных микросостояний.
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Теперь, следовательно, вероятность равномерного распределен 
ния молекул газа по всему объему сосуда оказывается заметно 
более высокой, чем вероятность их перехода в одну из его частей. 
Естественно, что равномерное распределение газа будет наблю« 
даться гораздо чаще, чем полное его сосредоточение в части 
сосуда.

Если в сосуде находится шесть молекул, то переходу их в одну из частей 
сосуда (т. е. самопроизвольному сжатию газа до половины занимаемого нм 
первоначального объема), как и раньше, соответствует только одно микросо
стояние. Но равномерному распределению газа между обеими частями сосуда 
отвечает уже 20 возможных комбинаций молекул, т. е. 20 различных микро- 
состояний:

А Б А Б А Б А Б

1,2,3 4,5,6 1,3,5 2,4,6 2,3,4 1,5,6 2,5,6 1,3,4
1,2,4 3,5,6 1,3,6 2,4,5 2,3,5 1,4,6 3,4,5 1,2,6
1,2,5 3,4,6 1,4,5 2,3,6 2,3,6 1,4,5 3,4,6 1,2,5
1,2,6 3,4,5 1,4,6 2,3,5 2,4,5 1,3,6 3,5,6 1,2,4
1,3,4 2,5,6 1,5,6 2,3,4 2,4,6 1,3,5 4,5,6 1,2,3

Теперь явление самопроизвольного сжатия газа, т е. сосредоточения всех 
его молекул в одной из частей сосуда, будет наблюдаться еще реже; равномер- 
ное же распределение газа по всему сосуду становится еще более вероятным.

Таким образом, с ростом числа молекул вероятность беспоря
дочного, равномерного распределения газа в сосуде очень быстро 
возрастает, а самопроизвольное сжатие газа становится все менее 
вероятным процессом. Если мы вспомним теперь, что макроскопи
ческие количества газа содержат огромное число молекул, то ста
нет ясно, что в реальном опыте самопроизвольное сжатие газа 
представляет собой процесс практически невозможный, и что само
произвольно будет протекать обратный процесс расширения газа, 
приводящий к равномерному, беспорядочному распределению его 
молекул по всему объему сосуда.

Рассмотренное нами явление расширения газа представляет 
собой пример проявления принципа направленности процессов 
к наиболее вероятному состоянию, т. е. к состоянию, которому со
ответствует максимальная беспорядочность распределения частиц. 
Н аправление самопроизвольного протекания химических реакций  
и определяется совокупным действием двух факторов: тенденцией 
к переходу системы в состояние с наименьшей внутренней энергией  
и тенденцией к достижению наиболее вероятного состояния.

Так, в приведенном примере с воздухом тенденция к минимуму 
потенциальной энергии заставляет молекулы, входящие в состав 
воздуха, падать на Землю, а тенденция к максимальной вероятно
сти заставляет их беспорядочно распределяться в пространстве. 
В результате создается некоторое равновесное распределение
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молекул, характеризующееся более высокой их концентрацией 
у поверхности Земли и все большим разрежением по мере удале
ния от Земли.

В системах со л ь — вода минимум внутренней энергии в боль
шинстве случаев соответствует кристаллическому состоянию соли. 
Однако наиболее вероятное состояние системы достигается при 
беспорядочном распределении соли в жидкой воде. В результате 
совместного действия этих двух факторов устанавливается равно
весие, соответствующее определенной концентрации насыщенного 
раствора соли.

При химических реакциях в силу принципа направленности 
процессов к минимуму внутренней энергии атомы соединяются 
в такие молекулы, при образовании которых выделяется наиболь
шее количество энергии. В силу же принципа направленности про
цессов к наиболее вероятному состоянию протекают такие реак
ции, в ходе которых возрастает число частиц (например, реакции 
разложения молекул на атомы) или чисто возможных состояний 
атомов.

Так, в случае реакции
N2 +  ЗН2 2МН3 +  92,4 кДж

минимальной внутренней энергии системы соответствует аммиак, 
образующийся при протекании реакции до конца вправо. Однако 
наиболее вероятному состоянию системы отвечает азото-водород- 
ная смесь, образующаяся при полном разложении аммиака, ибо 
при этом в 2 раза возрастает число молекул газов. Вследствие 
действия обоих фактором в системе устанавливается равновесие, 
отвечающее определенному при данной температуре соотношению 
концентраций всех веществ.

В случае реакции
N2 +  0 2 2NO — 180,8 кД ж

минимальной внутренней энергии отвечает азото-кислородная 
смесь, образующаяся при полном разложении оксида азота. П о
скольку в ходе этой реакции число частиц не изменяется, то про
текание реакции до конца как  в прямом, так и в обратном на
правлении не увеличивает вероятности состояния системы. Не 
изменяется при этом и число возможных состояний атомов: в ис
ходных веществах каждый атом и азота, и кислорода связан 
с атомом того же элемента (молекулы N2 и 0 2), а в продукте реак
ции каждый атом связан с атомом другого элемента (молекула 
N 0 ) . Иначе обстоит дело при частичном протекании процесса в 
прямом или в обратном направлении. В результате частичного 
прохождения реакции, т. е. при сосуществовании исходных веществ 
и продуктов реакции, атомы азота и кислорода находятся в двух 
состояниях: часть их связана в молекулы N2 и 0 2, а часть — в 
молекулы N 0 , Таким образом, число возможных микросостояний
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рассматриваемой системы, а следовательно, и вероятность соот
ветствующего ее макросостояния возрастают при частичном про
текании реакции. Итак, тенденция к уменьшению внутренней 
энергии способствует протеканию данной реакции до конца в 
обратном направлении, а тенденция к увеличению вероятности со
стояния вызывает ее частичное протекание в прямом направлении. 
Вследствие одновременного действия обоих факторов часть азото
кислородной смеси при нагревании превращается в N 0  и устанав
ливается равновесие между исходными веществами и продуктом 
реакции.

Тенденция к переходу в состояние с наименьшей внутренней 
энергией проявляется при всех температурах в одинаковой сте
пени. Тенденция же к достижению наиболее вероятного состояния 
проявляется тем сильнее, чем выше температура. Поэтому при 
низких температурах в большинстве случаев практически сказы
вается только влияние первой из этих тенденций, в результате 
чего самопроизвольно протекают экзотермические процессы. По 
мере возрастания температуры равновесие в химических системах 
все больше и больше сдвигается в сторону реакций разложения или 
увеличения числа состояний атомов. При этом каждой температуре 
отвечает состояние равновесия, характеризующееся определенным 
соотношением концентраций реагирующих веществ и продуктов 
реакции.

Оба рассмотренных фактора, а такж е результат их совместного 
действия можно выразить количественно. Величины, с помощью 
которых это делается, изучаются в разделе физики — т е р м о д и 
н а м и к е  и называются т е р м о д и н а м и ч е с к и м и  в е л и ч и 
н а м и .  К ним относятся, в частности, внутренняя энергия, энталь
пия, энтропия и энергия Гиббса.

66. Термодинамические величины. Внутренняя энергия и энталь
пия. В н у т р е н н я я  э н е р г и я  У вещества (или системы) — это 
полная энергия частиц, составляющих данное вещество (см. такж е 
§ 54). Она слагается из кинетической и' потенциальной энергий 
частиц. Кинетическая энергия — это энергия поступательного, ко
лебательного и вращательного движения частиц; потенциальная 
энергия обусловлена силами притяжения и отталкивания, дей
ствующими между частицами.

"Внутренняя энергия зависит от состояния вещества. Изменение 
внутренней энергии системы AU при том или ином процессе можно 
определять. Пусть в результате какого-нибудь процесса система 
переходит из начального состояния 1 в конечное состояние 2, со
вершая при этом работу А и поглощая из внешней среды тепло
ту Q *. Ясно, что внутренняя энергия системы уменьшится на

* В термохимических уравнениях (см. § 55) положительной принято счи
тать теплоту, выделенную системой. В уравнениях термодинамики принято 
обратное условие: положительной считается теплота, поглощенная системой.
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величину А, возрастет на величину Q и в конечном состоянии бу
дет равна

U 2 =  U1 +  Q—А
где U i и Uz — внутренняя энергия системы в начальном (1) и в ко
нечном (2) состояниях. Если обозначить разность £/2 — t / t через 
AU, то уравнение можно представить в виде:

A U  =  Q - A

Это уравнение выраж ает з а к о н  с о х р а н е н и я  э н е р г и и ,  
согласно которому изменение внутренней энергии не зависит от 
способа проведения процесса, а определяется только начальным и 
конечным состояниями системы. Однако какая часть энергии пой
дет на совершение работы, а какая превратится в теплоту — зави
сит от способа проведения процесса: соотношение между работой 
и теплотой может быть различным. В частности, если в ходе про
цесса не производятся никакой работы, в том числе работы рас
ширения против внешнего давления, т. е., если объем системы не 
изменяется, то

А и =  Qa

где Qv — теплота, поглощенная системой в условиях постоянного 
объема.

Последнее уравнение дает возможность определять изменение 
внутренней энергии при различных процессах. Например, в случае 
нагревания вещества при постоянном объеме изменение внутрен
ней энергии определяется по теплоемкости этого вещества:

AU  =  Q v — п С и АТ

Здесь Cv — молярная теплоемкость вещества при постоянном 
объеме; п — количество вещества; ДГ — разность между конечной 
и начальной температурами.

В случае химической реакции, протекающей без изменения  
объема системы, изменение внутренней энергии равно взятому 
с обратным знаком тепловому эффекту этой реакции.

Э н т а л ь п и я .  Однако чаще в химии приходится иметь дело 
с процессами, протекающими при постоянном давлении. При этом 
удобно пользоваться величиной э н т а л ь п и и  Н, определяемой 
соотношением:

Н =  U  +  P V

При постоянном давлении и при условии, что в ходе процесса 
совершается только работа расширения (А  =  PAV)  *

АЯ =  At/+  РАК
или

A U  =  А Н  — Р  A V

* Работа (Л) против силы внешнего давления равна величине этой силы 
( П .  умноженной на путь (А /), т. е. А =  FAt .  Но сила равна давлению (Я), 
(умноженному на ту площадь ( 5 ) ,  на которую оно действует: F  =  P S ,  откуда 
А  — P S A I  или А  =  PAV.
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Сравнивая последнее уравнение с уравнением внутренней энер
гии

Д[/ =  Q — Л 

видим, что при указанных условиях
AH =  QP

где Qp — теплота, поглощенная системой при постоянном д а в 
лении.

Последнее уравнение дает возможность определять изменение 
энтальпии при различных процессах. Такие определения анало
гичны определениям внутренней энергии, с той разницей, что все 
измерения должны проводиться в условиях постоянного давления. 
Так, при нагревании вещества изменение его энтальпии опреде
ляется по теплоемкости этого вещества при постоянном давлении

h H  = Q P =  nCp S T

где п — количество вещества; Ср — молярная теплоемкость веще
ства при постоянном давлении.

При изменениях агрегатного состояния вещества и при алло
тропных переходах изменение энтальпии равно по величине, но 
обратно по знаку теплоте соответствующего превращения (плавле
ние, кипение, превращение из одной модификации в другую). Н а 
конец, в случае химической реакции изменение энтальпии равно  
взятому с обратным знаком тепловому эффекту реакции, прове- 
денной при постоянной температуре и постоянном давлении.

Энтальпия, как и внутренняя энергия, характеризует энергетическое состоя
ние вещества, но включает энергию, затрачиваемую на преодоление внешнего 
давления, т. е. на работу расширения. П одобно внутренней энергии, энтальпия 
определяется состоянием системы и не зависит от того, каким путем это со
стояние достигнуто. В случае газов различие м еж ду Д/У и ДН  в ходе того или 
иного процесса может быть значительным. В случае систем, не содержащ их  
газов, изменения внутренней энергии и энтальпии, сопровождающие процесс, 
близки друг к другу. Это объясняется тем, что изменения объема (AV') при 
процессах, претерпеваемых веществами в конденсированных (т. е. в твердом  
или в жидком) состояниях, обычно очень невелики, и величина P k V  мала 
В сравнении с ДЯ.

67. Термодинамические величины. Энтропия и энергия Гиббса.
К ак  уже говорилось в § 65, макросостояние системы тем более 
вероятно, чем большим числом микросостояний оно может осуще
ствиться. Обычно число микросост*ояний, отвечающих тому или 
иному макросостоянию системы, очень велико. Это связано с тем, 
что в макроскопических количествах вещества число частиц колос
сально велико, а их положения и скорости при обычных темпера
турах чрезвычайно разнообразны.

Характеризовать в этом смысле состояние системы оказалось 
удобнее не самой вероятностью осуществления данного макросос
тояния, а величиной, пропорциональной ее логарифму. Эта вели
чина называется энтропией, Э н т р о п и я  (S) связана с числом
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(W)  равновероятных микроскопических состояний, которыми 
можно реализовать данное макроскопическое состояние системы, 
уравнением

S  =  k lg  W

где k —  коэффициент пропорциональности.
Наименьшую энтропию имеют идеально правильно построенные 

кристаллы при абсолютном нуле. Энтропия кристалла, в струк
туре которого имеются какие-либо неправильности, уже при абсо
лютном нуле несколько больше, так как нарушения идеальности 
могут реализоваться не единственным способом. С повышением 
температуры энтропия всегда возрастает, так как возрастает ин
тенсивность движения частиц, а следовательно, растет число спо
собов их расположения. Возрастает она также при превращении 
вещества из кристаллического состояния в жидкое и, в особенно
сти, при переходе из жидкого состояния в газообразное. И зм е
няется энтропия и при протекании химических процессов. Эти 
изменения обычно особенно велики в случае реакций, приводящих 
к изменению числа молекул газов: увеличение числа газовых мо
лекул приводит к возрастанию энтропии, уменьшение — к ее по
нижению.

Подобно внутренней энергии и энтальпии, энтропия зависит 
только от состояния системы. Но, в отличие от этих двух функций, 
связь изменения энтропии с теплотой зависит от способа проведе
ния процесса — от его скорости.

К ак уже говорилось, в ходе того или иного процесса соотноше
ние между теплотой и производимой работой может быть различ
ным. Только разность этих величин, равная изменению внутрен
ней энергии системы, не зависит от способа осуществления п р о 
цесса. При быстром его проведении работа бывает малой, а при 
медленном она возрастает. При бесконечно медленном осуществле
нии процесса — при проведении его бесконечно малыми шагами от 
одного состояния равновесия к следующему, бесконечно близкому 
к предыдущему, — работа принимает максимально возможное 
значение. Такое проведение процесса называется т е р м о д и н а 
м и ч е с к и  о б р а т и м ы м ,  или просто обратимым *.

В ряде случаев к обратимому проведению процесса можно 
приблизиться в экспериментальных условиях с высокой точностью. 
В лаборатории можно практически обратимо проводить окисли
тельно-восстановительные реакции в гальванических элементах 
,(см. § 98), плавление твердого тела, испарение жидкости.

Если процесс проводится обратимо и при постоянной темпера
туре (изотермически), то изменение энтропии связано с погло

* Термодинамическую обратимость как способ проведения процесса не сле
дует путать с химической обратимостью способностью реакции протекать и 
в прямом, и в обратном направлении.
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щаемой теплотой уравнением
AS =  Qo6p/T

где Q06p — количество теплоты, поглощенной системой в изотерми
ческом обратимом процессе; Т — абсолютная температура.

С помощью этого уравнения можно определить, например, из
менение энтропии при плавлении и кипении веществ.

П оследите уравнение показывает, что при поглощении некоторого количе
ства теплоты энтропия системы возрастает тем сильнее, чем ниже температура, 
прн которой поглощается теплота. Это можно пояснить следующим образом. 
П одведем одно и то ж е количество теплоты к двум одинаковым порциям дан
ного вещества. При этом пусть одна из порций находится при низкой темпера
туре, например 1 К, а другая — при высокой температуре, например 1000 К. 
Ясно, что относительное возрастание скорости движения частиц и увеличение 
степени их неупорядоченности, а следовательно, и возрастание энтропии в пер
вом случае будет больше, чем во втором.

Энтропия имеет размерность энергии, деленной на температу
ру; выражаю т ее обычно в Д ж /К .

К ак  показывается в термодинамике, можно ввести такие функ
ции, которые отражают влияние на направление протекания про
цесса как тенденции к уменьшению внутренней энергии, так  и тен
денции к достижению наиболее вероятного состояния системы. 
З н ак  изменения подобной функции при той или иной реакции 
может служить критерие?л возможности самопроизвольного проте
кания реакции. Д ля  изотермических реакций, протекающих при 
постоянном давлении, такой функцией является э н е р г и я  Г и б б 
с а  * G, называемая также и з о б а р н о  - и з о т е р м и ч е с к и м  
п о т е н ц и а л о м ,  и з о б а р н ы м  п о т е н ц и а л о м  или с в о 
б о д н о й  э н е р г и е й  п р и  п о с т о я н н о м  д а в л е н и и .

Энергия Гиббса связана с энтальпией, энтропией и температу
рой соотношением:

G =  Н  -  T S

Если реакция осуществляется при постоянных давлении и тем
пературе (такой процесс называется и з о б а р н о - и з о т е р м и 
ч е с к и м ) ,  то изменение энергии Гиббса при реакции будет равно:

АС =  А / /  -  TAS

При обратимом и изотермическом проведении процесса AG 
равно по абсолютной величине, но обратно по знаку максималь
ной полезной работе, которую система производит в данном про
цессе:

ДО =  ^мэкс

Полезной работой называется вся производимая в ходе про
цесса работа за вычетом работы расширения РАУ.

* Д  ж  о з а й я У и л л а р д  Г и б б с  (1839— 1 9 0 3 )— выдающийся американ
ский ф и з и к ,  один из основателей химической термодинамики и статистической 
Физпга.
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Можно показать, что в условиях  постоянства температуры и 
давления реакции протекают самопроизвольно в сторону умень
шения энергии Гиббса. Поскольку AG равно по величине, но об
ратно по знаку максимальной полезной работе процесса, то 
сказанное можно сформулировать иначе: самопроизвольно могут 
протекать только те реакции, за счет энергии которых можно со
вершать полезную работу.

Д л я  грубой оценки того, в каком направлении может протекать 
та или иная реакция при низких и при высоких температурах, 
можно воспользоваться приближенными уравнениями для измене
ния энергии Гиббса. При низких температурах множитель Т  мал и 
абсолютное значение произведения Т A S  тоже мало. В этом случае 
для реакций, имеющих значительный тепловой эффект, |А Я |^ >

|Г А 5 | .  Тогда в выражении
АО =  A tf  -  Г AS 

вторым членом можно пренебречь. При этом получим
AG «  А И

При достаточно высоких температурах (множитель Т велик) 
имеем обратное соотношение:

| А Я  | « | Т AS |

Пренебрегая теперь первым членом в выражении энергии Гибб
са, получим

АО «  — Т  AS

Эти приближенные равенства показывают, что при низких тем
пературах критерием направления самопроизвольного протекания 
реакции в первом приближении может служить знак теплового 
эффекта реакции, а при высоких — знак изменения энтропии. Это 
означает, что при низких температурах самопроизвольно протекать 
могут экзотермические реакции, а при высоких — реакции, сопро
вождающиеся увеличением энтропии.

К сказанному необходимо добавить, что отрицательное значе
ние AG той или иной реакции указывает именно только на возмож
ность ее протекания. В действительности реакция может при этом 
и не наблюдаться. Дело в том, что скорость ее может быть малой; 
тогда, несмотря на соблюдение условия AG <  0, реакция практи
чески не будет протекать. В этих случаях для увеличения скорости 
реакции необходимо подобрать катализатор. Такое положение осо
бенно часто наблюдается при низких температурах.

68. Стандартные термодинамические величины. Химико-термо
динамические расчеты. Величина изменения энергии Гиббса при 
реакции зависит от температуры, а также от природы и концен
трации взятых и получающихся веществ. Д л я  удобства сопостав
ления различных реакций принято сравнивать значения AG при 
с т а н д а р т н ы х  у с л о в и я х ,  т. е. при одинаковых концентра
циях веществ (чистое состояние для индивидуальных веществ;
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концентрация, равная 1 моль в 1000 г растворителя, для растворов; 
парциальное давление, равное нормальному атмосферному д авле
нию, для газов). Состояние вещества, находящегося в стандартных 
условиях, называется с т а н д а р т н ы м  с о с т о я н и е м .

Термодинамические величины, характеризующие вещество в его 
стандартном состоянии, называются с т а н д а р т н ы м и  в е л и 
ч и н а м и .  Изменения термодинамических величин при реакции, в 
ходе которой исходные вещества в стандартном состоянии превра
щаются в продукты реакции, такж е находящиеся в стандартном 
состоянии, называются с т а н д а р т н ы м и  и з м е н е н и я м и  со
ответствующих величин. Стандартные величины и их изменения 
принято обозначать с помощью знака «о».  Например, стандарт
ная энтропия обозначается символом S°, стандартное изменение 
энтальпии — АН°, стандартное изменение энергии Гиббса-— AG0.

Стандартное изменение энергии Гиббса реакции связано с кон
стантой равновесия реакции уравнением:

АС° =  — 2 ,3R T  lg  К

' При подстановке значения R =  8,314 Д ж /(м о л ь -К )  величина 
ДС° выразится формулой

До 0 =  -  2,3 • 8,3147" lg  К  =  —  19,15Г lg  К  Д ж /м о л ь
ИЛИ

А С 0  =  -  0,01915? lg  К  к Д ж /м о л ь

г Это уравнение дает возможность, зная AG°, вычислять кон
станту равновесия и, наоборот, по экспериментально найденному 
значению константы равновесия определять AG° реакции. Оно 
справедливо для любой температуры, но чаще применяется для 
25 °С (298 К );  эта температура принимается в качестве стандарт
ной. Температура указывается при этом нижним индексом

АС ° 9 3  =  -  0,01915 • 298 lg  /С2 9 8  к Д ж /м о л ь
ИЛИ

A G 2SS =  —  5 >71 ^298  КДЖ /М ОЛЬ

При вычислении стандартных изменений энтальпии и энергии 
Гиббса реакций обычно используют стандартные энтальпии и энер
гии Гиббса образования веществ. Эти величины представляют со
бой АЯ° и AG° реакций образования данного вещества из простых 
при стандартных условиях. При этом, если элемент образует не
сколько простых веществ, то берется наиболее устойчивое из них 
(при данных условиях). Энтальпия образования и энергия Гиббса 
образования наиболее устойчивых простых веществ принимаются 
равными нулю.

Согласно закону Гесса, стандартное изменение энтальпии реак
ции  (сокращенно: стандартная энтальпия реакции) равно сумме 
стандартных энтальпий образования продуктов реакции за вычетом
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суммы стандартных энтальпий образования исходных веществ. 
Аналогично стандартное изменение энергии Гиббса реакции  (со- 
кращенно: стандартная энергия Гиббса реакции) равно сумме 
стандартных энергий Гиббса образования продуктов реакции за  
вычетом суммы стандартных энергий Гиббса образования исход
ных веществ. При этом все суммирования производятся с учетом 
числа молей участвующих в реакции веществ в соответствии с ее 
уравнением.

Т а б л и ц а  7. Стандартная энтальпия образования и стандартная энергия 
Гиббса образования некоторых веществ при 298 К (25 °С)
С о кращ ен н ы е о б о зн а ч е н и я  а гр е га т н о го  со с то я н и я  в ещ е ств : 
г — га зо о б р а зн о е , ж  — ж и д к о е , к  — к р и стал л и ч еск о е .

Вещество Л Н °обр-
к Д ж /м о л ь

Д С "о б р ’
к Д ж /м о л ь

В ещ ество
к Д ж /м о л ь

Л С °обр-
к Д ж /м о л ь

A l 2 O s (корунд) — 1676 — 1582 Н В г ( г ) - 3 4 ,1 —51,2
С Н 4  (г) - 7 4 , 9 —50,8 HI (г) + 2 6 ,6 +  1 ,8
С 2 Н 2  (г) + 226 ,8 + 2 0 8 ,4 Н 20  (г) —241,8 —228,6
С 2 Н 4  (г) + 5 2 ,3 + 6 8 , 2 Н 2 0  (ж) —285,8 - 2 3 7 ,2со (г) - 1 1 0 ,5 — 137,1 H2S (г) —20,9 —33,6
СОз (г) —393,5 —394,4 M gO (к) —601,8 —569,6
С аО  (к) —635,5 —604,2 NH 3  (г) —46,2 - 1 6 , 7
С Ю 2  (г) +  105 +  122,3 NH4CI (к) - 3 1 4 ,2 — 203,2
С120  (г) + 7 5 ,7 + 9 3 ,4 N 0  (г) + 9 0 ,2 + 8 6 , 6

С12 0 7  (ж) + 251 N 0 2  (г) + 3 3 + 5 1 ,5
С г 2 0 3  (к) — 1141 — 1059 N 20  (г) + 8 2 ,0 +  104,1
СиО (к) — 162,0 — 129,4 O F 2  (г) +25,1 + 4 2 ,5
FeO  (к) —264,8 —244,3 S 0 2  (г) —296,9 - 3 0 0 ,2
F e 2 O s (к) —822,2 —740,3 S 0 3 (г) - 3 9 5 ,8 —371,2
H F  (г) —270,7 —272,8 S i 0 2 (а-кварц) —910,9 —856,7
НС1 (г) —91,8 —94,8

В табл. 7 приведены значения стандартных энтальпий и энер
гий Гиббса образования некоторых веществ при 25 °С (298 К)«. 
Более полные данные этого рода можно найти в справочниках, 
например, в «Кратком справочнике физико-химических величин» 
под редакцией А. А. Р авделя  и А. М. Пономаревой (издание вось
мое, 1983 г.) *.

* В этом и в некоторых других  справочниках приводятся значения стан
дартной энтальпии образования ( Д # ойр)  и стандартной энтропии (5°) веществ. 

Д л я  вычисления стандартной энергии Гиббса образования ( д С ° бр)  вещества 

следует предварительно вычислить стандартную энтропию образования  ( Д 5 ° б0)  
вещества, а затем воспользоваться формулой

ДОобр =  д ^о б р  ~  Т  Д 5 обр
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П р и м е р  1.  Вычислить АЯ^дд, тепловой эф фект  при 298 К  и постоянном 

давлении и ДО°98 реакции:

F e 20 3 +  2A1 =  A !20 3 - j - 2 F e

В ы ч и слен и е  АЯ°98 и теплового эффекта реакции.  Находим в табл. 7 

A ff° 6pFe.;0 3 (—822,2 кД ж /моль)  и А120 3 (— 1676 кД ж /м оль)  при 298 К  и про
изводим алгебраическое суммирование:

Д я ° эз =  — 1676 — (—822,2) =  — 853,8 к Д ж

Поскольку  изменение энтальпии реакции равно по величине, но обратно 
по зн ак у  ее тепловому эф фекту при постоянных температуре и давлении 
(см. стр. 189), то термохимическое уравнение ракции запишется следующим 
образом:

F e 20 3 +  2А1 =  А!20 3 +  2 F e  + 8 5 3 ,8  к Д ж

При низких температурах знак  изменения энтальпии реакции м ож ет  слу
ж ить  для  ориентировочного определения возмож ного направления реакции. 
Полученное д л я  рассматриваемой реакции отрицательное значение АН  у к азы 
вает  на возможность ее самопроизвольного протекания при достаточно низких 
температурах;  при этом большое абсолютное значение АН° позволяет с до ста 
точной вероятностью предполагать, что в условиях, ле очень сильно отличаю
щихся от стандартных, эта реакция т о ж е  мож ет  протекать в прямом н аправ 
лении.

В ы ч и сл ен и е  Д 0 298 реакции .  Находим в табл. 7 AOoSpF e 20 3 ( —740,3 к Д ж /м о л ь )  
и А120 з (— 1582 кД ж /м оль )  при 298 К  и производим суммирование:

А 0 °93 =  -  1582 — (—740,3) =  -  831,7 к Д ж

Полученное отрицательное значение А 0 298 подтверждает  вывод, сделан

ный на основе оценки Д # 298 реакции. Близость найденных значений Д # 298 и

AO^gg связана, в частности, с тем, что при протекании рассматриваемой реак 
ции не меняется число молекул газов  (в нашем примере ни исходные вещества, 
ни продукты реакции не являются газам и) .  При изменении ж е  числа молекул 
Газов м ож ет  существенно изменяться энтропия системы (переход в г азооб
разное  состояние сопровождается сильным возрастанием молекулярного беспо
р ядк а !) ,  вследствие чего значения АН° и А0 °  могут не только заметно разли 
чаться по величине, но д аж е  иметь разные знаки (см. пример 2). П оэтом у 
в подобных случаях знак  А # 298 не м ож ет  служить определенным критерием 
направления самопроизвольного протекания реакции.

Больш ое абсолютное значение Д 0 298, найденное для  рассматриваемой ре
акции, позволяет с достаточной вероятностью говорить о возможности проте
кания этой реакции в прямом направлении не только при стандартной тем пера
туре  (25 °С), но и при других температурах. В случае малых абсолютных з н а 
чений AOggg, а так ж е  для реакций, протекающих с изменением числа молекул 
уазов, такого заключения делать нельзя; в подобных случаях нужно знать  з а 
висимость А0 °  от температуры.

П р и м е р  2 .  Вычислить Д Я 298, тепловой эффект  при 298 К  и постоянном 
давлении н Д 0 298 реакции:

СиО +  С =  С и +  СО
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Вычисление  АН°т  реакции .  Находим в табл. 7 Д Я ° брСиО (— 162,0 к Д ж /м о л ь )  
п СО (— 110,5 кД ж /моль)  при 298 К  н производим суммирование:

Д / 4 8 =  - 1 Ю . 5 - ( - 1 6 2 , 0 )  =  51,5 к Д ж

Таким образом

СиО +  С =  Си +  СО —51,5 к Д ж

Полученное значение Л# ° 9 8  положительно, но мало по абсолютной вели
чине. Поэтому оно не может служить критерием направления протекания ре
акции д а ж е  при невысоких температурах, тем более, что в рассматриваемом 
случае в результате реакции изменяется число молекул газов.

В ычисление  &Gm  реакции .  Находим в табл. 7 AGo6p СиО (— 129,4 к Д ж /м о л ь )  
и СО (— 137,1 кДж /моль)  при 298 К  и производим суммирование:

А°°о.з =  -  137,1 -  ( - 1 2 9 ,4 )  =  -  7,7 к Д ж

О
Полученное значение AG2g8 т о ж е  мало по абсолютной величине, по отри

цательно. Оно указывает на возможность протекания реакции в прямом на
правлении при стандартных условиях, по не дает  оснований дл я  выводов о ее 
направлении при условиях, отличающихся от стандартных.

В данном примере разные знаки Д # 298 и AG298 объясняются возрастанием 
в ходе реакции числа молекул газов и связанным с этим увеличением энтропии. 
Именно поэтому оказывается возможным самопроизвольное протекание эндо
термической реакции восстановления меди.

П р им ер  3. Вычислить константу равновесия реакции:

N H 3 +  HCl =  NH 4C1

П реж де  всего определим AG298 реакции. Д л я  этого находим в табл. 7 

ДО°98 NH3 (— 16,7 к Д ж /м о л ь ) ,  HCI (—94,8 к Д ж /м оль )  и N H 4C1 
(—203,2 кД ж /м оль)  при 298 К и производим суммирование:

Д 0 2 9 з =  ~  2°3,2 -  ( - 1 6 , 7  -  94,8) =  -  91,7 к Д ж

Теперь найденное значение Д б 298 подставляем в уравнение (см. стр. 193),

ДО°м =  -5 ,7 1  lg К298
Получаем:

- 9 1 , 7 =  - 5 , 7 1  lg Кгоъ
Отсюда

lg  /С2Э8 «  16
т. е.

^293 =  -{щу|нсТТ ^  1010

Большое значение найденной нами константы показывает, что при стан
дартной температуре равновесие

NH 3 +  H C I NH4CI

сильно смещено вправо; иначе говоря, при 25 СС хлорид аммония — устойчивое 
соединение.
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Г л а в а  ВОДА,
VII РАСТВОРЫ

ВОДА

69. Вода в природе. В о д а — ■весьма распространенное на Земле 
вещество. Почти 3Д  поверхности земного шара покрыты водой, 
образующей океаны, моря, реки и озера. Много воды находится 
в газообразном состоянии в виде паров в атмосфере; в виде 
огромных масс снега и льда лежит она круглый год на вершинах 
высоких гор и в полярных странах. В недрах земли такж е нахо
дится вода, пропитывающая почву и горные породы.

Природная вода не бывает совершенно чистой. Наиболее чи
стой является дождевая вода, но и она содержит незначительные 
количества различных примесей, которые захватывает из воздуха.

Количество примесей в пресных водах обычно лежит в преде
лах  от 0,01 до 0,1 % (масс.). Морская вода содержит 3,5 % (масс.) 
растворенных веществ, главную массу которых составляет хлорид 
натрия (поваренная соль).

Вода, содержащ ая значительное количество солей кальция и 
магния, называется ж е с т к о й  в отличие от м я г к о й  воды, на
пример дождевой. Ж есткая вода дает мало пены с мылом, а на 
стенках котлов образует накипь. Подробнее о жесткости воды 
см. § 212.

Чтобы освободить природную воду от взвешенных в ней частиц, 
ее фильтруют сквозь слой пористого вещества, например, углй, 
обожженной глины и т. п. При фильтровании больших количеств 
воды пользуются фильтрами из песка и гравия. Фильтры задер
живают такж е большую часть бактерий. Кроме того, для обезза
раж ивания питьевой воды ее хлорируют; для полной стерилизации 
воды требуется не более 0,7 г хлора на 1 т воды.

Фильтрованием можно удалить из воды только нерастворимые 
примеси. Растворенные вещества удаляю т из нее путем перегонки 
(дистилляции) или ионного обмена (см. § 212).

Вода имеет очень большое значение в жизни растений, живот
ных и человека. Согласно современным представлениям, само 
происхождение жизни связывается с морем. Во всяком организме 
вода представляет собой среду, в которой протекают химические 
процессы, обеспечивающие жизнедеятельность организма; кроме 
того, она сама принимает участие в целом ряде биохимических 
реакций.

70. Физические свойства воды. Чистая вода представляет собой 
бесцветную прозрачную жидкость. Плотность воды при переходе 
ее из твердого состояния в жидкое не уменьшается, как почти 
у всех других веществ, а возрастает. При нагревании воды от 0 
до 4 °С плотность ее также увеличивается. При 4 °С вода имеет.
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максимальную плотность, и лишь при дальнейшем нагревании ее 
плотность уменьшается.

Если бы при понижении температуры и при переходе из жид- 
кого состояния в твердое плотность воды изменялась так  же, как 
это происходит у подавляющего большинства веществ, то при при
ближении зимы поверхностные слои природных вод охлаждались 
бы до О °С и опускались на дно, освобождая место более теплым 
слоям, и так  продолжалось бы до тех пор, пока вся масса водоема 
не приобрела бы температуру О °С. Д алее вода начинала бы 
замерзать, образующиеся льдины погружались бы на дно и водоем 
промерзал бы на всю его глубину. При этом многие формы жизни 
в воде были бы невозможны. Но так как наибольшей плотности 
вода достигает при 4°С, то перемещение ее слоев, вызываемое 
охлаждением, заканчивается при достижении этой температуры, 
При дальнейшем понижении температуры охлажденный слой, об
ладающий меньшей плотностью, остается на поверхности, зам ер
зает и тем самым защ ищ ает лежащ ие ниже слои от дальнейшего 
охлаждения и замерзания.

Большое значение в жизни природы имеет и тот факт, что вода 
обладает аномально высокой теплоемкостью [4,18 Д ж / ( г - К ) ]  *« 
Поэтому в ночное время, а такж е при переходе от лета к эиме 
вода остывает медленно, а днем или при переходе от зимы к лету 
так  ж е медленно нагревается, являясь таким образом, регулято
ром температуры на земном шаре.

В связи с тем, что при плавлении льда объем, занимаемый 
водой, уменьшается, давление понижает температуру плавления 
льда. Это вытекает из принципа Л е Шателье. Действительно, пусть 
лед и жидкая вода находятся в равновесии при О °С. При увеличе
нии давления равновесие, согласно принципу Л е Ш ателье, сме
стится в сторону образования той фазы, которая при той же темпе
ратуре занимает меньший объем. Этой фазой является в данном 
случае жидкость. Таким образом, возрастание давления при О °С 
вызывает превращение льда в жидкость, а это и означает, что тем
пература плавления льда снижается.

Молекула воды имеет угловое строение; входящие в ее состав 
ядра образуют равнобедренный треугольник, в основании которого 
находятся два протона, а в вершине — ядро атома кислорода. 
Межъядерные расстояния О— Н близки к 0,1 нм, расстояние ме
жду ядрами атомов водорода равно примерно 0,15 нм. Из восьми 
электронов, составляющих внешний электронный слой атома кис
лорода в молекуле воды

I I : О : Н

* Укажем для сравнения значения удельной теплоемкости некоторых Re-, 
ществ [Д ж /(г -К ) ] :  песок 0,79, известняк 0,88, хлорид натрия 0,88, глицерин 2,43г 
этиловый спирт 2,85,
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Рис. 71. Схема строения молекулы воды.

две электронные пары образуют 
ковалентные связи О— Н, а ос
тальные четыре электрона пред
ставляют собой две неподелен- 
ных электронных пары.

К ак уже указывалось на стр. 132, атом кислорода в молекуле 
воды находится в состоянии 5р3-гибридизации. Поэтому валентный 
угол Н О Н  (104,3°) близок к тетраэдрическому (109,5°). Электро
ны, образующие связи О—Н, смещены к более электроотрицатель
ному атому кислорода. В результате атомы водорода приобретают 
эффективные положительные заряды, так что на этих атомах соз
даются два положительных полюса. Центры отрицательных зар я 
дов неподеленных электронных пар атома кислорода, находящиеся 
на гибридных 5р3-орбиталях, смещены относительно ядра атома и 
создают два отрицательных полюса (рис. 71).

М олекулярная масса парообразной воды равна 18 и отвечает 
ее простейшей формуле. Однако молекулярная масса жидкой воды, 
определяемая путем изучения ее растворов в других растворите
лях (см. § 80), оказывается более высокой. Это свидетельствует 
о том, что в жидкой воде происходит ассоциация молекул, т. е, 
соединение их в более сложные агрегаты. Такой вывод подтвер
ждается и аномально высокими значениями температур плавления 
и кипения воды (см. рис. 57 на стр. 148). Как уже говорилось 
в § 47, ассоциация молекул воды вызвана образованием между 
ними водородных связей.

В твердой воде (лед) атом кислорода каждой молекулы уча
ствует в образовании двух водородных связей с соседними моле
кулами воды согласно схеме

V  V
’** Чн ^9 •X, _.н н._ .

/ ° \  / ° \

в которой водородные связи показаны пунктиром. Схема объем
ной структуры льда изображена на рис. 72. Образование водо
родных связей приводит к такому расположению молекул воды, 
при котором они соприкасаются друг с другом своими разноимен
ными полюсами. Молекулы образуют слои, причем каж дая из них 
связана с тремя молекулами, принадлежащими к тому же слою, 
и с одной — из соседнего слоя. Структура льда принадлежит к
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наименее плотным структурам, в ней существуют пустоты, р аз
меры которых несколько превышают размеры молекулы Н 20 .

При плавлении льда его структура разрушается. Но и в ж ид
кой воде сохраняются водородные связи между молекулами: обра
зуются ассоциаты — как бы обломки структуры льда, — состоящие 
из большего или меньшего числа молекул воды. Однако в отличие 
от льда каждый ассоциат существует очень короткое время: по
стоянно происходит разрушение одних и образование других агре
гатов. В пустотах таких «ледяных» агрегатов могут размещаться 
одиночные молекулы воды; при этом упаковка молекул воды ста
новится более плотной. Именно поэтому при плавлении льда объем, 
занимаемый водой, уменьшается, а ее плотность возрастает.

По мере нагревания воды обломков структуры льда в ней ста
новится все меньше, что приводит к дальнейшему повышению 
плотности воды. В интервале температур от 0 до 4 °С этот эффект 
преобладает над тепловым расширением, так что плотность воды 
продолжает возрастать. Однако при нагревании выше 4 °С преоб
ладает  влияние усиления теплового движения молекул и плотность 
воды уменьшается. Поэтому при 4°С вода обладает максимальной 
плотностью.

При нагревании воды часть теплоты затрачивается на разрыв 
водородных связей (энергия разрыва водородной связи в воде 
составляет примерно 25 к Д ж /м о л ь ) .  Этим объясняется высокая 
теплоемкость воды.

Водородные связи между молекулами воды полностью разры 
ваются только при переходе воды в пар.

71. Д иаграмма состояния воды. Д и а г р а м м а  с о с т о я н и я  
(или ф а з о в а я  д и а г р а м м а )  представляет собой графическое 
изображение зависимости между величинами, характеризующими 
состояние системы, и фазовыми превращениями в системе (пере
ход из твердого состояния в жидкое, из жидкого в газообразное

Рис. 73. Диаграмма состояния воды в области невысоких давлений.
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Рис. 74. Цилиндр с водой, находящейся в равновесии с водяным паром.

и т. д.). Д иаграммы состояния широко применяют
ся в химии. Д ля  однокомпонентных систем обычно 
используются диаграммы состояния, показываю
щие зависимость фазовых превращений от темпе
ратуры и давления; они называются д и а г р а м 
м а м и  с о с т о я н и я  в к о о р д и н а т а х  Р  — Т.

На рис. 73 приведена в схематической форме 
(без строгого соблюдения масштаба) диаграмма 
состояния воды. Любой точке на диаграмме отвечают определен
ные значения температуры и давления.

Д иаграмма показывает те состояния воды, которые термодина
мически устойчивы при определенных значениях температуры и 
давления. Она состоит из трех кривых, разграничивающих все 
возможные температуры и давления на три области, отвечающие 
льду, жидкости и пару.

Рассмотрим каждую из кривых более подробно. Начнем с кри
вой О А (рис. 73), отделяющей область пара от области жидкого 
состояния. Представим себе цилиндр, из которого удален воздух, 
после чего в него введено некоторое количество чистой, свободной 
от растворенных веществ, в том числе от газов, воды; цилиндр 
снабжен поршнем, который закреплен в некотором положении 
(рис. 74). Через некоторое время часть воды испарится и над ее 
поверхностью будет находиться насыщенный пар. Можно измерить 
его давление и убедиться в том, что оно не изменяется с течением 
времени и не зависит от положения поршня. Если увеличить тем
пературу всей системы и вновь измерить давление насыщенного 
пара, то окажется, что оно возросло. Повторяя такие измерения 
при различных температурах, найдем зависимость давления н а
сыщенного водяного пара от температуры. Кривая ОА  представ
ляет собой график этой зависимости: точки кривой показывают те 
пары значений температуры и давления, при которых ж идкая вода 
и водяной пар находятся в равновесии друг с другом — сосуще
ствуют. Кривая О А называется кривой равновесия жидкость — пар 
или к р и в о й  к и п е н и я .  В табл. 8 (стр. 202) приведены значения 
давления насыщенного водяного пара при нескольких темпера
турах.

Попытаемся осуществить в цилиндре давление, отличное от 
равновесного, например, меньшее, чем равновесное. Д ля  этого осво
бодим поршень и поднимем его. В первый момент давление в ци
линдре, действительно, упадет, но вскоре равновесие восстановится: 
испарится добавочно некоторое количество воды и давление вновь 
достигнет равновесного значения. Только тогда, когда вся вода 
испарится, можно осуществить давление, меньшее, чем равновес
ное. Отсюда следует, что точкам, лежащим на диаграмме состоя
ния ниже или правее кривой О А, отвечает область пара. Если
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Т а б л и ц а  8. Давление насыщенного водяного пара при различных 
температурах

Т е м п е р а т у р а ,
“С

Д а в л е н и е  н а с ы щ е н н о г о  п а р а
Т е м п е р а т у р а ,

“С

Д а в л е н и е  н а с ы щ е н н о г о  п а р а

к П а м м  рт. ст . к П а м м  рт. ст.

0 0,61 4,6 50 12,3 92,5
10 1,23 9,2 60 19,9 149
2 0 2,34 17,5 70 31,2 234
30 4,24 31,8 80 47,4 355
40 7,37 55,3 100 101,3 760

пытаться создать давление, превышающее равновесное, то этого 
можно достичь, лишь опустив поршень до поверхности воды. Иначе 
говоря, точкам диаграммы, лежащ им выше или левее кривой О А, 
отвечает область жидкого состояния.

Д о каких пор простираются влево области жидкого и парооб
разного состояния? Наметим по одной точке в обеих областях и 
будем двигаться от них горизонтально влево. Этому движению 
точек на диаграмме отвечает охлаждение жидкости или пара при 
постоянном давлении. Известно, что если охлаждать воду при нор
мальном атмосферном давлении, то при достижении 0 °С вода 
начнет замерзать. Проводя аналогичные опыты при других д авле
ниях, придем к кривой ОС, отделяющей область жидкой воды от 
области льда. Эта кривая — кривая равновесия твердое состоя
ние — жидкость, или к р и в а я  п л а в л е н и я ,  — показывает те 
пары значений температуры и давления, при которых лед и ж ид
кая вода находятся в равновесии.

Двигаясь по горизонтали влево в области пара (в нижней 
части диаграммы), аналогичным образом придем к кривой ОВ. 
Это — кривая равновесия твердое состояние — пар, или к р и в а я  
с у б л и м а ц и и .  Ей отвечают те пары значений температуры и 
давления, при которых в равновесии находятся лед и водяной 
пар.

Все три кривые пересекаются в точке О. Координаты этой точ
к и — это единственная пара значений температуры и давления, 
при которых в равновесии могут находиться все три фазы: лед, 
ж идкая  вода и пар. Она носит название т р о й н о й  т о ч к и .

Кривая плавления исследована до весьма высоких давлений. 
В этой области обнаружено несколько модификаций льда (на 
диаграмме не показаны).

Справа кривая кипения оканчивается в к р и т и ч е с к о й  т о ч 
ке .  При температуре, отвечающей этой точке, — к р и т и ч е с к о й  
т е м п е р а т у р е  — величины, характеризующие физические свой
ства жидкости и пара, становятся одинаковыми, так что различие 
между жидким и парообразным состоянием исчезает.
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Существование критической температуры установил в 18G0 г. Д .  И. Менде
леев, изучая свойства жидкостей. Он показал, что при температурах, л еж ащ и х  
выше критической, вещество не м ож ет  находиться в жидком состоянии. В 1869 г, 
Эпдрьюс, изучая  свойства газов, пришел к аналогичному выводу.

Критические температура и давление для различных веществ
различны. Так, для водорода ^KprtT--- 9,9 °С, ркрпт =  1,30 МПа,
для хлора к̂рпт — 144 °С, р кр„т =  7,71 МПа, для воды tKpiiT =  
=  374,2 °С, /?крпт =  22,12 МПа.

Одной из особенностей воды, отличающих ее от других ве
ществ, является понижение температуры плавления льда с ростом 
давления (см. § 70). Это обстоятельство отражается на диаграм 
ме. Кривая плавления ОС на диаграмме состояния воды идет вверх 
влево, тогда как почти для всех других веществ она идет вверх 
вправо.

Превращения, происходящие с водой при атмосферном давле
нии, отражаются на диаграмме точками или отрезками, располо
женными на горизонтали, отвечающей 101,3 кПа (760 мм рт. ст.). 
Так, плавление льда или кристаллизация воды отвечает точке D 
(рис. 73), кипение воды — точке Е, нагревание или охлаждение 
воды — отрезку DE  и т. п.

Д и агр ам м ы  состояния изучены для  ряда  веществ, имеющих научное или 
практическое значение. В принципе они подобны рассмотренной диаграм м е со
стояния воды. Однако  на диаграммах состояния различных веществ могут быть 
особенности. Так, известны вещества, тройная точка которых леж ит при д а в 
лении, превышающем атмосферное. В этом случае нагревание кристаллов при 
атмосферном давлении приводит не к плавленню этого вещества, а к его 
с у б л и м а ц и и  — превращению твердой ф азы  непосредственно в газообразную,

72. Химические свойства воды. Молекулы воды отличаются 
большой устойчивостью к нагреванию. Однако при температурах 
выше 1000 °С водяной пар начинает разлагаться на водород и кис
лород:

2Н*0 2Н2 +  0 2

Процесс разложения вещества в результате его нагревания 
называется т е р м и ч е с к о й  д и с с о ц и а ц и е й .  Термическая 
диссоциация воды протекает с поглощением теплоты. Поэтому, 
согласно принципу Ле Шателье, чем выше температура, тем 
в большей степени разлагается вода. Однако даже при 2000 °С 
степень термической диссоциации воды не превышает 2 % ,  т. е. 
равновесие между газообразной водой и продуктами ее диссоциа- 
дии  — водородом и кислородом — все еще остается сдвинутым 
в сторону воды. При охлаждении же ниже 1000 °С равновесие 
практически полностью сдвигается в этом направлении.

Д л я  определения степени термической диссоциации вещества применяют 
различные методы. Олин из них основан на так называемом «замораж ивании 
равновесия». Если образовавшиеся при высокой температуре продукты дис
социации быстро охладить, то равновесие не успевает сразу сместиться, а  
затем уж е не смещается ввиду крайне малой скорости реакции при низкой 
температуре. Таким образом сохраняется соотношение между веществами,
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существовавшее при высокой температуре. Это соотношение может  быть опре
делено путем анализа.

Вода — весьма реакционноспособное вещество. Оксиды многих 
металлов и неметаллов соединяются с водой, образуя основания и 
кислоты; некоторые соли образуют с водой кристаллогидраты 
(см. § 75); наиболее активные металлы взаимодействуют с водой 
с выделением водорода.

Вода обладает также каталитической способностью. В отсут
ствие следов влаги практически не протекают некоторые обычные 
реакции; например, хлор не взаимодействует с металлами, фторо- 
водород не разъедает стекло, натрий не окисляется в атмосфере 
воздуха.

Вода способна соединяться с рядом веществ, находящихся при 
обычных условиях в газообразном состоянии, образуя при этом так 
называемые гидраты газов. Примерами могут служить соединения 
Х е-6Н 20 ,  С12-8Н20 ,  С2Н6-6Н20 ,  СзН8-17Н20 ,  которые выпадают 
в виде кристаллов при температурах от 0 до 2 4 °С (обычно при 
повышенном давлении соответствующего газа). Подобные соеди
нения возникают в результате заполнения молекулами газа («го
стя») межмолекулярных полостей, имеющихся в структуре воды 
(«хозяина»); они называются с о е д и н е н и я м и  в к л ю ч е н и я  
или к л а т р а т а м и.

В клатратных соединениях между молекулами «гостя» и «хо
зяина» образуются лишь слабые межмолекулярные связи: вклю
ченная молекула не может покинуть своего места в полости 
кристалла преимущественно из-за пространственных затруднений. 
Поэтому клатраты — неустойчивые соединения, которые могут су
ществовать лишь прн сравнительно низких температурах.

Клатраты используют для разделения углеводородов и благо
родных газов. В последнее время образование и разрушение клат- 
ратов газов (пропана и некоторых других) успешно применяется 
для обессоливания воды. Нагнетая в соленую воду при повышен
ном давлении соответствующий газ, получают льдоподобные кри
сталлы клатратов, а соли остаются в растворе. Похожую на снег 
массу кристаллов отделяют от маточного раствора и промывают. 
Затем при некотором повышении температуры или уменьшении 
давления клатраты разлагаются, образуя пресную воду и [[сход
ный газ, который вновь используется для получения клатрата. Вы
сокая экономичность и сравнительно мягкие условия осуществле
ния этого процесса делают его перспективным в качестве промыш
ленного метода опреснения морской воды.

Т я ж е л а я  в о д а .  При электролизе обычной воды, содерж ащ ей наряду 
с молекулами Н20  такж е  незначительное количество молекул D20 ,  о б р а зо в а н 
ных тяж елы м  изотопом водорода, разложению подвергаются преимущественно 
молекулы НгО. Поэтому при длительном электролизе воды остаток постепенно 
обогащ ается  молекулами D20 .  Из такого остатка после многократного повторе
ния электролиза в 1933 г. впервые удалось выделить небольшое количество воды,
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состоящей почти на 100 % из молекул D20  и получившей название тяжелой 
води.

По своим свойствам тяж елая  вода заметно отличается от обычной воды 
(табл. 9). Р е а к ш т  с тяжелой водой протекают медленнее, чем с обычной. Т я 
ж елую  воду применяют в качестве замедлителя нейтронов в ядерных реакторах.

Т а б л и ц а  9. Некоторые константы обычной и тяж елой  воды

Константа Н;0 D O

М олекулярная  масса 18 20
Температура замерзания, °С, 0 3,8
Т емпература кипения, °С, 100 101,4
Плотносгь при 25 °С, г/см3 0,9971 1,1042
Температура максимальной плотности, СС 4 11,6

РАСТВОРЫ

Растворы имеют важное значение в жизни и практической дея
тельности человека. Так, процессы усвоения пищи человеком я 
животными связаны с переводом питательных веществ в раствор. 
Растворами являются все важнейшие физиологические жидкости 
(кровь, лимфа и т. д.). Производства, в основе которых лежат 
химические процессы, обычно связаны с использованием растворов.

73. Характеристика растворов. Процесс растворения. Раствором 
называется твердая или жидкая гомогенная система, состоящая 
из двух или более компонентов (составных частей), относительные 
количества которых могут изменяться в широких пределах. Наи
более важный вид растворов — жидкие растворы, рассмотрению 
которых и посвящается настоящий раздел.

Всякий раствор состоит из растворенных веществ и р а с т в о 
р и т е л я ,  т. е. среды, в которой эти вещества равномерно распре
делены в виде молекул или ионов. Обычно растворителем считают 
тот компонент, который в чистом виде существует в таком же 
агрегатном состоянии, что и полученный раствор (например, в 
случае водного раствора соли растворителем, конечно, является 
вода). Если же оба компонента до растворения находились в оди
наковом агрегатном состоянии (например, спирт и вода), то рас
творителем считается компонент, находящийся в большем коли
честве.

Однородность растворов делает их очень сходными с химиче
скими соединениями. Выделение теплоты при растворении некото
рых веществ тоже указывает па химическое взаимодействие между 
растворителем и растворяемым веществом. Отличие растворов от 
химических соединений состоит в том, что состав раствора можег 
изменяться в широких пределах. Кроме того, в свойствах раствора 
можно обнаружить многие свойства его отдельных компонентов,
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чего не наблюдается в случае химического соединения. Непостоян
ство состава растворов приближает их к механическим смесям, но 
от последних они резко отличаются своею однородностью. Таким 
образом, растворы занимают промежуточное положение между 
механическими смесями и химическими соединениями.

Растворение кристалла в жидкости протекает следующим об
разом. Когда вносят кристалл в жидкость, в которой он может 
растворяться, от поверхности его отрываются отдельные молекулы. 
Последние благодаря диффузии (см. стр. 216) равномерно распре
деляются по всему объему растворителя. Отделение молекул от 
поверхности твердого тела вызывается, с одной стороны, их соб
ственным колебательным движением, а с другой, — притяжением 
со стороны молекул растворителя. Этот процесс должен был бы 
продолжаться до полного растворения любого количества кристал
лов, если бы одновременно не происходил обратный процесс — 
кристаллизация. Перешедшие в раствор молекулы, ударяясь о по
верхность еш;е нерастворившегося вещества, снова притягиваются 
к нему и входят в состав его кристаллов. Понятно, что выделение 
молекул из растовора будет идти тем быстрее, чем выше их кон
центрация в растворе. А так как последняя по мере растворения ве
щества увеличивается, то, наконец, наступает такой момент, когда 
скорость растворения становится равной скорости кристаллизации. 
Тогда устанавливается динамическое равновесие, при котором в 
единицу времени столько же молекул растворяется, сколько и вы
деляется из раствора. Раствор, находящийся в равновесии с рас
творяющимся веществом, называется н а с ы щ е н н ы м  р а с т в о 
р о м .

74. Способы выражения состава растворов. Насыщенные рас
творы применяют сравнительно редко. В большинстве случаев 
пользуются н е н а с ы щ е н н ы м и  растворами, содержащими мень
ше растворенного вещества, чем его содержит при данной темпера
туре насыщенный раствор. При этом растворы с низким содерж а
нием растворенного вещества называются р а з б а в л е н н ы м и ,  с 
высоким — к о н ц е н т р и р о в а н н ы м и .

Состав раствора (и, в частности, содержание в нем растворен
ного вещества) может выраж аться разными способами — как с 
помощью безразмерных единиц (долей или процентов), так  и че
рез размерные величины — к о н ц е н т р а ц и и .  В химической п р а к 
тике наиболее употребительны следующие величины, выражающ ие 
содержание растворенного вещества в растворе:

1. М а с с о в а я  д о л я  — отношение (обычно — процентное) 
массы растворенного вещества к массе раствора. Например, 
15 % (масс.) водный раствор хлорида н ат р и я —-это такой раствор, 
в 100 единицах массы которого содержится 15 единиц массы NaCl 
и 85 единиц массы воды.

2. М о л я р н а я  д о л я  — отношение количества растворенного 
вещества ( или растворителя) к сумме количеств всех веществ, со-.
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стаолг.юших раствор. Б случае раствора одного вещества в другом 
молярная доля растворенного вещества (Л'2) равна

Л' 2 =  «гЛ'Ч +  п 2)

а молярная доля растворителя (Лл)
Ni =  «[/(«! +  112)

где tii и п2 — соответственно количества вещества растворителя п 
растворенного вещества.

3. М о л я р н а я к о н ц е н т р а ц и я ,  или м о л я р н о с т ь  —■ 
отношение количества растворенного вещества к объему раствора. 
Обычно молярность обозначается С„ или (после численного значе
ния молярности) М. Так, 2М  H2S 0 4 означает раствор, в каждом 
литое которого содержится 2 моля серной кислоты, т. е. См =  
— 2 моль/л.

4. М о л я л ь в а я к о н ц е н т р а ц и я ,  или м о л я л ь н о с т ь  — 
отношение количества растворенного вещества к массе раствори
теля. Обычно моляльность обозначается буквой т. Так, для рас
твора серной кислоты запись т  =  2 моль/кг (Н20 )  означает, что в 
этом растворе на каждый килограмм растворителя (воды) прихо
дится 2 моля HZS04. Моляльность раствора в отличие от его мо
лярности не изменяется при изменении температуры.

5. Э к в и в а л е н т н а я ,  или н о р м а л ь н а я  к о н ц е н т р а 
ц и я — отношение числа эквивалентов растворенного вещества 
к объему раствора. Концентрация, выраженная этим способом, 
обозначается Сн или (после численного значения нормальности) 
буквой и. Так, 2 и. H 2S 0 4 означает раствор, в каждом литра 
которого содержится 2 эквивалента серной кислоты, т. е. 
С» ( ‘AHnSOO =  2 моль/л.

Пользуясь растворами, концентрация которых выражена нор
мальностью, легко заранее рассчитать, в каких объемных отноше
ниях они должны быть смешаны, чтобы растворенные вещества 
прореагировали без остатка. Пусть 1Л л раствора вещества 1 с 
нормальностью N t реагирует с 1/2 л раствора вещества 2 с нор
мальностью N 2. Это означает, что в реакцию вступило АМЛ экви
валентов вешества 1 и N 2V2 эквивалентов вещества 2. Но вещества 
реагируют в эквивалентных количествах, следовательно

VijVi =  v 2.v2
или

V,  : У 2 =  N 2 ■ iVi

Таким образом, объемы растворов реагирующих веществ об
ратно пропорциональны их нормальностям.

На основании этой зависимости можно не только вычислять 
требуемые для проведения реакций объемы растворов, но и обрат
но, по объемам затраченных на реакцию растворов находить их 
концентрации.
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Пример 1. Сколько миллилитров 0,3 п. раствора хлорида натрия надо при
бавить к 150 мл 0,16 п. раствора нитрата серебра, чтобы осадить все н ах о дя 
щееся в растворе серебро в виде хлорида серебра?

Подставляя  данные задачи в последнее уравнение, получи:.::

150/У2 =  0,3/0,16, откуда  V 2 =  0Д6 ■ 150/0,3 =  80 мл

Пример 2. Д л я  централизации 40 мл раствора серной кислоты потребова
лось прибавить к нн.м 24 мл 0,2 н. раствора щелочи. Определить нормальное i ь 
взятого раствора H 2 SO 4 .

Обозначив неизвестную нормальность раствора серной кислоты через х ,  
получим:

40: 24 =  0,2 : л:, откуда  х  =  24 ■ 0,2/40 =  0,12 и.

75. Гидраты и кристаллогидраты. Большинство веществ, нахо
дящихся в кристаллическом состоянии, растворяются в жидкостях 
с поглощением теплоты. Однако при растворении в воде гидр
оксида натрия, карбоната калия, безводного сульфата меди и мно
гих других веществ происходит заметное повышение температуры. 
Выделяется теплота также при растворении в воде некоторых 
жидкостей и всех газов.

Количество теплоты, поглощающейся (или выделяющейся) при  
растворении одного моля вещества, называется теплотой раство
рения этого вещества.

Теплота растворения имеет отрицательное значение, если при 
растворении теплота поглощается, и положительное — при выде
лении теплоты. Например, теплота растворения нитрата аммония 
равна •—26,4 кДж/моль, гидроксида калия + 5 5 ,6  кДж/моль 
и т. д. *

Процесс растворения сопровождается значительным возраста
нием энтропии системы, так как в результате равномерного р ас 
пределения частиц одного вещества в другом резко увеличивается 
число мнкросостояний системы. Поэтому, несмотря па эндотермич- 
ность растворения большинства кристаллов, изменение энергии 
Гиббса системы при растворении отрицательно и процесс проте
кает самопроизвольно.

При растворении кристаллов происходит их разрушение, что 
требует затраты энергии. Поэтому растворение должно было бы 
сопровождаться поглощением теплоты. Если же наблюдается об
ратный эффект, то это показывает, что одновременно с растворе
нием происходит какое-то взаимодействие между растворителем и 
растворенным веществом, при котором выделяется в виде теплоты 
больше энергии, чем ее расходуется иа разрушение кристалличе
ской решетки.

Действительно, в настоящее время установлено, что при рас
творении многих веществ их молекулы (или ионы) связываются

* Значения теплот растворения изменяются в зависимости от количества 
взятого растворителя и температуры, при которой происходит растворение. П ри
веденные величины относятся к температуре 18—20 СС и большому количеству 
воды ( 1  моль растворяемого вещества на 200— 800 моль воды).
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с молекулами растворителя, образуя соединения, называемые 
с о л ь в а т а м и  (от латинского solvere — растворять); этот процесс 
называется с о л ь в а т а ц и е й .  В частном случае, когда раствори
телем является вода, эти соединения называются г и д р а т а м и ,  
а самый процесс их образования — г и д р а т а ц и е й .

В зависимости от природы растворенного вещества, сольваты 
могут образовываться различными путями. Так, при растворении 
веществ с ионной структурой молекулы растворителя удерж ива
ются около иона силами электростатического притяжения. В этом 
случае говорят о ион-днпольном взаимодействии. Кроме того, мо
жет иметь место донорно-акцепториое взаимодействие. Здесь коны 
растворенного вещества обычно выступают в качестве акцепторов, 
а молекулы растворителя — в качестве доноров электронных пар. 
Ясно, что в таком взаимодействии могут участвовать растворите
ли, молекулы которых обладают неподелеиными электронными 
парами (например, вода, аммиак). Гидраты, образующиеся в ре
зультате донорно-акцепторного взаимодействия, представляют^ со 
бой частный случай комплексных соединений, рассматриваемых в 
главе XVIII ( а к в а  к о м п л е к с ы  — см. § 204).

При растворении веществ с молекулярной структурой сольваты 
образуются вследствие диполь-дипольного взаимодействия. Диполи 
растворенного вещества могут быть при этом постоянными (у ве
ществ с полярными молекулами) или наведенными (у веществ с 
неполярными молекулами).

Предположение о существовании в водных растворах гидра
тов высказано и обосновано в восьмидесятых годах XIX века 
Д. И. Менделеевым, который считал, что растворение— не только фи
зический, но и химический процесс, что вещества, растворяющиеся 
в воде, образуют с ней соединения. Об этом свидетельствует пре
жде всего изучение теплот растворения.

Подтверждением химизма процесса растворения является и тот 
факт, что многие вещества выделяются из водных растворов в 
виде кристаллов, содержащих так называемую кристаллизацион
ную воду (см. ниже), причем на каждую молекулу растворенного 
вещества приходится определенное число молекул воды. «Это, — 
писал Д. И. Менделеев,— дает повод думать, что и в самих растворах 
имеются такие же или подобные им соединения растворенных тел 
с растворителем, только в жидком (и отчасти разложенном) 
виде».

Гидраты, как правило, нестойкие соединения, во многих слу
чаях разлагающиеся уже при выпаривании растворов. Но иногда 
гидраты настолько прочны, что при выделении растворенного ве
щества из раствора вода входит в состав его кристаллов. Веще
ства, в кристаллы которых входят молекулы воды, называются 
к р и с т а л л о г и д р а т а м и ,  а содерж ащ аяся в них вода — к р и *. 
с т а л л и з а ц и о н н о й.
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Состав кристаллогидратов принято изображать формулами, 
показывающими, какое количество кристаллизационной воды 
содержит кристаллогидрат. Например, кристаллогидрат сульфата 
меди (медный купорос), содержащий на один моль C u S 0 4 
пять молей воды, изображается формулой CliS0 4 -5H 20 ; кри
сталлогидрат сульфата натрия (глауберова соль)— формулой 
N a2S04- 10К2О.

Прочность связи между веществом и кристаллизационной водой 
в кристаллогидратах различна. Многие из них теряют кристалли
зационную воду уже при комнатной температуре. Так, прозрачные 
кристаллы соды (Н агС03-Ю Н20 )  легко «выветриваются», — теряя 
кристаллизационную воду, становятся тусклыми и постепенно рас
сыпаются в порошок. Д ля  обезвоживания других кристаллогидра
тов требуется довольно сильное нагревание.

Процесс образования гидратов протекает с выделением теп
лоты. При растворении вещества, подвергающегося гидратации, 
общий тепловой эффект складывается из теплового эффекта соб
ственно растворения и теплового эффекта гидратации. Поскольку 
первый из этих процессов эндотермичен, а второй экзотермичен, то 
общий тепловой эффект процесса растворения, равный алгебраи
ческой сумме тепловых эффектов отдельных процессов, может 
быть как положительным, так и отрицательным.

76. Растворимость. Растворимостью называется способность ве
щества растворяться в том или ином растворителе. Мерой раство
римости вещества при данных условиях  служит содержание его в 
насыщенном растворе. Поэтому численно растворимость может 
быть выражена теми же способами, что и состав, например, про
центным отношением массы растворенного вещества к массе насы
щенного раствора или количеством растворенного вещества, содер
жащ имся в 1 л насыщенного раствора. Часто растворимость 
выражаю т также числом единиц массы безводного вещества, н а
сыщающего при данных условиях Ю0 единиц массы растворителя; 
иногда выраженную этим способом растворимость называют к о 
э ф ф и ц и е н т о м  р а с т в о р и м о с т и .

Растворимость различных веществ в воде изменяется в широ
ких пределах. Если в 100 г воды растворяется более 10 г веще
ства, то такое вещество принято называть хорошо растворимым; 
если растворяется менее 1 г вещества — малорастворимым и, на
конец, практически нерастворимым, если в раствор переходит ме
нее 0,01 г вещества.

Принципы, позволяющие предсказать растворимость вещества, 
пока ке известны. Однако обычно вещества, состоящие из поляр
ных молекул, и вещества с ионным типом связи лучше растворя
ются в полярных растворителях (вода, спирты, жидкий аммиак), 
а неполярные вещества — в неполярных растворителях (бензол, 
сероуглерод),



76. Растворимость

Растсорепие большинства твердых тел сопровождается погло
щением теплоты. Это объясняется затратой значительного количе
ства энергии на разрушение кристаллической решетки твердого 
тела, что обычно не полностью компенсируется энергией, выделяю 
щейся при образовании гидратов (сольватов). Прилагая принцип 
Л е  Ш ателье к равновесию между веществом в кристаллическом 
состоянии и его насыщенным раствором

Кристалл -J- Растворитель  Насыщенный раствор ±  Q

приходим к выводу, что в тех случаях, когда вещество растворяет
ся с поглощением энергии, повышение температуры должно приво
дить к увеличению его растворимости. Если же, однако, энергия 
гидратации (сольватации) достаточно велика, чтобы образова
ние раствора сопровождалось выделением энергии, растворимость 
с ростом температуры понижается. Это происходит, например, при 
растворении в воде щелочей, многих солей лития, магния, алю 
миния.

Зависимость между растворимостью и температурой очень 
удобно изображать графически — в виде кривых растворимости. 
Д л я  построения кривой растворимости откладывают на горизоН’ 
тальной оси температуру, а на вертикальной — растворимость ве
щества при соответствующей температуре.

На рис. 75 приведено несколько характерных кривых раство
римости. Резко поднимающиеся вверх кривые растворимости ни
тратов калия, свинца, серебра показывают, что с повышением

температуры растворимость этих 
веществ сильно возрастает. Р а с 
творимость хлорида натрия лишь 
незначительно изменяется по ме
ре повышения температуры, что 
показывает почти горизонталь
ная кривая растворимости этой 
соли. Более сложный вид имеет 
кривая растворимости сульфата 
натрия (рис. 76). До 32 °С эта

60*5
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Рис. 75. Зависимость растворимости некоторых солей в воде от температуры. 
Рис. 76. Зависимость растворимости сульфата натрия в воде от температуры.
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кривая круто поднимается, что указывает на быстрое увеличение 
растворимости. При 32 °С происходит резкий излом кривой, после 
чего она идет несколько вниз. Следовательно, сульфат натрия 
обладает наибольшей растворимостью при 32 °С. Наличие макси
мума на кривой растворимости сульфата натрия объясняется тем, 
что ниже 32 °С в равновесии с насыщенным раствором находится 
кристаллогидрат N a2S 0 4- 10Н20 ,  растворение которого сопровож
дается поглощением теплоты; но при более высоких температурах 
твердая фаза, находящаяся в равновесии с насыщенным раство
ром, представляет собой безводную соль Na2SOi, растворяющуюся 
с выделением теплоты.

При растворении твердых тел в воде объем системы обычно 
изменяется незначительно. Поэтому растворимость веществ, нахо
дящихся в твердом состоянии, практически не зависит от дав
ления.

Жидкости также могут растворяться в жидкостях. Некоторые 
из них неограниченно растворимы одна в другой, т. е. смешиваются 
друг с другом в любых пропорциях, как, например, спирт и вода, 
другие — взаимно растворяются лишь до известного предела. Так, 
если взболтать диэтиловын эфир с водой, то образуются два слоя: 
верхний представляет собой насыщенный раствор воды в эфире, 
а нижний — насыщенный раствор эфира в воде. В большинстве 
подобных случаев с повышением температуры взаимная раствори
мость жидкостей увеличивается до тех нор, пока не будет достиг
нута температура, при которой обе жидкости смешиваются в лю
бых пропорциях.

Температура, при которой ограниченная взаимная раствори
мость жидкостей переходит в неограниченную, называется к р и 
т и ч е с к о й  т е м п е р а т у р о й  р а с т в о р е н и я .  Так, при тем
пературе ниже 66,4 °С фенол ограниченно растворим в воде, а вода 
ограниченно растворима в феноле. Температура 66,4 °С — крити
ческая температура растворения для системы вода — фенол: 
начиная с этой температуры, обе жидкости неограниченно раство
римы друг в друге.

К ак и в случае растворения твердых тел, взаимное растворе
ние жидкостей обычно не сопровождается значительным измене
нием объема. Поэтому взаимная растворимость жидкостей мало 
зависит от давления и заметно возрастает лишь при очень высо
ких давлениях (порядка тысяч атмосфер).

Если в систему, состоящую из двух иесмешивающихся жидко
стей, ввести третье вещество, способное растворяться в каждой из 
этих жидкостей, то растворенное вещество будет распределяться 
между обеими жидкостями пропорционально своей растворимости 
в каждой из них. Отсюда вытекает з а к о н  р а с п р е д е л е н и я ,  
согласно которому вещество, способное растворяться в двух  несме- 
шивающихся растворителях, распределяется между ними так, что 
отношение его концентраций в этих растворителях при постоянной
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температуре остается постоянным, независимо от общего количе
ства растворенного вещества:

Ci/C, =  К

Здесь Ci и Сг — концентрации растворенного вещества в пер
вом и втором растворителях; К  — так называемый к о э ф ф и ц и 
е н т  р а с п р е д е л е н и я .

Так, коэффициент распределения пода между водой и хлоро
формом равен 130. Если к воде, содержащей растворенный иод, 
добавить ие смешивающийся с нею хлороформ, взболтать эту 
систему и дать ей отстояться, то после установления равновесия 
концентрация иода в хлороформе окажется в 130 раз более высо
кой, чем в воде, независимо от общего количества растворенного 
иода. Таким образом с помощью хлороформа можно извлечь 
( э к с т р а г и р о в а т ь )  из воды преобладающую часть растворен
ного в ней иода. Такой, основанный на законе распределения спо
соб извлечения растворенного вещества из раствора с помощью 
второго растворителя, не смешивающегося с первым, называется 
э к с т р а к ц и е й  и широко применяется в лабораторной практике 
и в химической промышленности.

Растворение газов в воде представляет собой экзотермический 
процесс. Поэтому растворимость газов с повышением температуры 
уменьшается. Если оставить в теплом помещении стакан с холод
ной водой, то внутренние стенки его покрываются пузырьками 
газа — эго воздух, который был растворен в воде, выделяется из 
нее вследствие нагревания. Кипячением можно удалить из воды 
вссь растворенный в ней воздух.

Однако растворение газов в органических жидкостях нередко 
сопровождается поглощением теплоты; в подобных случаях с ро
стом температуры растворимость газа увеличивается.

При растворении газа в жидкости устанавливается равновесие:
Газ +  Ж и дкость  Насыщенный раствор газа  в жидкости

Прн этом объем системы существенно уменьшается. С ледова
тельно, повышение давления должно приводить к смещению рав
новесия вправо, т. с. к увеличению растворимости газа.

К этому же выводу можно прийти, исходя из динамического 
характера равновесия между газом и его раствором в жидкости. 
Молекулы газа, находящиеся над жидкостью в закрытом сосуде, 
бомбардируют поверхность жидкости и растворяются в жидкости 
со скоростью, пропорциональной концентрации газа. Перешедшие 
в раствор молекулы в свою очередь время от времени ударяются 
о поверхность жидкости изнутри и вылетают наружу. По мере 
того как в результате растворения концентрация растворенных 
молекул будет увеличиваться, скорость их выделения, т. е. число 
молекул, уходящих из раствора в единицу времени, тоже будет 
расти, пока, наконец, не сравняется со скоростью растворения.
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В результате установится состояние равновесия, т. е. жидкость 
станет насыщенной газом.

Если теперь увеличить давление газа, например, в 2 раза, то 
во столько же раз увеличится и концентрация его молекул над 
жидкостью, а следовательно, и скорость растворения газа. Равно
весие нарушится. Чтобы при новом давлении снова установилось 
равновесие, концентрация растворенных молекул, очевидно, тоже 
должна увеличиться вдвое.

Таким образом, приходим к выводу, который известен под на
званием з а к о н а  Г е и р и:

Масса газа, растворяющегося при постоянной темпера
туре в данном объеме жидкости, прямо пропорциональна 
парциальному давлению газа.

Закон Генри может быть выражен уравнением
С =  kp

где С — массовая концентрация газа в насыщенном растворе; 
р — парциальное давление; k  — коэффициент пропорциональности, 
называемый к о н с т а н т о й  Г е н р и  (или к о э ф ф и ц и е н т о м  
Г е н р и).

Отметим важное следствие закона Генри. Пусть при данном 
давлении в некотором объеме жидкости растворяется один объем 
газа, содержащий т  г этого газа. Не меняя температуры, увели
чим давление в п раз. При этом, согласно закону Бойля — Мариот- 
та, объем, занимаемый газом, уменьшится в п раз; следовательно, 
масса газа, содержащегося в единице объема, возрастет в п раз 
и составит пт  г. С другой стороны, в соответствии с законом 
Генри масса газа, растворяющегося в определенном объеме ж ид
кости, также возрастет в п  раз, т. е. также станет равна пт  г. 
Иначе говоря, в данном объеме жидкости по-прежнему будет рас
творяться один объем газа.

Следовательно, объем газа , растворяющегося при постоянной 
температуре в данном объеме жидкости, не зависит от его пар
циального давления.  Именно поэтому растворимость газов обычно 
выражаю т не в граммах, а в миллилитрах, указывая объем газа, 
растворяющийся в 100 мл растворителя.

Растворимость некоторых газов в воде при 0 и при 20 °С при
ведена в табл. 10.

Если над жидкостью находится смесь нескольких газов, то 
растворимость каждого из них определяется его парциальным 
давлением. Это необходимо учитывать при расчете растворимости 
газов, находящихся в смеси с другими газами.

Газы подчиняются закону Генри при не очень высоких давле
ниях и притом лишь в случае, когда они не вступают в химическое 
взаимодействие с растворителем. При высоких давлениях, когда 
поведение всех газов заметно отличается от идеального, отклоне-
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Т а б л и ц а  10. Растворимость газоо в соде

Г а з

Р аст во р и  
в 100 мл

лость  г а з а  
воды,  мл

Г а з

Р а с т в о р и м о с т ь  г а з а  
в 100 мл во ды ,  мл

при С °С при 20 °С при 0 °С при 20 °С

В одород 2,15 1,8 Д и оксид углерода 171 87,8
Кислород 4,9 3,1 Хлор 461 236
Азот 2,35 1,5 М етан 5,5 3,3

ние от закона Генри наблюдается и в случае газов, химически не 
взаимодействующих с растворителем.

77. Пересыщенные растворы. Растворимость большинства ве
ществ уменьшается с понижением температуры, поэтому при охла
ждении горячих насыщенных растворов избыток растворенного ве
щества обычно выделяется. Однако, если производить охлаждение 
осторожно и медленно, защитив при этом раствор от возможности 
попадания в него частиц растворенного вещества извне, то выделе
ния его из раствора может и не произойти. В этом случае полу
чится раствор, содержащий значительно больше растворенного 
вещества, чем его требуется для насыщения при данной темпера
туре. Это явление было открыто и подробно изучено русским ак а 
демиком Т. Е. Ловицем (1794 г.), который назвал такие растворы 
п е р е с ы щ е н н ы м и .  В спокойном состоянии они могут годами 
оставаться без изменения. Но стоит только бросить в раствор кри
сталлик того вещества, которое в нем растворено, как тотчас же 
вокруг него начинают расти другие кристаллы и через короткое 
время весь избыток растворенного вещества выкристаллизовы
вается. Иногда кристаллизация начинается от простого сотрясения 
раствора, а также от трения стеклянной палочкой о стенки сосуда, 
в котором находится раствор. При кристаллизации выделяется 
значительное количество теплоты, так  что сосуд с раствором з а 
метно нагревается. Очень легко образуют пересыщенные рас
творы N a2S 0 4 - 10H 20  (глауберова соль), N a2B40 7 - 10Н20  (бура),  
N a2S 20 3 -5H 20  (тиосульфат натрия).

Из сказанного следует, что пересыщенные растворы являются 
неустойчивыми системами, способными к существованию только 
при отсутствии в системе твердых частиц растворенного вещества. 
Возможность длительного существования таких растворов объяс
няется трудностью первоначального возникновения мельчайших 
«зародышевых» кристалликов, так  называемых ц е н т р о в  к р и 
с т а л л и з а ц и и ,  от которых кристаллизация распространяется 
на всю массу раствора.

78. Осмос. К ак уже говорилось, раствор представляет собой го
могенную систему. Частицы растворенного вещества и раствори
теля находятся в беспорядочном тепловом движении и равномерно 
распределяются по всему объему раствора.
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Если поместить в цилиндр концентрированный раствор какого- 
либо вещества, например, сахара, а поверх него осторожно налить 
слой более разбавленного раствора сахара, то вначале сахар и 
вода будут распределены в объеме раствора неравномерно. Однако 
через некоторое время молекулы сахара и воды вновь равномерно 
распределятся по всему объему жидкости. Это происходит потому, 
что молекулы сахара, беспорядочно двигаясь, проникают как из 
концентрированного раствора в разбавленный, так и в обратном 
направлении; но при этом в течение любого промежутка времени 
из более концентрированного раствора в менее концентрированный 
переходит больше молекул сахара, чем из разбавленного раствора 
в концентрированный. Точно так же молекулы воды двпжутся 
в различных направлениях, ио при этом из разбавленного рас- 
твора, более богатого водой, в концентрированный раствор пере
ходит больше молекул воды, чем за то же время переносится в 
обратном направлении. Таким образом возникает направленное 
перемещение сахара из концентрированного раствора в разбавлен
ный, а воды — из разбавленного раствора в концентрированный; 
каждое вещество переносится при этом, туда, где его концентрация 
меньше. Такой самопроизвольный процесс перемещения вещества, 
приводящий к выравниванию его концентрации, называется д и ф -  
ф у з и е й.

В ходе диффузии некоторая первоначальная упорядоченность 
в распределении веществ (высокая концентрация вещества в од
ной части системы и низкая — в другой) сменяется полной беспо
рядочностью их распределения. При этом энтропия системы воз
растает. Когда концентрация раствора во всем его объеме вырав
нивается, энтропия достигает максимума и диффузия прекра
т и т с я .

Диффузию можно наблюдать, если налить в стеклянный ци
линдр какой-либо окрашенный раствор, например, раствор КМпО/м 
а сверху него осторожно, чтобы не вызвать перемешивания, доба
вить воды. Вначале будет заметна резкая граница, но постепенно 
она будет размываться; через некоторое время растворенное веще
ство равномерно распределится по всему объему раствора и вся 
жидкость примет один и тот же цвет.

В рассмотренном примере частицы растворителя и растворен
ного вещества диффундируют в противоположных направлениях. 
Такой случай называется встречной или двусторонней диффузией. 
Иначе будет обстоять дело, если между двумя растворами поме
стить перегородку, через которую растворитель может проходить, 
а растворенное вещество — не может. Такие перегородки, получив
шие название п о л у п р о н и ц а е м ы х ,  существуют в природе, а 
такж е могут быть получены искусственно. Например, если пропи
тать глиняный пористый цилиндр раствором медного купороса, 
а затем погрузить его в раствор гексацианоферрата (II) калия 
(K4[F e(C N )e]), то в порах цилиндра осядет гексацианоферрат(П)]
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Р ис . 77. С х ем а  п р и б е р а  д л я  и зм ер ени я  о см о т и ч ес к о го  д а в л е н и я :
1 — сеч у д  с со дой ; 2 — с пол)  п р о н и ц а е м ы м и  с т е н к а м и ;  3 — трубка* □  “

меди. Обработанный таким образом цилиндр обла- j
дает свойствами полупроницаемой перегородки; через 1:
его стенки могут проходить молекулы воды, но для I
молекул растворенного вещества они непроницаемы. ¥

Если в такой цилиндр налить раствор какого-либо J
вещества, например, сахара, и погрузить цилиндр в J  .
воду, то выравнивание концентраций будет происхо- 
дить только вследствие перемещения молекул воды. | § р я
Последние в большем числе диффундируют в раствор, 
чем обратно, поэтому объем раствора будет постелен- f H j
но увеличиваться, а концентрация сахара внемумень- 
шаться. Такая односторонняя диффузия через полу- I
проницаемую перегородку называется о с м о с о м .

Возьмем сосуд 2 с полупроницаемыми стенками, переходящий 
вверху в узкую вертикальную трубку 3 (рис. 77). Наполним его 
раствором сахара и погрузим в сосуд 1 с водой. Вследствие осмоса 
объем раствора будет постепенно увеличиваться и раствор начнет 
заполнять вертикальную трубку. По мере поднятия уровня раство
ра в трубке будет создаваться избыточное давление водяного стол
ба (гидростатическое давление), измеряемое разностью уровней 
жидкости и противодействующее проникновению молекул воды в 
раствор. Когда гидростатическое давление достигнет определенной 
величины, осмос прекратится— наступит равновесие. Гидростати
ческое давление станет равным тому давлению, которое служит 
количественной характеристикой осмоса, — о с м о т и ч е с к о м у  
д а в л е н и ю  р а с т в о р а .  И змеряя гидростатическое давление 
при таком равновесии, можно тем самым определить величину 
осмотического давления *.

Явления осмоса играют очень важную роль в жизни животных 
и растительных организмов. Оболочки клеток представляют собой 
перепонки, легко проницаемые для воды, но почти непроницаемые 
для веществ, растворенных во внутриклеточной жидкости. П ро
никая в клетки, вода создает в них избыточное давление, ко
торое слегка растягивает оболочки клеток и поддерживает их в 
напряженном состоянии. Вот почему такие мягкие органы расте
ния, как травянистые стебли, листья, лепестки цветов, обладают 
упругостью. Если срезать растение, то вследствие испарения воды 
объем внутриклеточной жидкости уменьшается, оболочки клеток 
опадают, становятся д р яблы м и — растение вянет. Но стоит только

* Измеренное таким способом осмотическое давление относится не к ис
ходному раствору, а к раствору, несколько разбавленному водой в результате  
протекавшего в ходе опыта осмоса. О диако  при большом объеме раствора  и 
малом диаметре  трубки это разбавление незначительно изменяет концентрацию 
исходного раствора,
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начавшее вянуть растение поставить в воду, как начинается осмос, 
оболочки клеток сноза напрягаются и растение принимает преж 
ний вид.

Осмос является такж е одной из причин, обусловливающих под
нятие воды по стеблю растения, питание клеток и многие другие 
явления.

При измерениях осмотического давления различных растворов 
было установлено, что величина осмотического давления зависит 
от концентрации раствора и от его температуры, но не зависит ни 
от природы растворенного вещества, ни от природы растворителя. 
В 1886 г. Ваит-Гофф * показал, что для растворов неэлектролитов 
невысоких концентраций зависимость осмотического давления от 
концентрации и температуры раствора выражается уравнением 
( з а к о н  В а н т - Г о ф ф а ) :

Р  =  C R T

Здесь Р  — осмотическое давление раствора, кП а; С — его мо
лярная  концентрация (м олярность), моль/л; R  — универсальная 
газовая  постоянная, 8,314 Д ж / ( м о л ь - К ) ;  Т — абсолютная тем
пература раствора.

Молярность раствора С представляет собой отношение количе
ства растворенного вещества п  к объему раствора V (л)

С =  n j V

а количество вещества равно его массе т, деленной на молярную 
массу М. Отсюда для молярности раствора получаем:

С — tn /M V

Подставляя это значение С в уравнение Вант-Гоффа, найдем:
P V  =  m R T / M

Полученное уравнение по форме напоминает уравнение состоя
ния идеального газа Клапейрона — Менделеева. Это уравнение по
зволяет по величине осмотического давления раствора определять 
молярную массу (а значит, и относительную молекулярную массу) 
растворенного вещества.

Пример.  Осмотическое давление  раствора,  в 250 мл которого содержится
3 г сахара,  при 12 °С равно 83,14 кП а .  Определить относительную м олекуляр
ную массу сахара.

П од ставляя  данные в последнее уравнение, получаем

83,14 • 0,25 =  3 -8 ,3 1 4  (273 +  12)/Af

откуда  М  =  342 г/моль. Относительная молекулярная масса сахара  равна  342.
Если к раствору, отделенному от воды полупроницаемой перегородкой, при

ло ж и ть  внешнее давление, равное  осмотическому давлению раствора, то, как

* Я к о б  Г е н д р и к  В а н т - Г о ф ф  (1852— 1 9 1 1 )— выдающийся голланд
ский фнзико-химик. Изучал  законы  течения химических реакций, химическое 
равновесие, свойства растворов. В ы ск азал  и развил идею о направленности в а 
лентных связей атома углерода, р а зр аб о тал  основы с т е р е о х и м и и  — учения
о пространственном расположении атомов в молекуле,
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у ж е  говорилось, осмос прекратится. Если же приложенное внешнее давление 
превысит осмотическое, то д и ф ф у л ш  волы будет преимущественно происходить 
из раствора в водную фазу, т. е. в направлении, противоположном направлен 
кию переноса воды при осмосе. Такое  явление получило название о б р а т н о г о  
осмоса .

В настоящее время обратный осмос начали применять как одни из най* 
более экономичных способов опреснения воды. Солевой раствор (например, 
морскую воду) отделяют полупроницаемой мембраной от пресной воды и под* 
вергаюг давлению белее высокому, чем осмотическое давление раствора. В ре* 
зультате  часть содержащейся в растворе воды «вытесняется» в фазу  пресной 
воды, а концентрация солен в оставшемся растворе повышается. Концентриро* 
ванный солевой раствор периодически заменяют свежнмн порциями подлежа* 
щей опреснению воды.

79. Д авление пара растворов. При данной температуре давле
ние насыщенного пара над каждой жидкостью — величина посто
янная. Опыт показывает, что при растворении в жидкости какого* 
либо вещества давление насыщенного пара этой жидкости пони*, 
жается. Таким образом, давление насыщенного пара растворителя 
над раствором всегда ниже, чем, над чистым растворителем при 
той же температуре. Разность между этими величинами принято 
называть п о н и ж е н и е м  д а в л е н и я  п а р а  над раствором (или 
понижением давления пара раствора).  Отношение величины этого 
понижения к давлению насыщенного пара над чистым раствори*, 
телем называется о т н о с и т е л ь н ы м  п о н и ж е н и е м  д а в л е н  
н и я п а р а  над раствором.

Обозначим давление насыщенного пара растворителя над' чи«; 
стым растворителем через ро, а над раствором через р. Тогда отно
сительное понижение давления пара над раствором будет пред
ставлять собою дробь:

(Ро — Р)/Ро

В 1887 г. французский физик Рауль, изучая растворы различ
ных нелетучих * жидкостей и веществ в твердом состоянии, уста
новил закон, связывающий понижение давления пара над разбав
ленными растворами неэлектролитов с концентрацией:

Относительное понижение давления насыщенного пара 
растворителя над раствором равно молярной доле раство
ренного вещества.

Математическим выражением закона Рауля является уравне-*

Здесь N 2 — молярная доля растворенного вещества.
Явление понижения давления насыщенного пара над раствором 

вытекает из принципа Ле Шателье. Представим себе равновесие

* В случае растворов летучих веществ закономерности носят более с лож* 
ный характер ,  поскольку над раствором находится смесь паров растворенного 
вещ ества и растворителя.
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Рис. 7S. Диаграмма состояния воды и водно
го раствора нелетучего вещества,

между жидкостью, например, во- 
дой, и ее паром. Это равновесие, 
которому отвечает определенное 
давление насыщенного пара, 
можно выразить уравнением

(Н20 )жидк Ч—  ̂ (Н2 0)пар
Если теперь растворить в во

де некоторое количество какого- 
либо вещества, то концентрация 

молекул воды в жидкости понизится и пойдет процесс, увеличи
вающий ее, — конденсация пара. Новое равновесие установится 
при более низком давлении насыщенного пара.

Понижение давления пара над раствором находит отражение 
на диаграмме состояния. Н а рис. 78 приведена схема диаграммы 
состояния воды и водного раствора нелетучего вещества. Согласно 
закону Рауля, давление водяного пара над водным раствором 
ниже, чем над водой. Поэтому кривая кипения для раствора лежит 
ниже, чем для воды. При переходе от воды к раствору изменяется 
такж е положение кривой плавления. И кривая кипения, и кривая 
плавления раствора расположены тем дальше от соответствующих 
кривых воды, чем концентрированнее раствор.

80. Замерзание и кипение растворов. Индивидуальные веще
ства характеризуются строго определенными температурами пере
ходов из одного агрегатного состояния в другое (температура ки
пения, температура плавления или кристаллизации). Так, вода 
при нормальном атмосферном давлении (101,3 кПа) кристалли
зуется при температуре 0 °С и кипит при 100 °С.

Иначе обстоит дело с растворами. Присутствие растворенного 
вещества повышает температуру кипения и понижает температуру 
замерзания растворителя, и тем сильнее, чем концентрированнее 
раствор. В большинстве случаев из раствора кристаллизуется (при 
замерзании) или выкипает (при кипении) только растворитель 
вследствие чего концентрация раствора в ходе его замерзания или 
кипения возрастает. Это, в свою очередь, приводит к еще боль
шему повышению температуры кипения и снижению температуры 
замерзания. Таким образом, раствор кристаллизуется и кипит не 
при определенной температуре, а в некотором температурном ин
тервале. Температуру начала кристаллизации и начала кипения 
данного раствора называют его температурой кристаллизации и 
температурой кипения.

Разность между температурами кипения раствора и чистого 
растворителя называют п о в ы ш е н и е м  т е м п е р а т у р ы  к и п е 
н и я  р а с т в о р а  (Д£Кип). Разность между температурами зам ер
зания чистого растворителя и раствора называют п о н и ж е н и е м
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т е м п е р а т у р ы  з а м е р з а н и я  р а с т в о р а  (А/зам). Обозна
чая температурь! кипения и замерзания раствора ?Кнп и /зам, а те 
же величины для чистого растворителя и /зам, имеем:

^ к и п  ”  ^кнп ^кип’ ^ з а м  ~  ^зам ^зам

В сякая жидкость начинает кипеть при той температуре, при ко
торой давление ее насыщенного пара достигает величины внеш
него давления. Например, вода под давлением 101,3 кПа кипит 
при 100°С потому, что при этой температуре давление водяного 
пара как раз равно 101,3 кПа. Если же растворить в воде какое- 
нибудь нелетучее вещество, то давление ее пара понизится. Чтобы 
довести давление пара полученного раствора до 101,3 кПа, нужно 
нагреть раствор выше 100 сС. Отсюда следует, что температура ки
пения раствора всегда выше температуры кипения чистого раство
рителя. Аналогично объясняется и понижение температуры зам ер
зания растворов.

Повышение температуры кипения и понижение температуры 
замерзания растворов соответствуют принципу Ле Шателье. Р ас 
смотрим в этом плане замерзание раствора. Пусть имеется равно
весие между жидкостью и твердой фазой, например, равновесие 
вода — лед при 0 °С. Его можно выразить уравнением:

(НгО)хо ч- - -- (Н20 )жпдк

Если растворить в воде некоторое количество какого-либо ве
щества, то концентрация молекул воды в жидкости понизится и 
пойдет процесс, увеличивающий ее, — плавление льда. Д ля  уста
новления нового равновесия необходимо понизить температуру.

Повышение температуры кипения и понижение температуры з а 
мерзания находят отражение на диаграмме состояния. На рис. 79 
приведена часть диаграммы состояния воды и раствора — отрез
ки кривых плавления и кипения в области давлений, близких

101,3 кПа (схема):
а — кривые плавления; 0 — кривые киленияс
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к нормальному атмосферному давлению (101,3 кП а). Отрезки пере
сечены горизонталью, отвечающей давлению 101,3 кПа (масштаб 
чертежа увеличен по сравнению с рис. 73 и 78). Видно, что точки 
пересечения этой горизонтали с .кривыми плавления и кипения для 
воды и для раствора различны. Абсциссы этих точек — темпера
тура замерзания и температура кипения — для воды равны 0 н 
100 °С, а для раствора они соответственно ниже 0 °С и выше 100 °С. 
Кривые, отвечающие раствору, тем больше удалены от соответ
ствующих кривых воды, чем концентрированнее раствор. Поэтому 
и разность между температурами кипения или замерзания воды 
и раствора тем больше, чем выше концентрация раствора.

Изучая замерзание и кипение растворов, Рауль установил, что 
для разбавленных растворов неэлектролитов повышение тем пера
туры кипения и понижение температуры замерзания пропорцио
нальны концентрации раствора:

Д̂ кип =  Et?V, Д̂ зам ^  К т

Здесь т  — молярная концентрация (моляльность); Е  и 
К  — э б у л л и о с к о п и ч е с к а я *  и к р и о с к о п и ч е с к а я ”  
постоянные, зависящие только от природы растворителя, по не з а 
висящие от природы растворенного вещества. Д ля  воды криоско- 
пическая постоянная К  равна 1,86, эбуллиоскопическая постоян
ная Е  равна 0,52. Д ля  бензола К  =  5,07, Е — 2,6.

На измерениях температур кипения и замерзания растворов 
основаны э б у л л и о с к о п и ч е с к и й  и к р и о с к о п и ч е с к и й  
м е т о д ы  определения молекулярных масс веществ. Оба метода 
широко используются в химии, так как, применяя различные рас
творители, можно определять молекулярные массы разнообразных 
веществ.

П рим ер. При растворении 2,76 г глицерина в 200 г воды  тем пература з а 
м ерзания понизилась на 0,279 градусов. О пределить м олекулярную  массу гли
церина.

Н аходим , сколько грам м ов глицерина приходится в растворе на 1000 г 
воды :

р  =  2,76 • 1000/200 =  13,8 г

В ы раж аем  моляльность раствора (т ) через массу глицерина (р ), приходя
щ ую ся на 1 0 0 0  г воды, и его молярную  м ассу (Af);

т  =  р /М  =  13,8/М

П одставляем  данны е в уравнение:

Дгзам =  К.т\ 0,279 =  1 , 8 6  • 13,8/М

Отсю да молярная масса глицерина М  —  92 r /моль, а м олекулярная масса 
равн а  92.

* О т лат. «ebuliire» — вы кипать.
** О т греч, «криос» — холод.
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Г л а в а  Р А С Т ь О Р Ы  ЭЛ ЕК ТР О Л И ТО В
VIII

81. Особенности растворов солей, кислот и оснований. В гла
ве VII мы познакомились с законами, которым подчиняются раз
бавленные растворы. Справедливость этих законов подтверждается 
результатами многих экспериментов. Однако имеются вещества, 
растворы которых сильно отклоняются от всех рассмотренных з а 
конов. К подобным веществам относятся соли, кислоты и щелочи. 
Д л я  них осмотическое давление, понижение давления пара, изме« 
нения температур кипения и замерзания всегда больше, чем ето 
отвечает концентрации раствора.

Например, понижение температуры замерзания раствора, со
держащего 1 г NaCl в 100 г воды, почти вдвое превышает Д^заи, 
вычисленное по закону Рауля. Во столько же раз и осмотическое 
давление этого раствора больше теоретической величины.

Как указывалось в § 78, величина осмотического давления вы
раж ается уравнением:

Р  =  C R T

Чтобы распространить это уравнение на растворы с «ненор
мальным» осмотическим давлением, Ванг-Гофф ввел в него попра* 
вочный коэффициент i ( и з о т о н и ч е с к и й *  к о э ф ф и ц и е н т ) ' ,  
показывающий, во сколько раз осмотическое давление данного рас
твора больше «нормального»:

Р  =  iC R T

Коэффициент i определялся для каждого раствора эксперимен
тальным путем — например, по понижению давления пара, или по 
понижению температуры замерзания, или по повышению темпера
туры кипения.

Обозначим через Р'  осмотическое давление раствора, через 
Д?к:ш — повышение температуры кипения, Д^зам — понижение тем
пературы замерзания раствора, не подчиняющегося законам Вант* 
Гоффа и Рауля, а через Р, Дбшп и Д?зам — значения тех же 
величин, вычисленные теоретически по концентрации раствора. По
скольку и осмотическое давление, и изменения температур замер
зания и кипения пропорциональны числу находящихся в растворе 
частиц растворенного вещества, то коэффициент i можно выразить 
отношениями:

i  —  Р  I Р  —  ^кип/^кип =  ^зам/^зам

Значения коэффициента i, найденные В антТоффом для 0,2 н.

* От грсч. «изос» — равный н «тонос» ■=- напряж ение, давление.
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растворов некоторых солей по понижению их температур зам ер за
ния, приведены в табл. 11.
Т а б л и ц а  11. Значение коэффициента i для 0,2 и. растворов некоторых солей

С о л ь Ф о р м у л а

П о н и ж е н и е
за м ер

н а б л ю д а е м о 6

К . в)

гемпературы
за н и я

вычисленное 
по формуле 

Р а у л я  (Д *з а м )

, л 4 м

^ з а м

Х лорид калия КС1 0,673 0,372 1,81
Н итрат калия К \ 0 3 0,604 0,372 1,78
Х лорид магния M g C l, 0,519 0,186 2,79
Н итрат кальция Са ( \ О з ) 2 0,461 0,186 2,48

Данные табл. 11 показывают, что коэффициент i для различных 
солей различен. С разбавлением раствора он растет, приближаясь 
к целым числам 2, 3, 4. Д л я  солей аналогичного состава эти числа 
одинаковы. Например, для всех солей, образованных одновалент
ными металлами и одноосновными кислотами, при достаточном 
разбавлении их растворов коэффициент i приближается к 2 ; для 
солей, образованных двухвалентными металлами и одноосновными 
кислотами,—'К 3.

Итак, соли, кислоты и основания растворяясь в воде, создают 
значительно большее осмотическое давление, чем эквимолекуляр
ные количества всех остальных веществ. Как же об^яечить это 
явление?

Отметим, что аналогичное явление наблюдаете.! г отношении 
некоторых газов или веществ, переходящих в газе образное со
стояние. Например, пары пентахлорида фосфора PCI5, иода и 
некоторых других веществ при нагревании в закрытом сосуде об
наруживают более высокое давление, чем следует по закону Гей- 
Люссака.

Д л я  газов это явление объясняется диссоциацией. Если, на
пример, РС1б полностью разложится на РС13 и С12, то понятно, что 
при неизменном объеме давление, зависящее от числа частиц, 
должно увеличиться вдвое. При неполной диссоциации, когда 
только часть молекул подверглась разложению, давление также 
возрастает, но менее, чем вдвое.

Естественно было предположить, что в растворах, обладающих 
ненормально высоким осмотическим давлением, молекулы раство
ренного вещества тоже распадаются на какие-то более мелкие 
частицы, так что общее число частиц в растворе возрастает. А по
скольку осмотическое давление зависит от числа частиц раство
ренного вещества, находящихся в единице объема раствора, то 
с увеличением этого числа оно тоже увеличивается. Такое предпо
ложение впервые было высказано в 1887 г. шведским ученым
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Аррениусом * и легло в основу его теории, объясняющей поведение 
солей, кислот и оснований в водных растворах.

Водные растворы солей, кислот и оснований обладают еще од
ной особенностью — они проводят электрический ток. При этом 
большинство твердых солей и основании в безводном состоянии, а 
такж е  безводные кислоты обладают очень слабой электрической 
проводимостью; плохо проводит электрический ток н вода. Оче
видно, что при образовании растворов подобные вещества претер
певают какие-то изменения, обусловливающие возникновение высо
кой электрической проводимости. Как мы увидим ниже, эти изме
нения заключаются в диссоциации соответствующих веществ на 
ноны, которые и служат переносчиками электрического тока.

Вещества, проводящие электрический ток своими нонами, на
зываются э л е к т р о л и т а м и .  При растворении в воде и в ряде 
неводных растворителей свойства электролитов проявляют соли, 
кислоты и основания. Электролитами являются также многие рас
плавленные соли, оксиды и гидроксиды, а также некоторые соли и 
оксиды в твердом состоянии.

82. Теория электролитической диссоциации. Аррениус обратил 
внимание на тесную связь между способностью растворов солей, 
кислот и оснований проводить электрический ток и отклонениями 
растворов этих веществ от законов Вант-Гоффа и Рауля. Он пока
зал, что по электрической проводимости раствора можно рассчи
тать его осмотическое давление, а следовательно, и поправочный 
коэффициент L Значения /, вычисленные им из электрической про
водимости, хорошо совпали с-величинами, найденными для тех же 
растворов иными методами.

Причиной чрезмерно высокого осмотического давления раство
ров электролитов является, согласно Аррениусу, диссоциация элек
тролитов на ионы. Вследствие этого, с одной стороны, увеличи
вается общее число частиц в растворе, а следовательно, возрастают 
осмотическое давление, понижение давления пара и изменения 
темцератур кипения и замерзания, с другой — ионы обусловли
вают способность раствора проводить электрический ток.

Эти предположения в дальнейшем были развиты в стройную 
теорию, получившую название т е о р и и  э л е к т р о л и т и ч е с к о й  
д и с с о ц и а ц и и .  Согласно этой теории, при растворении в воде 
электролиты распадаются (диссоциируют) на положительно и от
рицательно заряженные ионы. Положительно заряженные ионы 
называются к а т и о н а м и ;  к ним относятся, например, ионы водо
рода и металлов. Отрицательно заряженные ионы называются

* С в а н т е  А р р е н и у с  (1859— 1927), профессор университета в С ток
гольме и директор Нобелевского института. П редлож ил теорию, объясняю щ ую  
свойства растворов солей, кислот и оснований и получившую название теории 
Электролитической диссоциации. Аррениусу принадлеж ит такж е  ряд  исследо
ваний по астрономии, космической физике и в области приложений ф изико-хи
мических законов к биологическим процессам,
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а н н о н а м и ;  к ним принадлежат ионы кислотных остатков и 
гидроксид-ионы. Как н молекулы растворителя, ионы в растворе 
находятся в состоянии неупорядоченного теплового движения.

Процесс электролитической диссоциации изображают, поль
зуясь химическими уравнениями. Например, диссоциация НС1 вы
разится уравнением:

НС1 =  Н + +  С Г

Распад электролитов па ноны объясняет отклонения от законов 
Вант-Гоффа и Рауля, о которых говорилось в начале этой главы. 
В качестве примера мы приводили понижение температуры зам ер
зания раствора NaCl. Теперь нетрудно понять, почему понижение 
температуры замерзания этого раствора столь велико. Хлорид нат
рия переходит в раствор в виде ионов Na+ и С Р .  Прн этом из од
ного моля NaCl получается не 6 ,02-1023 частиц, а вдвое большее 
их число. Поэтому и понижение температуры замерзания в рас
творе NaCl должно быть вдвое больше, чем в растворе неэлектро
лита той ж е концентрации.

Точно так же в очень разбавленном растворе хлорида бария, 
диссоциирующего согласно уравнению

В аС 1 2  =  В а2+ +  2 С Г

осмотическое давление оказывается в 3 раза больше, чем вычис
ленное по закону Вант-Гоффа, так как число частиц в растворе 
в 3 раза больше, чем если бы хлорид бария находился в нем 
в виде молекул ВаС12.

Таким образом, особенности водных растворов электролитов, 
противоречащие с первого взгляда законам Вант-Гоффа и Рауля, 
были объяснены на основе этих же законов.

Однако теория Аррениуса ие учитывала всей сложности явлений 
в растворах. В частности, она рассматривала ионы как свободные, 
независимые от молекул растворителя частицы. Теории Аррениуса 
противостояла химическая, или гидратная, теория растворов 
Менделеева, в основе которой леж ало представление о взаимодей
ствии растворенного вещества с растворителем. В преодолении ка
жущегося противоречия обеих теорий большая заслуга принадле
жит русскому ученому И. А. Каблукову*, впервые высказавшему 
предположение о гидратации ионов. Развитие этой идеи привело 
в дальнейшем к объединению теорий Аррениуса и Менделеева,

83. Процесс диссоциации. В зависимости от структуры раство
ряющегося вещества в безводном состоянии его диссоциация про
текает по-разному. Наиболее типичны при этом два случая. Один 
из них — это диссоциация растворяющихся солей, т. е. кристаллов

* И в а н  А л е к с е е в и ч  К а б л у к о в  (1857— 1942) заним ался изучением 
электрической проводимости растворов. Его работа «Современные теории рас
творов (В ант-Гоффа и Аррениуса) в связи с учением о химическом равнове
сии» о казала  большое влияние на развитие физической химии в России и спо
собствовала углублению теории электролитической диссоциации.
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Рис. 80. Схема растворения соли.

с ионной структурой, второй — диссоциация при растворении кис
лот, т. е. веществ, состоящих из полярных молекул.

Когда кристалл соли, например, хлорида калия, попадает 
в воду, то расположенные на его поверхности ионы притягивают 
к себе полярные молекулы воды (ион-диполькое взаимодействие). 
К ионам калия молекулы воды притягиваются своими отрицатель
ными полюсами, а к хлорид-ионам — положительными (рис. 80). 
Но, если ионы притягивают к себе молекулы воды, то и молекулы 
воды с такой же силой притягивают к себе ионы. В то же время 
притянутые молекулы воды испытывают толчки со стороны других 
молекул, находящихся в движении. Этих толчков вместе с тепло
выми колебаниями ионов в кристалле оказывается достаточно для 
отделения ионов от кристалла и перехода их в раствор. Вслед за 
первым слоем ионов в раствор переходит следующий слой, и таким 
образом идет постепенное растворение кристалла.

Иначе протекает диссоциация полярных молекул (рис. 81)'. 
Молекулы воды, притянувшиеся к концам полярной молекулы (ди- 
поль-дипольное взаимодействие), вызывают расхождение ее полю
с о в — поляризуют молекулу. Такая поляризация в сочетании с ко
лебательным тепловым движением атомов в рассматриваемой мо
лекуле, а такж е с непрерывным тепловым движением окружающих 
ее молекул воды приводит в конечном счете к распаду полярной 
молекулы на ионы. Как и в случае растворения ионного кристалла,

Рис. 81. Схема диссоциации полярных молекул в растворе.
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эти ионы гидратируются. При этом ион водорода Н + (т. е. протон)' 
оказывается прочно связанным с молекулой воды в ион г и д р о -  
к с о н и я  Н 30 +. Так, при растворении в воде хлороводорода про
исходит процесс, который схематически можно выразить уравне
нием:

Н 20  +  НС1 =  Н 30 + -|- С Г

В результате этого процесса молекула НС1 расщепляется таким 
образом, что общая пара электронов остается у атома хлора, ко
торый превращается в ион CI- , а протон, внедряясь в электронную 
оболочку атома кислорода в молекуле воды, образует ион гидро- 
ксония НзО+.

Подобного же рода процессы происходят и при растворении 
в воде других кислот, например, азотной:

Н20 +  H X O j =  Н 30+ +  NO j

Перешедшие в раствор ионы остаются связанными с молеку
лами воды и образуют г и д р а т ы  ионов. Иначе говоря, в резуль
тате диссоциации образуются не свободные ионы, а соединения 
ионов с молекулами растворителя. В общем случае любого раство
рителя эти соединения называются с о л ь в а т а м и  ионов. Но в 
уравнениях диссоциации обычно пишут формулы ионов, а не их 
гидратов или сольватов, тем более что число молекул раствори
теля, связанных с ионами, изменяется в зависимости от концентра
ции раствора и других условий.

Диссоциации веществ как ионного, так и молекулярного строе
ния способствует полярность молекул растворителя. Поэтому не 
только вода, но и другие жидкости, состоящие из полярных моле
кул (муравьиная кислота, этиловый спирт, аммиак и другие), 
также являются ионизирующими растворителями: соли, кислоты и 
основания, растворенные в этих жидкостях, диссоциируют на ионы.

84. Степень диссоциации. Сила электролитов. Если бы электро
литы полностью диссоциировали на ионы, то осмотическое давле
ние (и другие пропорциональные ему величина) всегда было бы 
в целое число раз больше значений, наблюдаемых в растворах 
неэлектролитов. Но еще Вант-Гофф установил, что коэффициент / 
выражается дробными числами, которые с разбавлением раствора 
возрастают, приближаясь к целым числам.

Аррениус объяснил этот факт тем, что лишь часть электролита 
диссоциирует в растворе на ионы, и ввел понятие с т е п е н и  д и с 
с о ц и а ц и и .  Степенью диссоциации электролита называется отно
шение числа его молекул, распавшихся в данном растворе на ионы, 
к общему числу его м олекул  в растворе.

П озже было установлено, что электролиты можно разделить на 
две группы: сильные и слабые электролиты. Сильные электролиты 
в водных растворах диссоциированы практически нацело. Понятие 
степени диссоциации к ним по существу неприменимо, а отклоне
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ние изотонического коэффициента i от целочисленных значений 
объясняется другими причинами (см. § 86). Слабые электролиты 
в водных растворах диссоциируют только частично, и в растворе 
устанавливается динамическое равновесие между недиссоцииро- 
ванными молекулами и ионами.

К сильным электролитам принадлежат почти все соли; из важ* 
нейших кислот и оснований к ним относятся H N 0 3, H2S 0 4, Н С 104, 
НС1, НВг, HI, КОН, NaOH, В а ( О Н ) 2 и С а (О Н )2.

К слабым электролитам относится большинство органических 
кислот, а из важнейших неорганических соединений к ним принад
леж ат Н 2СОз, H 2S, HCN, H 2S i 0 3 и N H 4OH.

Степень диссоциации принято обозначать греческой буквой а  
и выражать  либо в долях единицы, либо в процентах. Так, для
0,1 н. раствора СН3СООН а  =  0,013 (или 1 ,3% ), а для 0,1 н. рас
твора HCN а —  10”4 (или 0,01 % ).

85. Константа диссоциации. К равновесию, которое устанавли
вается в растворе слабого электролита между молекулами и иона
ми, можно применить законы химического равновесия и записать 
выражение константы равновесия. Например, для диссоциации 
уксусной кислоты

СНзСООН Н+ -|- СНзСОСГ

константа равновесия имеет вид
[Н+] [СНзСОСГ]К- [СНзСООН]

Здесь в числителе дроби стоят концентрации ионов—'Продук
тов диссоциации, а в знаменателе — концентрация недиссоцииро- 
ваиных молекул.

Константа равновесия, отвечающая диссоциации слабого элек
тролита, называется к о н с т а н т о й  д и с с о ц и а ц и и .  Величина 
К  зависит от природы электролита и растворителя, а также от тем
пературы, но не зависит от концентрации раствора. Она характе
ризует способность данной кислоты или данного основания распа
даться на ионы: чем выше К, тем легче электролит диссоциирует*

Многоосновные кислоты, а также основания двух- и более ва
лентных металлов диссоциируют ступенчато. В растворах эти}8 
веществ устанавливаются сложные равновесия, в которых участи 
вуют ионы различного заряда. Например, диссоциация угольной 
кислоты происходит в две ступени:

Н2 С0 3  :?=* H+ +  HCOJ 

НСО3  =?=*: Н+ +  СО|'

Первое равновесие — д и с с о ц и а ц и я  п о  п е р в о й  с т у п е *  
ни  — характеризуется константой диссоциации, обозначаемой Kil

к  [нЧ[нсо,-1
Kl  [Н,СО,]
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а второе — д и с с о ц и а ц и я  по  в т о р о й  с т у п е н и  — констан
той диссоциации -Кг:

„  [ H i  [СО?-]

Суммарному равновесию
Н 2СОз 2Н+ +  СО;Г

отвечает суммарная константа диссоциации К:
у  [ н 1  [ е о Г ]

1НгСОз]

Величины К, К\ и Кг связаны друг с другом соотношением:
К =  KtK2

Аналогичные соотношения характеризуют и ступенчатую диссо
циацию оснований многовалентных металлов. Например, двум сту
пеням диссоциации гидроксида ж е л е за ( I I )

F e(O H )2 F eO H + +  OH~

F еОИ+ F e 2+ +  O H '

отвечают константы диссоциации:
[FeO H +] [ОН- ] „  [F e 2+][O H "]

h i  — --------------------------------------И  Д  2 —  -------7-------------- ----------
[F е(О Н )2] [FeO H  ]

Суммарной диссоциации
F e(O H )a =5= *  F e 2+ +  2 0 Н "

отвечает константа:
_  I f е 2+] \O H ~ f  

[F e (O H )s]
При этом

К  =  К ь К г

При ступенчатой диссоциации веществ распад по последующей 
ступени всегда происходит в меньшей степени, чем по предыдущей 
(по второй меньше, чем по первой и т. д .). Иначе говоря, соблю- 

дается неравенство:
К 1 >  Кг >  Кг

Это объясняется тем, что энергия, которую нужно затратить 
для отрыва иона, минимальна при его отрыве от нейтральной 
молекулы и становится больше при диссоциации по каждой сле
дующей ступени.

Если обозначить концентрацию электролита, распадающегося 
на два иона, через С, а степень его диссоциации в данном рас
творе через а, то концентрация каждого из ионов будет Са, а кон
центрация недиссоциированных молекул С(1 — а ) .  Тогда уравне-
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ние константы диссоциации принимает вид 
(Са)2К — С (1 -  а) К = 1 — а- С

Это уравнение выражает з а к о н  р а з б а в л е н и я  Оствальда. 
Оно дает возможность вычислять степень диссоциации при различ
ных концентрациях электролита, если известна его константа дис
социации. Пользуясь этим уравнением, можно также вычислить 
константу диссоциации электролита, зная его степень диссоциации 
при топ или иной концентрации.

Д л я  растворов, в которых диссоциация электролита очень 
мала, уравнение закона Оствальда упрощается. Поскольку в таких 
случаях а  <С 1, то величиной а в знаменателе правой части урав
нения можно пренебречь. При этом уравнение принимает вид:

К  =  и  2С и л и  а  =  V  К /С

Это уравнение наглядно показывает связь, существующую ме
жду концентрацией слабого электролита и степенью его диссоциа
ции: степень диссоциации возрастает при разбавлении раствора.

Полученный вывод вытекает из природы явления диссоциации. 
Как всякое химическое равновесие, равновесие в растворе слабого 
электролита является динамическим, т. е. при его установлении 
протекают с равными скоростями два процесса: процесс диссоциа
ции и обратный ему процесс образования молекул из ионов. При 
этом разбавление раствора не препятствует первому из этих про
цессов— диссоциации. Однако процесс образования молекул из 
ионов в результате разбавления затрудняется: для образования 
молекулы должно произойти столкновение ионов, вероятность ко
торого с разбавлением уменьшается.
Т а б л и ц а  12. Константы диссоциации некоторых слабых электролитов 

в водны;: растворах при 25 °С

Э '[ектро- ПТ
К о н с тан т а

д и с с о ц и а ц и и

Э л е к т р о л и т
К о н с т а н т а

д и с с о ц и а ц и и
н а з в а л п е формула н а з в а н и е ф о р м у л а

Азотистая h n o 2 О 1 У г о л ь н а я н 2с о 3

f-[Ою|]

к и с л о  г а кислота т0
 

о-1 
£

Пероксид по н 2о 2 К, Ю -12 Уксусная СНзСООН 2 -  10-5
д о ;  о д а к ,  s;  10-25 кислота

К решиевая H3S i03 к, 1 0 “ 10 Фтороводо- HF 7 • 10-4
кислота К2 ~  1 0 -12 род

Сср'шстая h 3s o 3 Kt =  2 • 10-2 Цпановодо- HCN

ОтОСО

к и с л о т а к 2 =  6 • 1 0 - s р о д
Сероводород H2S Kt == 6 - 10-s (синильная

к 2 =  i o - 14 кислота)
( )ртофосфор- H 3P 04 к ,  =  8- 1 0 -3 Гидроксид МН4ОН to о 1 сл

ная кислота K2 =  6 • 10~8 аммония
Кз =  1 • 1 0 -12



232 Глава V III.  Растворы электролитов

В табл. 12 приведены значения констант диссоциации некото
рых слабых электролитов.

86 . С ильны е эл ек т р о л и т ы . В водных растворах сильные элек
тролиты обычно полностью диссоциированы. Поэтому число ионов 
в них больше, чем в растворах слабых электролитов той же кон
центрации. И если в растворах слабых электролитов концентрация 
ионов мала, расстояния между ними велики и взаимодействие 
ионов друг с другом незначительно, то в не очень разбавленных 
растворах сильных электролитов среднее расстояние между иона
ми вследствие значительной концентрации сравнительно мало. Н а 
пример, в насыщенном растворе хлорида натрия среднее расстоя
ние между ионами всего только в 2 раза больше, чем в кристаллах 
NaCl. При этом силы межионного притяжения и отталкивания до- 
е о л ь н о  велики. В таких растворах ноны не вполне свободны, дви
жение их стеснено взаимным притяжением друг к другу. Б лаго
даря этому притяжению каждый ион как бы окружен шаро
образным роем противоположно заряженных ионов, получившим 
название «ионной атмосферы».

В отсутствие внешнего электрического поля ионная атмосфера 
симметрична и силы, действующие на центральный ион, взаимно 
уравновешиваются. Если же приложить к раствору постоянное 
электрическое поле, то разноименно заряженные ионы будут пере
мещаться в противоположных направлениях. При этом каждый 
ион стремится двигаться в одну сторону, а окруж аю щ ая его ион
ная атмосфера — в противоположную, вследствие чего направлен
ное перемещение иона замедляется, а следовательно, уменьшается 
число ионов, проходящих через раствор в единицу времени, т. е. 
сила тока. Чем больше концентрация раствора, тем сильнее про
является тормозящее действие ионной атмосферы на электриче
скую проводимость раствора. Значения степени диссоциации хло
рида калия, вычисленные при 18°С по электрической проводимо
сти его растворов, показывают, что с ростом концентрации а  
падает:

Концентрация КС1, м оль/л  0,01 0,1 1 2
а, % 94,2 86,2 75,6 71,2

Однако падение степени диссоциации объясняется не образова
нием молекул, а увеличением тормозящего действия ионной атмо
сферы. В связи с этим, определяемое по электрической проводи
мости (или другими методами) значение степени диссоциации 
сильных электролитов называется к а ж у щ е й с я  с т е п е н ь ю  
д и с с о ц и а ц и и .

Аналогично силы межионного притяжения и отталкивания 
влияют и на величину осмотического давления, которая, несмотря 
на полную диссоциацию, все же меньше, чем следовало бы ожи
дать при удвоенном, утроенном и большем числе частиц. Следова
тельно, все свойства раствора электролита, зависящие от концен



86. С и льн ы е электролиты 233

трации ионов, проявляются так, как если бы число нонов в рас
творе было меньше, чем это соответствует полной диссоциации 
электролита.

Д л я  оценки состояния ионов в растворе пользуются величиной, 
называемой а к т и в н о с т ь ю .

Под активностью иона понимают ту эффективную, условную 
концентрацию его, соответственно которой он действует при хими
ческих реакциях. Активность попа а равна его концентрации С, 
умноженной на к о э ф ф и ц и е н т  а к т и в н о с т и  /:

а =  /С

Коэффициенты активное;;; различных ионов различны. Кроме 
того, они изменяются при и.змснсшш условии, в частности, при из
менении концентрации раствора. В концентрированных растворах 
коэффициент активности обычно меньше единицы, а с р азбавле
нием раствора он приближается к единице. Значение /, меньшее 
единицы, указывает на взаимодействие между ионами, приводящее 
к их взаимному связыванию. Если же коэффициент активности 
близок к единице, то это свидетельствует о слабом межионном 
взаимодействии. Действительно, в очень разбавленных растворах 
средние расстояния между ионами настолько велики, что действие 
межионных сил почти не проявляется.

В разбавленных растворах природа ионов мало влияет на значения их ко
эффициентов активности. Приближенно можно считать, что коэффициент актив
ности данного иона зависит только от его зар я да  и от и о н н о й  с и л ы  р ас 
твора I , под которой понимают полусумму произведений концентраций всех 
находящ ихся в растворе ионов па к в адрат  их заряда :

I  =  Чг ( С хг \  +  С2г22 +  . . .  + С „ 0

Вычислим, нанример, ионную силу раствора, содержащего 0,1 моль/л хло
рида  натрия и 0,1 моль/л хлорида барня. Здесь концентрация ионов N a + (C i)  
равна  0,1 моль/л, Z\ —  1; концентрация ионов В а2+(С^) равна 0,1 моль/л, 
г 2 =  2; общ ая  концентрация хлорид-ионов (С3) составляет 0,1 + 0 , 1  - 2 —  
=  0,3 моль/л, 2з =  — 1. Таким образом

/  =  1/2 [0,1 • 12 +  0,1 - 2 2 +  0 , 3 ( - 1 ) 2] =  1 /2 (0,1 +  0 , 4 +  0,3) =  0,4

Т а б л и ц а  13. Коэффициенты активности ионов f при различных ионных 
силах раствора

Ионная сила 
раствора /

З ар я д  иона z
Иоиная  сила 

раствора  /

З а р я д  иона z

±1 ±2 ± 3 ±1 ±2 ± 3

0,05 0,84 0,50 0,21 0,3 0,81 0,42 0,14
0,1 0,81 0,44 0,16 9,4 0,82 0,45 0,17
0,2 0,80 0,41 0,14 0,5 0,84 0,50 0,21

В табл. 13 приведены значения коэффициентов активности для ионов р а з 
ного за р я д а  при различных ионных силах раствора,  Пользуясь данными этой



234 Глава V III.  Растворы электролитов

таблицы, нетрудно, например, установить, что в упомянутом выше растворе 
коэффициенты активности однозарядны х ионов Na+ и С1~ одинаковы и равны 
0,82, а коэффициент активности двухзарядного  иона Ва2+ равен  0,45.

Если пользоваться значениями активности, то законы химиче
ского равновесия можно применять и к сильным электролитам. 
В частности, при этом можно получить значения констант дис
социации сильных кислот. В выражении константы диссоциации 
вместо концентраций ионов и недиссоциированных молекул будут 
стоять их активности. Несмотря на некоторую формальность тако
го рода констант, они полезны, так как дают возможность сравни
вать друг с другом свойства сильных кислот. В табл. 14 приведены 
константы диссоциации некоторых сильных кислот, выраженные 
через активности.
Т а б л и ц а  14. Константы диссоциации некоторых сильных кислот 

в водных растворах  при 25 °€

Кислота Формула Константа диссоциации К

А зотная Н . \ 0 3 43 ,6
Бромоводород НЕ г 10э
И одоводсрод HI 1 0 “
М арганцовая Н М п 0 4 2 00
С ерная I I , S 0 4 / \  1 =  1000:  К з =  I Q - 2
Х лороводород н о 107

87. Свойства кислот, оснований и солей с точки зрения теории 
электролитической диссоциации. Рассмотрим в свете теории элек
тролитической диссоциации свойства веществ, которые в водных 
растворах проявляют свойства электролитов.

К и с л о т ы .  Д ля  кислот характерны следующие общие свой
ства:

а)  способность взаимодействовать с основаниями с образова
нием солей;

б) способность взаимодействовать с некоторыми металлами 
с выделением водорода;

в) способность изменять цвета индикаторов, в частности, вы
зывать красную окраску лакмуса;

г) кислый вкус.
При диссоциации любой кислоты образуются иокы водорода. 

Поэтому все свойства, которые являются общими для водных 
растворов кислот, мы должны объяснить присутствием гидратиро
ванных ионов водорода. Это они вызывают красный цвет лакмуса, 
сообщают кислотам кислый вкус и т. д. С устранением ионов во
дорода, например при нейтрализации, исчезают и кислотные свой
ства. Поэтому теория электролитической диссоциации определяет 
кислоты как электролиты, диссоциирующие в растворах с образо
ванием ионов водорода.
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У с и л ь н ы  х к и с л о т, диссоциирующих нацело, свойства кис
лот проявляются в большей степени, у с л а б ы х  — в меньшей. Чем 
лучше кислота диссоциирует, т. е. чем больше ее константа дис
социации, тем она сильнее.

Сравнивая данные, приведенные в табл. 12 и 14, можно зам е
тить, что величины констант диссоциации кислот изменяются в 
очень широких пределах. В частности, константа диссоциации 
циановодорода много меньше, чем уксусной кислоты. И хотя обе 
эти кислоты — слабые, все же уксусная кислота значительно силь
нее циановодорода. Величины первой и второй констант диссоциа
ции серной кислоты показывают, что в отношении первой ступени 
диссоциации H2SO 4 — сильная кислота, а в отношении второй — 
слабая. Кислоты, константы диссоциации которых лежат в интер
вале 10- 4— 10-2, иногда называют кислотами с р е д н е й  с и л ы .  
К ним, в частности, относятся ортофосфорная и сернистая кислоты 
(в отношении диссоциации по первой ступени).

О с н о в а н и я .  Водные растворы оснований обладают следую
щими общими свойствами:

а) способностью взаимодействовать с кислотами с образова
нием солен;

б) способностью изменять цвета индикаторов иначе, чем их из
меняют кислоты (например, они вызывают синюю окраску л ак 
муса);

в) своеобразным «мыльным» вкусом.
Поскольку общим для всех растворов оснований является при

сутствие в них гидроксид-ионов, то ясно, что носителем основных 
свойств является гидрокснд-ион. Поэтому с точки зрения теории 
электролитической диссоциации основания  — это электролиты, дис- 
социируюгцие в растворах с отщеплением гидроксид-ионов.

Сила основании, как и сила кислот, зависит от величины кон
станты днссоппацнп. Чем больше константа диссоциации данного 
основания, тем оно сильнее.

Существуют гидроксиды, способные вступать во взаимодействие 
п образовывать соли не только с кислотами, но и с основаниями. 
К таким гидроксидам принадлежит гидроксид цинка. При взаимо
действии его, например, с-соляной кислотой получается хлорид 
цинка

Zn(OH)2 +  2НС1 =  Z nC l2 +  2Н20

а при взаимодействии с гидроксидом н атр и я— цннкат натрия;

Zn(OH)2 +  2NaOH =  Na2Z n 0 2 +  2Н20

Гидроксиды, обладающие этим свойством, называются а м ф о * 
т е р н ы м и  г и д р о к с и д а м и ,  или а м ф о т е р н  ым и э л е к « 
т р о л и т а м и .  К таким гидроксидам кроме гидроксида цинка 
относятся гидроксиды алюмщщя, хрома и некоторые другие.
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Явление амфотерности объясняется тем, что в молекулах 
амфотерных электролитов прочность связи между металлом н кис
лородом незначительно отличается от прочности связи между кис
лородом и водородом. Диссоциация таких молекул возможна, сле
довательно, по местам обеих этих связей. Если обозначить амфо- 
терный электролит формулой ROH, то его диссоциацию можно 
выразить схемой:

H + +  R 0 ~  ROH R + +  OH"

Таким образом, в растворе амфотериого электролита суще
ствует сложное равновесие, в котором участвуют продукты диссо
циации как по типу кислоты, так и по типу основания.

Явление амфотерности наблюдается также среди некоторых 
органических соединений. Важную роль оно играет в биологиче
ской химии; например, белки— амфотерные электролиты.

С о л и .  Соли можно определить как электролиты, которые при 
растворении в воде диссоциируют, отщепляя положительные ионы, 
отличные от ионов водорода, и отрицательные ионы, отличные от 
гидроксид-ионов. Таких ионов, которые были бы общими для вод
ных растворов всех солей, нет; поэтому соли и не обладают об
щими свойствами. Как правило, соли хорошо диссоциируют, и тем 
лучше, чем меньше заряды ионоз, образующих соль.

При растворении к и с л ы х  солей в растворе образуются к а 
тионы металла, сложные анионы кислотного остатка, а также 
ионы, являющиеся продуктами диссоциации этого сложного кис
лотного остатка, в том числе ионы Н+. Например, при растворении 
гидрокарбоната натрия диссоциация протекает согласно следую
щим уравнениям:

N a H C 0 3 =  N a + +  HCOJ 

Н С О 3  =  И + +  C O f

При диссоциации о с н о в н ы х  солей образуются анионы кис
лоты и сложные катионы, состоящие из металла и гидроксогрунн. 
Эти сложные катионы такж е способны к диссоциации. Поэтому 
в растворе основной соли присутствуют ионы ОН- . Например, при 
растворении хлорида гидроксомагния диссоциация протекает со
гласно уравнениям:

M gO H C l =  M gO H + +  С Г  

M gO H + =  M g 2+ +  ОН"

Таким образом, теория электролитической диссоциации объяс
няет общие свойства кислот присутствием в их растворах ионов 
водорода, а общие свойства оснований — присутствием в их рас
творах гидроксид-ионов. Это объяснение не является, однако, 
общим. Известны химические реакции, протекающие с участием 
кислот и оснований, к которым теория электролитической диссо
циации неприменима, В частности, кислоты и основания могут,
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реагировать друг с другом, не будучи диссоциированы на ноны. 
Так, безводный хлороводород, состоящий только из молекул, легко 
реагирует с безводными основаниями. Кроме того, известны ве
щества, не имеющие в своем составе гидрокеогрупп, но проявляю
щие свойства основании. Например, аммиак взаимодействует с 
кислотами и образует соли (соли аммония), хотя в его составе нет 
групп ОН. Так, с хлороводородом он образует типичную соль — 
хлорид аммония:

X !!. +  НС1 =  Х Н 4 С1

Изучение подобного рода реакций, а также реакций, протекаю
щих в неводных средах, привело к созданию более общих пред
ставлений о кислотах и основаниях. К важнейшим из современных 
теории кислот и оснований принадлежит п р о т о н н а я  т е о р и я ,  
выдвинутая в 1923 г.

Согласно протонной теории, кислотой является д о н о р  п р о 
т о н а ,  т. е. частпиа (молекула или ион), которая способна отда
вать ион водорода — прогон, а основанием — а к ц е п т о р  п р о 
т о н а ,  т. е. частица (молекула или ион), способная присоединять 
протон. Соотношение между кислотой и основанием определяется 
схемой:

Основание +  П ротон К ислота

Связанные этим соотношением основание и кислота называются 
с о п р я ж е н н ы м и .  Например, ион H S O t~ является основанием, 
сопряженным кислоте H 2SO4.

Реакцию между кислотой и основанием протонная теория пред
ставляет схемой:

(К ислота), +  (О снование^ =  (К ислотаЬ  +  (Основание),

Например, в реакции
НС1 +  N H 3 =  N H 4+ +  С Г

ион С Р  — основание, сопряженное кислоте НС1, а ион NH^ — 
кислота, сопряженная основанию NH3.

Существенным в протонной теории является то положение, что 
вещество проявляет себя как кислота или как основание в зависи
мости от того, с каким другим веществом оно вступает в реакцию. 
Важнейшим фактором при этом является энергия связи вещества 
с протоном. Так, в ряду NH3 — Н 20  — H F эта энергия макси
мальна для N H 3 и минимальна для HF. Поэтому в смеси с N H 3 
вода функционирует как кислота, а в смеси с H F — как основание:

N H 3 +  Н 20  =  N H I +  О Н - ; H F  +  Н 20  =  F "  +  Н 3 0 +

88. И о н н о -м о л ек у л я р н ы е у р а в н е н и я . При нейтрализации любой 
сильной кислоты любым сильным основанием на каждый моль' 
образующейся воды выделяется около 57,6 кД ж  теплоты;

НС1 +  NaOH =  N aC l +  Н 20  + 5 7 .5 3  кД ж
H N 0 3 +  КОН =  K N 0 3 +  Н 20  +  57,61 к Д ж
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Это говорит о том, что подобные реакции сводятся к одному 
процессу. Уравнение этого процесса мы получим, если рассмотрим 
подробнее одну из приведенных реакций, например, первую. П ере
пишем ее уравнение, записывая сильные электролиты в ионной 
форме, поскольку они существуют в растворе в виде ионов, а сл а
бые'— в молекулярной, поскольку они находятся в растворе пре
имущественно в виде молекул (вода — очень слабый электролит, 
см. § 90):

Н + +  С Г  +  N a+ +  ОН~ =  Х а+ +  С Г  +  Н 20

Рассматривая получившееся уравнение, видим, что в ходе реак
ции ионы Na+ и С1~ не претерпели изменений. Поэтому перепишем 
уравнение еще раз, исключив эти ионы из обеих частей уравнения. 
Получим:

И + +  С 1 Г  =  Н 20

Таким образом, реакции нейтрализации любой сильной кислоты 
любым сильным основанием сводятся к одному и тому же про
цессу— к образованию молекул воды из ионов водорода и гидр
оксид-ионов. Ясно, что тепловые эффекты этих реакций тоже 
должны быть одинаковы.

Строго говоря, реакция образования воды из ионов обратима, 
что можно выразить уравнением

Н + +  О ЬГ Н 20

Однако, как мы увидим ниже, вода — очень слабый электролит 
и диссоциирует лишь в ничтожно малой степени. Иначе говоря, 
равновесие между молекулами воды и ионами сильно смещено 
в сторону образования молекул. Поэтому практически реакция 
нейтрализации сильной кислоты сильным основанием протекает до 
конца.

При смешивании раствора какой-либо соли серебра с соляной 
кислотой или с раствором любой се соли всегда образуется х ар ак 
терный белый творожистый осадок хлорида серебра:

A g X 0 3 +  НС1 =  AgCl-J. +  НХО 3 

A g 2 S 0 4 +  C u C l 2 =  2 A g C ly +  C u S 0 4

Подобные реакции такж е сводятся к одному процессу. Д ля  
того чтобы получить его ионно-молекулярное уравнение, перепи
шем, например, уравнение первой реакции, записывая сильные 
электролиты, как и в предыдущем примере, в ионной форме, а ве
щество, находящееся в осадке, в молекулярной:

A g + +  NO 3- +  Н + +  С Г  =  A g C lj  +  Н + +  NOJ

К ак видно, ионы Н + и NO3-  не претерпевают изменений в ходе 
реакции. Поэтому исключим их и перепишем уравнение еще раз:

A g + +  С Г  =  A g C lj
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Это и есть ионно-молекулярное уравнение рассматриваемого 
процесса.

Здесь также надо иметь в виду, что осадок хлорида серебра 
находится в равновесии с ионами Ag+ и С1~ в растворе, так что 
процесс, выраженный последним уравнением, обратим:

Ag+ +  С Г  ч=±: A gC ly

Однако, вследствие малой растворимости хлорида серебра, это 
равновесие очень сильно смещено вправо. Поэтому можно считать, 
что реакция образования AgCl из ионов практически доходит до 
конца.

Образование осадка AgCl будет наблюдаться всегда, когда в одном 
растворе окажутся в значительной концентрации ионы Ag4' и С1_ . Поэтому с 
помощью ионов серебра можно обнаружить присутствие в растворе ионов С1~ 
и, наоборот, с помощью хлорнд-ионов — присутствие коноз серебра; нон C l-  
может служить реактивом на ион Ag+, а ион AgH" — реактивом па ион С1- ,

В дальнейшем мы будем широко пользоваться ионно-молеку
лярной формой записи уравнений реакций с участием электро
литов.

Д ля  составления ионно-молекулярных уравнений надо знать, 
какие соли растворимы в воде и какие практически нерастворимы. 
Общая характеристика растворимости в воде важнейших солей 
приведена в табл. 15.

Т а б л и ц а  15. Растворимость важ нейш их солей в воде

Л н п о н ы  и к а ти о н ы Р а с т в о р и м о с т ь  со л ей

NOJ Растворимы все соли
с г Растворимы все соли, кроме AgCl, CuCl, РЬС12 и МйгСЬ

S 0 24- Растворимы все соли, кроме BaSO., SrS04 и PbS04; мало
растворим CaS04

о SL
1 Из средних солен растворимы только соли натрия, калия

и аммония
р о г То же

Na+, К+, NH+4 Растворимы почти все соли

Ионно-молекулярные уравнения помогают понять особенности 
протекания реакций между электролитами. Рассмотрим в качеству 
примера несколько реакций, протекающих с участием слабых кис
лот и оснований.

Как уже говорилось, нейтрализация любой сильной кислоты 
любым сильным основанием сопровождается одним и тем же теп
ловым эффектом, так как она сводится к одному и тому же
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процессу — образованию молекул воды из ионов водорода и гидр
оксид-иона. Однако при нейтрализации сильной кислоты слабым 
основанием, слабой кислоты сильным или слабым основанием 
тепловые эффекты различны. Напишем ионно-молекулярные урав
нения подобных реакций.

Н е й т р а л и з а ц и я  с л а б о  й к и с л о т ы  (уксусной) с и л ь 
н ы м  о с н о в а н и е м  (гидроксидом натрия):

СН.СООН +  NaOH =  CHjCOONa +  Н20

Здесь сильные электролиты — гидроксид натрия и образую 
щаяся соль, а слабые — кислота н вода:

СНзСООН +  Ха+ +  ОН" =  CIIjCOO" -f  Na+ +  Н20

Как видно, ие претерпевают изменении в ходе реакции только 
ионы натрия. Поэтому ионно-молекулярное уравнение имеет вид: 

СНзСООН +  ОН" =  СН3 СОО~ +  Н20

Н е й т р а л и з а ц и я  с и л ь н о й  к и с л о т ы  (азотной) с л а 
б ы м  о с н о в а н и е м  (гидроксидом ам м ония):

ПХОз +  ХП4ОН =  NH4 XO3 +  Н20

Здесь в виде ионов мы должны записать кислоту и образую^ 
щуюся соль, а в виде молекул — гидроксид аммония и воду:

Н+ +  х о :  +  N11,ОН =  NHT +  NO] -1- Н2 0

Не претерпевают изменений иоиы N 0 7 -  Опуская их, получаем 
ионно-молекулярное уравнение:

Н+ -f ХН4 ОП =  NHJ -f П20

Н е й т р а л и з а ц и я  с л а б о й  к и с л о т ы  (уксусной) с л а 
б ы м  о с н о в а н и е м  (гидроксидом ам мония):

СН3 СООН +  NH4 OH =-- CH3 COONH4 +  Н20

В этой реакции все вещества, кроме образующейся соли ,— 
слабые электролиты. Поэтому ионно-молекулярная форма уравне
ния имеет вид:

СН3 СООН +  NH4 OH =  СНзСОО' +  NHt +  Н20

Сравнивая между собой полученные ионно-молекулярные урав
нения, видим, что все они различны. Поэтому понятно, что неоди
наковы и теплоты рассмотренных реакций.

Как уже указывалось, реакции нейтрализации сильных кислот 
сильными основаниями, в ходе которых ионы водорода и гидр
оксид-ионы соединяются в молекулу воды, протекают практически 
до конца. Реакции же нейтрализации, в которых хотя бы одно из 
исходных веществ — слабый электролит и при которых молекулы 
малодиссоциирующих веществ имеются не только в правой, но и
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в левой части ионно-молекулярного уравнения, протекают не до 
конца. Они доходят до состояния равновесия, нри котором соль 
сосуществует с кислотой и основанием, от которых она образо
вана. Поэтому уравнения подобных реакций правильнее записы
вать как обратимые реакции:

С Н 3СООН +  О Н ' с н 3с о о '  +  н 2о  

Н + +  NH4OH Ч = ± M i l  +  Н 20  

СНзСООН +  М 1 .0 Н  С П 3СОО" +  NHJ +  н 2о

89. Произведение растворимости. Мы знаем (§ 73), что при рас
творении твердого тела в воде растворение прекращается, когда 
получается насыщенный раствор, т. е. когда между растворяемый* 
веществом и находящимися в растворе молекулами того же веще
ства установится равновесие. При растворении электролита, на
пример соли, в раствор переходят не молекулы, а ионы; следова
тельно, и равновесие в насыщенном растворе устанавливается 
между твердой солыо н перешедшими в раствор нонами. Н апри
мер, в насыщенном растворе сульфата кальция устанавливается 
равновесие

C a S 0 4 С а '+ +  S O , '
т в е р д а я  к о н ы  в р а с т в о р а

соль

Константа равновесия для этого процесса выразится уравне
нием:

[С а 2+] ГS O |- ]
А [ C a S 0 4j

Знаменатель дроби — концентрация твердой солн — представ
ляет собою постоянную величину, которую можно ввести в кон
станту. Тогда, обозначая /v [C a S 0 4] =  К', получим:

[С а2+] [ s o f ]  =  К '

Таким образом, в насыщенном растворе электролита произве
дение концентраций его ионов есть величина постоянная при дан
ной температуре. Эта величина количественно характеризует спо
собность электролита растворяться; ее называют п р о и з в е д е 
н и е м  р а с т в о р и м о с т и  электролита и обозначают буквами 
ПР.

Заменив величину / ( '  на П Р с . а я о ( > получим: 

n P CaS04 =  tCa2+] [ S O r ]

Численное значение произведения растворимости электролита 
нетрудно найти, зная его растворимость. Например, растворимость 
сульфата кальция при 20 СС равна 1,5- Ю-2 моль/л. Это значит, что 
в насыщенном растворе концентрация каждого из ионов С а2+ и
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S O 4 равна 1 ,5 -1 0  2 моль/л. Следовательно, произведение рас
творимости этой соли

n P CaS04 =  fCa= + l [ S ° r ]  =  ('-’5 ■ 10' 2) 2 =  2 ’25 ' !0 ~‘

Приведенный расчет, сделанный па основе классической теории электроли
тической дпсссцпацпи, не вполне точен, так как здесь не учтено влияние на 
растворимость электролита электростатических сил, действую щ их между иона
ми. Если учесть это влияние, т. е. если вместо концентраций С а-* и SO4" пе
ремножать их активности в насыщенном растворе CaS04, то величина произ
ведения растворимости несколько уменьш ится; уточненное значение П Р СаЬО
равно 1,3 ■ 10"4.

В случае очень мало растворимых электролитов слияние указанны х сил 
мож но не принимать во вппмапне.

В тех случаях, когда электролит содержит два пли несколько 
одинаковых ионов, концентрации этих ионов при вычислении про
изведения растворимости должны быть возведены в, соответствую
щие степени. Например:

П р р ы 2 =  [ Р Ь г+] [ Г ] *

Знание произведения растворимости позволяет решать во
просы, связанные с образованием или растворением осадков при 
химических реакциях, что особенно важно для аналитической хи
мии. Надо, однако, иметь в виду, что произведение растворимости, 
вычисленное без учета коэффициентов активности, является по
стоянной величиной только для  малорастворимых электролитов 
и при условии, что концентрации других находящихся в растворе 
ионов невелики. Это объясняется тем, что коэффициенты активно
сти близки к единице только в очень разбавленных растворах (см. 
стр. 233), Д ля  хорошо растворимых электролитов значение про
изведения концентраций ионов в насыщенном растворе может 
сильно изменяться в присутствии других веществ. Это происходит 
вследствие изменения коэффициентов активности ионов. Поэтому 
расчеты, производимые по произведению растворимости без учета 
коэффициентов активности, приводят в этих случаях к неверным 
результатам.
Т а б л и ц а  16. П роизведения растворим ости некоторых веществ при 25 °С

С оед и н ен и е
П р о и зв е д е н и е

р ас тв о р и м о сти С о е д и н е н и е
П р о и зв е д е н и е
р ас т в о р и м о с т и С о еди нение П р о и з в е д е н и е

р а с т в о р и м о с т и

A gC l 1,8- 1 0 - 10 B a S 0 4 1,1 • 10 ~ 10 F e S 5 - 1 0 - 18
A g B r 6 -  ю - 13 C a S 0 4 1,3 . 1 0 - 4 H gS 10-52
A g l 1 • ю - 18 С аС О з 5 • 10~9 M nS 2 ,5- 1 0 ~ ш
Си (ОИ ) 2  

Z n (О Н ) 2

2 ,2 -1 0 -2 °  
1 • t o - 17

C u S
C u 2S

6 - ю - 36 
1 • 1 0 - 48

Z n S 10~23

В табл. 16 приведены величины произведения растворимости 
некоторых малорастворимых соединений в воде.
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90. Диссоциация воды. Водородный показатель. Чистая вода 
очень плохо проводит электрический ток, но все же обладает из
меримой электрической проводимостью, которая i объясняется не
большой диссоциацией воды на ионы водорода и гидроксид-ионы:

Н20 н+ +  он~

По величине электрической проводимости чистой воды можно 
вычислить концентрацию ионов водорода и гидроксид-ионов в воде. 
При 25 °С она равна 10-7 моль/л.

Напишем выражение для константы диссоциации воды:

к  -  [ИЧ [°н ~1
-  [Н20]

Перепишем это уравнение 'следующим образом:
[Н+3 [ОН- ] =  [Н20] к

Поскольку степень диссоциации воды очень мала, то концентра
ция недпссоциированных молекул И 20  в воде практически разнп 
общей концентрации воды, тле. 55,55 моль/л  (1 л содержит 1000 г 
воды, т. е. 1000:18,02 =  55,55 моль). В разбавленных водных 
растворах концентрацию зоды можно считать такой же. Поэтому, 
заменив в последнем уравнении произведение [Н20 ] К  нозой кон
стантой Л'н;0> будем иметь:

[н+] [он-] =  к Нг0

Полученное уравнение показывает, что для  воды и разбавлен
ных водных растворов при неизменной температуре произведение  
концентрата ионо-з' водорода и гидроксид-ионов есть величина по
стоянная, Эта постоянная величина называется и о н н ы м  п р о 
и з в е д е н и е м  з о д ы .  Численное значение ее нетрудно полу
чить, подставив з последнее уравнение концентрации попов водо
рода и гндроксид-иопоз. В чистой воде при 25 °С [Н*] =  [ОН- ] =  
=  1-10-7 моль/л . Поэтому для указанной  температуры *:

К н 2о = i 0 “ 7 ' 1 0 - 7  =  1 °“ 14

Растворы, в которых концентрации ионов водорода и гидр
оксид-ионов одинаковы, называются нейтральными растворами. 
При 2 5 °С, как уже сказано, в нейтральных растворах концентра
ция как ионов водорода, так и гидрокепд-ионов равна 10~7 моль/л . 
В кислых растзорах больше концентрация ионов водорода, в щ е
л очн ы х— концентрация гидроксид-ионов. Но какова бы ни была 
реакция раствора, произведение концентраций коков водорода и 
гидроксид-ионов остается постоянным.

* При увеличении температуры значение ионного произведения воды  в о з
растает. При 100 °С оно достигает 5,5 -10-13,
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Если, например, к чистой воде добавить столько кислоты, чтобы 
концентрация ионов водорода повысилась до 10_3 моль/л , то 
концентрация гидроксид-ионоз понизится так, что произведение 
[Н+] [ОН- ] ! останется равным 1СН4. Следовательно, в этом раство
ре концентрация гидрокснд-ионов будет:

[ОН- ] =  l t r 'V l O -3  =  1СГ"  м оль/л

Наоборот, если добавить к воде щелочи и тем повысить кон
центрацию гндроксид-иоиоз, например, до 10~5 моль/л , то концен
трация ионов водорода составит:

[н +] =  iO ~ i4/ iO “ 5  — 10~s М0 1 ь/л

Эти примеры показывают, что если концентрация ионов зодо- 
рода в водном растзоре известна, то тем самым определена н кон
центрация гндроксид-иолов. Поэтому как степень кислотности, так 
и степень щелочности раствора можно количественно охарактери
зовать концентрацией ионов водорода:

Нейтральный раствор [Н+] =  10 м оль/л  
Кислый » [Н +] >  10 7 м оль/л
Щ елочной » [Н +] <  Ю м оль/л

Кислотность или щелочность раствора можно выразить другим, 
более удобным способом: вместо концентрации ионов зодорода 
указывают ее десятичный логарифм, взятый с обратным знаком. 
Последняя величина называется в о д о р о д н ы м  п о к а з а т е л е м  
и обозначается через pH:

РН =  -  lg  [1 Г ]

Например, если [Н+] — 10~5 моль/л, то pH =  5; если [Н+] =  
=  10-9 моль/л, то pH =  9 и т. д. Отсюда ясно, что в нейтральном 
растворе ( [ Н + ] = 1 0 -7 м оль/л ) pH =  7. В кислых растзорах 
pH <  7, и тем меньше, чем кислее растзор. Наоборот, в щелочных 
растворах pH >  7, и тем больше, чем больше щелочность рас
твора.

Д л я  измерения pH существуют различные методы. Приближен
но реакцию раствора можно определить с помощью специальных 
реактивов, называемых и н д и к а т о р а м и ,  окраска которых ме
няется в зависимости от концентрации ионов водорода. Наиболее 
распространенные индикаторы — метиловый оранжевый, метило
вый красный, фенолфталеин. В табл. 17 дана характеристика не
которых индикаторов.

Д ля  многих процессов значение pH играет важную роль. 
Так, pH крови человека и животных имеет строго постоянное зна
чение. Растения могут нормально произрастать лишь при значе
ниях pH почвенного раствора, лежащих в определенном интер
вале, характерном д л я 'д ан н о го  вида растения. Свойства природ
ных вод, в частности их коррозионная активность, сильно зависят 
от их pH,
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Т а б л и ц а  17. Важнейш ие индикаторы

Ц иет  им. и 1к а т о р а  в р аз л и ч н ы х с р е д ах

В [<М слон г* ней тр ал ь н о й в щелочной

М етиловы й о р ан ж е
вый

М етиловы й красный

Ф енолф талеин

Л акм ус

К расный 
(pH <  3,1) 
К оасный 

(pH <  4,2) 
Бесцветный 
(pH <  8,0) 
Красный 
(pH <  5)

О ранж евы й 
(3,1 <  pH <  4,4) 

О ранж евы й 
(4,2 <  pH <  6,3) 

Бледно-малиновы й 
(8,0 <  pH <  9,8) 

Ф иолетовый 
(5 <  pH <  8 )

Ж елты й 
(pH >  4,4) 
Ж елты й  

(pH >  6,3) 
М алиновый 
(pH >  9,8) 

Синий 
(pH >  8 )

91. Смещение ионных равновесий. Равновесие в растворах элек
тролитов, как и всякое химическое равновесие, сохраняется неиз
менным, пока определяющие его условия не меняются; изменение 
условии влечет за собой нарушение равновесия.

Так, равновесие нарушается при изменении концентрации од
ного из участвующих в этом равновесии ионов: при ее i увеличении 
происходит процесс, в ходе которого эти ионы связываются. На
пример, если в раствор , уксусной кислоты, диссоциирующей со
гласно уравнению

СНзСООН ч=>г Н+ + С Н 3СОСГ

ввести какую-либо соль этой кислоты и тем самым увеличить кон
центрацию ионов С Н3СОО~, то, в соответствии с i принципом 
Л е  Ш ателье, равновесие смещается влево, т. е. степень диссоциа
ции уксусной кислоты уменьшается. Отсюда следует, что введение 
в раствор слабого электролита одноименных ионов (т. е. ионов, 
одинаковых с одним из ионов электролита) уменьшает степень 
диссоциации этого электролита. Наоборот, уменьшение концентра
ции, одного из ионов вызывает диссоциацию нового количества мо
лекул. Например, при введении в раствор указанной кислоты 
гидроксид-ионов, связывающих ионы водорода, диссоциация кис
лоты, возрастает.

Аналогично нарушается равновесие в случае малорастворимого 
электролита: всякий раз, как только произведение концентраций 
ионов малорастворимого электролита в растворе превысит вели
чину произведения растворимости, i образуется осадок. Так, если 
к  насыщенному раствору сульфата кальция добавить другой, хо
рошо растворимый электролит, содержащий общий с сульфатом 
кальция ион, например, сульфат калия, то вследствие увеличения 
концентрации ионов S O 4-  равновесие сместится в сторону образо
вания кристаллов C a S 0 4; ионы С а2+ и SO^-  будут удаляться из 
раствора, образуя осадок. Процесс будет идти до тех пор, пока
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произведение концентраций этих ионов станет равно произведению 
растворимости C a S 0 4. В итоге количество сульфата кальция в 
растворе уменьшится.

Таким образом, растворимость электролита уменьшается от 
введения в раствор одноименных ионов. Исключением являются те 
случаи, когда происходит связывание одного из находящихся в 
растворе ионов с вводимыми ионами в более сложные (комплекс
ные) ионы (см, гл. XVIII).

На основании рассмотренных примеров можно сделать общий 
вывод.

Обязательным условием течения реакций между электролитами 
является удаление из раствора тех или иных ионов —  например,  
вследствие образования слабо диссоциирующих веществ или  ве
ществ, выделяющихся из раствора в виде осадка или газа. Иначе  
говоря, реакции в растворах электролитов всегда идут в сторону 
образования 'наименее диссоциированных или наименее раствори
мых веществ.

Из этого, в частности, следует, что сильные кислоты вытесняют 
слабые из растворов их солей. Например, при взаимодействии аце
тата натрия с соляной кислотой реакция практически нацело про
текает с образованием уксусной кислоты

CH3CQQNa +  H C l =  СН3СООН +  N aC l

или в ионно-молекулярной форме:
СН3 СОО~ +  Н+ =  СН3 СООН

Аналогично протекают реакции между сильными основаниями 
и солями слабых основании. Например, при действии гидроксида 
натрия на сульфат ж елеза (I I )  выделяется гидроксид ж е л е за ( I I ) ’ 

F e S 0 4 +  2N aO H  =  N a 2 S 0 4 +  Fe(O H ) 2 i,

или в иоино-молекулярной форме:
F e 2+ +  2 0 H ~ =  F e(O H )2!

Последняя реакция служит примером образования не только 
слабого, но и малорастворимого электролита.

С рассмотренной точки зрения становится ясным различие ме
жду реакциями нейтрализации сильной кислоты сильным основа
нием и случаями нейтрализации, когда хотя бы одно из исходных 
веществ — слабый электролит. При нейтрализации сильной кис
лоты сильным основанием в растворе образуется только один сл а
бый электролит — вода. При этом равновесие

Н + +  ОН~ Н 20

сильно смещено вправо и реакция в этом случае доходит практи
чески до конца. При нейтрализации же слабой ' кислоты или ела-; 
бого основания в растворе существуют, по крайней мере, два ела*
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бых электролита — вода и слабая кислота или слабое основание. 
Например, при нейтрализации уксусной кислоты сильным основа
нием в растворе устанавливаются два равновесия."

Н + + С Н зС О С Г  СНзСООН и Н + +  О Н ' :*=► Н 20

Ион водорода может, таким образом, связаться в молекулу 
уксусной кислоты или в молекулу воды. Ионы СНзСОО-  и ОН -  
как бы «конкурируют» друг с другом в связывании иона водо
рода. Поэтому в данном случае реакция нейтрализации доходит 
не до конца, а до состояния равновесия:

СНзСООН +  О Н -  *=*: СНзСОО" +  Н 20

Однако это равновесие сильно смещено вправо, поскольку 
вода — значительно более слабый электролит, чем уксусная кис
лота, так что связывание ионов Н+ в молекулы воды происходит 
полнее, чем в молекулы уксусной кислоты.

При нейтрализации слабого основания — гидроксида аммо
н и я — сильной кислотой в растворе тоже устанавливаются два 
равновесия:

N H 4+ + Q H -  NH4 OH и Н + +  ОН~ =?=ъ Н 20

Здесь конкурируют ионы N H t  и Н +, связывающие гидроксид- 
ионы в недиссоциированные молекулы. В результате и эта реакция 
доходит не до конца, а до состояния равновесия:

Н + +  NH 4 OH~ =?=ъ NHJ- +  Н 20

Но поскольку вода — значительно более слабый электролит, 
чем NH4OH, равновесие сильно смещено вправо.

Подобные процессы происходят и при реакциях, в ходе которых 
малорастворимое вещество превращается в растворимый, но слабо 
диссоциирующий продукт. К таким реакциям относится, напри
мер, растворение сульфидов некоторых металлов в соляной кис
лоте. Так, взаимодействие сульфида марганца с соляной кислотой 
выражается уравнением 

M nS (к) +  2НС1 =  МпС1 2  +  H 2S или M nS  (к) +  2Н+ =  M r r + +  H 2S

Присутствие в числе исходных веществ малорастворимого элек
тролита (M nS), при образовании которого связываются ионы S2-, 
обусловливает протекание реакции влево. С другой стороны, при 
образовании слабого электролита (H 2S) также связываются ионы 
S2-, что способствует протеканию реакции вправо. Таким образом, 
ионы S2- участвуют в двух конкурирующих процессах, приводящих 
к установлению двух равновесий:

S 3~ +  M n2+ ^=±: M nS (к) и S 2- +  2 Н + :*=£ H 2S

Направление рассматриваемой реакции зависит от того, какое 
из двух веществ — H 2S или MnS — в большей степени связывает 
ионы S2-, Суммарная константа диссоциации сероводорода
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К =  К 1К 2 =  6- 10~22 (см. табл. 12); произведение же растворимости 
MnS равно 2 ,5 -1СН° (см. табл. 16). Отсюда ясно, что связывание 
ионов S 2- в молекулы сероводорода происходит полнее, чем в 
MnS. Поэтому рассматриваемая реакция протекает вправо — суль
фид марганца растворяется в соляной кислоте.

Аналогичные два равновесия устанавливаются в системе соля
ная кислота — сульфид м еди (II ) .  Но произведение растворимости 
CuS очень мало, оно равно 6-10~36 (см. табл. 16). Поэтому связы
вание ионов S2” в CuS происходит полнее, чем в молекулы серо
водорода, и равновесие в системе

C uS  (к) +  2НС1 CuC1 2 +  H 2S

смещено влево; сульфид м еди(II)  нерастворим в соляной кислоте.
Рассмотренные закономерности позволяют понять поведение 

амфотерных гидроксидов. Так, равновесие между осадком гидр
оксида цинка и раствором нарушается при добавлении как кис
лоты, так и щелочи. В этом случае равновесие можно записать 
в форме *:

2М+ +  ZnO  1~ Z n (O H ) 2  (раствор) Z n 2+ +  2 0 Н "

I
Z n (O H ) 2  (осадок)

При добавлении к гидроксиду цинка кислоты возрастает кон
центрация ионов водорода. Произведение [Н+] [ОН~] становится 
больше ионного произведения воды — идет процесс образования 
молекул Н 20  из ионов; при этом нарушается равновесие и в си
стеме Z n (O H )2. Согласно принципу Ле Шателье, вследствие воз-> 
растания концентрации ионов Н+ и расхода ионов ОН", диссоциа
ция Z n (O H 2) по типу кислоты подавляется, а по типу основания 
усиливается. В итоге осадок Z n (O H )2 растворяется и образуется 
соль, в которой цинк является катионом. Например, в случае со
ляной кислоты пойдет реакция:

Z n(O H ) 2  +  2НС! =  Z n C l 2  +  2Н20

При добавлении к гидроксиду цинка щелочи возрастает кон
центрация ионов ОН - : в этом случае процесс идет в направлении 
связывания ионов водорода. Равновесие в системе нарушается, но 
теперь преобладает диссоциация Z n (O H )2 по типу кислоты. В ито
ге осадок Z n (O H )2 растворяется и образуется соль, в которой цинк 
входит в состав аниона. Например, при добавлении NaO H  идет 
реакция:

Z n(O H ) 2  +  2N aO H  =  N a 2 Z n 0 2  +  2Н20

* В действительности рассм атриваем ое равновесие является более слож ны м. 
Во-рервы х, диссоциация протекает ступенчато, а во-вторых, кроме простых 
ионов образую тся такж е  комплексные (см. стр. 603). О днако строгое рассм отре
ние этих процессов не меняет вы водов, получаемых па основании упрощ енной 
Схемы,



92. Гидролиз солей 249

В обоих случаях процесс возможен и протекает потому, что 
связывание ионов Н+ и О Н -  в молекулы воды происходит в боль* 
шей степени, чем в молекулы Z n (O H )2.

92. Гидролиз солей. Гидролизом *  называется взаимодействие 
вещества с водой, при котором составные части вещества соеди
няются с составными частями воды. Примером гидролиза может 
служить взаимодействие хлорида ф осф ора(II I)  РС13 с водой. В ре
зультате этой реакции образуются фосфористая кислота Н 3 Р О 3  

и соляная кислота:
РС 1 3 +  ЗН20  =  Н 3 Р О 3  +  ЗНС1

Гидролизу подвержены соединения различных классов. В н а
стоящем параграфе рассматривается один из важнейших его слу
чаев — гидролиз солей.

Мы уже говорили, что в случае реакций нейтрализации, в ко
торых участвуют слабые кислоты и основания, реакции протекают 
не до конца. Значит при этом в той или иной степени протекает 
и обратная реакция (взаимодействие соли с водой), приводящая 
к образованию кислоты и основания. Это и есть гидролиз соли.

В реакции гидролиза вступают соли, образованные слабой кис
лотой и слабым основанием, или слабой кислотой и сильным 
основанием, или слабым основанием и сильной кислотой. Соли, 
образованные сильной кислотой и сильным основанием, гидролизу 
не подвергаются; нейтрализация в этом случае сводится к про
цессу

Н + +  о н "  =  Н 2 0

а обратная реакция — диссоциация молекулы воды на ионы —■ 
протекает в ничтожно малой степени.

Рассмотрим гидролиз соли, образованной одноосновной кисло
той и одновалентным металлом. В качестве примера возьмем аце
тат натрия — соль слабой кислоты и сильного основания. Уравне
ние гидролиза этой соли имеет вид

C H 3COONa +  Н 20  55= *  С Н 3 СООН +  NaOH

или в ионно-молекулярной форме:
СНэСОСГ +  Н20  4F=fc С НзСООН +  О Н '

Уравнение показывает, что в данном случае гидролизу подвер
гается анион соли и что реакция сопровождается образованием 
ионов ОН~. Но поскольку ионное произведение воды [Н+] [ОН- ] — 
величина постоянная, то при накоплении ионов О Н -  концентрация 
ионов водорода уменьшается. Следовательно, растворы солей, об
разованны х слабой кислотой и сильным основанием, имеют ще
лочную  реакцию. j

* Г идролиз в переводе означает «разлож ение водой».



250 Глава V III. Растворы электролитов

Аналогично в случае соли, образованной слабым основанием и 
сильной кислотой, гидролизу подвергается катион соли и реакция 
сопровождается образованием нонов Н+, например

NH4C1 +  Н 20  N H 4OH +  НС1
или

N H J +  H 20  n h 4o h  +  h *

Накопление ионов Н+ приводит к уменьшению концентрации 
ионов ОН- . Таким образом, растворы солей, образованных слабым  
основанием и сильной кислотой, имеют кислую реакцию.

В рассмотренных случаях гидролизу подвергается не все коли
чество находящейся в растворе соли, а только часть его. Иначе 
говоря, в растворе устанавливается равновесие между солью и об
разующими ее кислотой и основанием. Д оля вещества, подвергаю
щ аяся гидролизу, — с т е п е н ь  г и д р о л и з а  — зависит от кон
станты этого равновесия, а также от температуры и от концентра
ции соли.

Запишем уравнение гидролиза в общем виде. Пусть НА — кис
лота, МОН — основание, МА — образованная ими соль. Тогда 
уравнение гидролиза будет иметь вид:

МА +  Н 20  НА +  МОН

Этому равновесию отвечает константа:
[НА] [МОН]
[М А] [Н аО]

Концентрация воды в разбавленных растворах представляет 
собою практически постоянную величину. Обозначал

К  [Н ,0 ]  --- Кг
получим:

[НА] [МОН]
Аг [МА]

Величина Кт называется к о н с т а н т о й  г и д р о л и з а соли. 
Ее значение характеризует спэсоипость данной соли подвергаться 
гидролизу; чем больше К г, тем в большей степень’ (при одинако
вых температуре н концентрации соля) протекает гидролиз.

■ Д л я  случая соли, образованной слабой кислотой и сильным 
основанием, константа гидролиза связана с константой днссоциа-, 
дии кислоты /Скисл зависимостью:

* г  ~  * Н 2о/*,ш=л

Это уравнение показывает, что Кг тем больше, чем меньше 
Ккисл- Иными словами, чем слабее кислота, тем в большей степени 
Подвергаются гидролизу ее соли.
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Д л я  солей, образованных слабым основанием и сильной кисло* 
той, аналогичное соотношение связывает константу гидролиза о 
константой диссоциации основания КосН:

=  *Н 2о/*осн
Поэтому, чем слабее основание, тем в большей степени подвер* 

гаются гидролизу  образованные им соли.
Д л я  солей, образованных слабой кислотой и слабым основа* 

нпем, константа гидролиза связана с константами диссоциации 
кислоты и основания следующим соотношением:

*г =“ ^Н2о/(^кисл^осн)
Соотнош ения, связы ваю щ ие константу гидролиза с константам и днссоциа- 

иии кислоты и основания, легко получить из вы раж ения константы гидролиза. 
Выведем первое из них, относящ ееся к случаю  слабой кислоты и сильного 
основания. Д л я  этого учтем, что основание М О Н , от которого образована соль 
МА, — сильное, т. е. диссоциирует нацело. П оэтом у

[МОН] =  [ о н - ]

С ам а соль так ж е  диссоциирует нацело. С ледовательно:

[МА] =  [А - ]

Концентрацию  кислоты, пренебрегая диссоциированной ее частью, вы разим  
через константу диссоциации кислоты Ккъсл'.

„ [ н +] [ а - ] . . . . . .  [Н +] [ А “ ]
К к и с л -------- ГНД1 или [Н А ]—■— —

1**А] АКНСЛ

П о д с т а в л я е м  н а й д енн ы е зн аче н и я к о н ц е н т р а ц и й  М О Н , М А  и Н А  в в ы р а 
ж ение константы  гидролиза:

_  [ Н А ]  [М О Н ] _  [Н + ] [ А “ ] [О Н " ]  _  [Н * ] [О Н " ]

[М А ] Я к и сл  [А  ]  А КИСЛ

У читы вая, что [Н + ][О Н ~]— ионное произведение воды, окончательно по
лучим:

К г ^НгО/^кисл
Степень гидролиза определяется природой соли, ее концентра

цией и температурой. Природа соли проявляется в величине кон
станты гидролиза. Зависимость от концентрации выражается 
в том, что с разбавлением раствора степень гидролиза увеличи
вается. В самом деле, пусть мы имеем, например, раствор цианида 
калия. В нем устанавливается равновесие

KC N  +  H 20  H C N  +  КОН 

которому отвечает константа:
[HCN] [КОН]

Аг [KCN]

Разбавим  раствор в 10 раз. В первый момент концентрации 
всех веществ — KCN, H CN и КО Н  — уменьшаются в 10 раз,
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Вследствие этого числитель правой части уравнения константы 
гидролиза уменьшится в 100 раз, а знаменатель только в 10 раз. 
Но константа гидролиза, как всякая константа равновесия, не з а 
висит от концентраций веществ. Поэтому равновесие в растворе 
нарушится. Д л я  того чтобы оно вновь установилось, числитель 
дробя должен возрасти, а знаменатель — уменьшиться, т. е. некото
рое количество соли должно дополнительно гидролизоваться. В ре* 
зультате этого концентрации HCN и КОН возрастут, а концентра
ция KCN — уменьшится. Таким образом, степень гидролиза соли 
увеличится.

Влияние температуры на степень гидролиза вытекает из прин
ципа Ле Шателье. Все реакции нейтрализации протекают с выде
лением теплоты (§ 88), а гидролиз — с поглощением теплоты. 
Поскольку выход эндотермических реакций с ростом температуры 
увеличивается, то и степень гидролиза растет с повышением тем
пературы.

Из сказанного ясно, что для ослабления гидролиза растворы 
следует хранить концентрированными и при низких температурах. 
Кроме того, подавлению гидролиза способствует падкисление 
(в случае солей, образованных сильной кислотой и слабым осно
ванием) или подщелачивание (для солей, образованных сильным 
основанием и слабой кислотой) раствора.

Рассмотрим теперь гидролиз солей, образованных слабой м но
гоосновной кислотой или слабым основанием многовалентного ме
талла. Гидролиз таких солей протекает ступенчато. Так, первая 
ступень гидролиза карбоната натрия протекает согласно урав
нению

N a2C 0 3 +  Н 20  N a H C 0 3 +  NaOH 

или в ионно-молекулярной форме:

с о Г  +  н 2о  н с о ;  +  о н -

О бразовавш аяся кислая соль в свою очередь подвергается гид
ролизу (вторая ступень гидролиза)

N allC O s +  н 20  Н 2СОз +  NaOH

или
H C O J +  Н 20  Н 2С 0 3 +  ОН~

Как видно, при гидролизе по первой ступени образуется ион 
Н С О ^, диссоциация которого характеризуется второй константой 
диссоциации угольной кислоты, а при гидролизе по второй ступепи 
образуется угольная кислота, диссоциацию которой характеризует 
первая константа ее диссоциации. Поэтому константа гидролиза 
по первой ступени Кг, i связана со второй константой диссоциации 
кислоты, а константа гидролиза по второй ступени Кг, 2 — с первой
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константой диссоциации кислоты. Эта связь выражается соотно
шениями:

у КНгО . „ ^И20
А  г ,  1 —  1 ?  ~  » А  г ,  2 —  '

Кг, кисл ' К i, кисл

Поскольку первая константа диссоциации кислоты всегда 
больше второй, то константа гидролиза по первой ступени всегда 
больше, чем константа гидролиза по второй ступени:

Кт, 1 >  Кг, 2

По этой причине гидролиз по первой ступени всегда протекает 
в большей степени, чем по второй. Кроме того, ионы, образую

щ и е с я  при гидролизе по первой ступени (в рассмотренном при
м ер е— ионы ОН - ), способствуют смещению равновесия второй 
ступени влево, т. е. также подавляют гидролиз по второй ступени.

Аналогично проходит гидролиз солей, образованных слабым 
основанием многовалентного металла. Например, гидролиз хло
рида меди(II)  протекает по первой ступени с образованием хло
рида гидроксомеди

СиС12 +  Н 20  =*=>: C uO H C l +  НС1 

или в ионно-молекулярной форме:

C u2+ +  Н 20  СиО Н + +  Н +

Гидролиз по второй ступени происходит в ничтожно малой сте
пени:

CuO H C l +  Н 20  C u(O H )2 +  НС1
или

C u 0 H + +  H 20  C u(O II)2 +  Н +

Особенно глубоко протекает гидролиз солей, образованных 
слабой кислотой и слабым основанием. Согласно вышеприведен
ному выражению, константа гидролиза в этом случае обратно 
пропорциональна произведению констант диссоциации кислоты и 
основания, т. е. ее значение особенно велико. Примером этого слу
чая может служить гидролиз ацетата алюминия, протекающий до 
основных солей — ацетатов гидроксо- и дигидроксоалюминия:

А1(СН3СОО)3 +  Н20  ч=± А1(ОН)(СН3СОО)2 +  СНзСООН 
Л1(ОН)(СН3СОО)2 +  Н20  А1(ОН)2(СН3СОО) +  СНзСООН

Рассмотрим для данного случая отдельно гидролиз катиона и 
гидролиз аниона. Эти процессы выражаю тся ионио-молекулярными 
уравнениями:

А13+ +  Н 20  АЮН2+ +  Н +
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Итак, при гидролизе катиона образуются ионы Н+, а при гид
ролизе аниона — ионы О Н - . Эти ионы не могут в значительных 
концентрациях сосуществовать; они соединяются, образуя моле
кулы воды. Это приводит к смещению обоих равновесий вправо. 
Иначе говоря, гидролиз катиона и гидролиз аниона в этом случае 
усиливают друг друга.

Реакция растворов солей, образованных слабой кислотой и сла
бым основанием, зависит от соотношения констант диссоциации 
кислоты и основания, образующих соль. Если константа диссоциа
ции кислоты больше константы диссоциации основания, то раствор 
имеет слабокислую реакцию, при обратном соотношении констант 
диссоциации — слабощелочную.

Если кислота и основание, образующие соль, не только слабые 
электролиты, но и малорастворимы или неустойчивы и р азл а 
гаются с образованием летучих продуктов, то гидролиз соли часто 
протекает необратимо, т. е. сопровождается полным разложением 
соли. Так, при взаимодействии в растворе соли алюминия, напри
мер А!С1з, с карбонатом натрия выпадает осадок гидроксида алю 
миния и выделяется диоксид углерода

2А1С13 +  3N a2C 0 3 +  ЗН 20  =  2А 1(О Н )з| +  3 C 0 2f  +  6N aC l
ИЛИ

2А13+ +  ЗС О ^- +  ЗН20  =  2Л1(ОН)3|  +  З С 0 2|

Кислые соли слабых кислот также подвергаются гидролизу. 
Однако здесь наряду с гидролизом происходит и диссоциация 
аниона кислой соли. Так, в растворе гидрокарбоната натрия одно
временно протекают гидролиз иона H C O J, приводящий к накопле
нию конов ОН-

н с о 3- +  Н 20  н 2С 0 3 +  о н “

и диссоциация иона Н С О - , в результате которой образуются 
ионы Н +:

НСОз С 0 Г  +  Н +

Таким образом, реакция раствора кислой соли может быть как 
щелочной (если гидролиз аниона преобладает над его диссоциа
цией), так и кислой (в обратном случае). Это определяется соот
ношением константы гидролиза соли и соответствующей константы 
диссоциации кислоты. В рассмотренном примере константа гидро
лиза аниона превышает соответствующую константу диссоциации 
кислоты, поэтому раствор имеет слабо щелочную реакцию. При 
обратном соотношении (например, при гидролизе N a H S 0 3) реак
ция раствора кислая.

Протонная теория кислот и оснований рассматривает гидролиз 
как  частный случай кислотно-основного равновесия: протон пере
ходит от молекулы воды к данному иону или от данного иона
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к молекуле воды. Например, гидролиз иона аммония можно вы
разить уравнением:

NH J +  H 20  H ,0 + +  NH 3

Г л а в а  ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ.
IX ОСНОВЫ ЭЛЕКТРОХИМИИ

93. Окисленность элементов. Когда элемент находится в свобод
ном состоянии — образует простое вещество, тогда движение элек
тронов около всех атомов этого вещества происходит одинаково. 
Это справедливо для всех простых веществ, независимо от их 
структуры. Например, в молекуле водорода электроны в равной 
мере движутся около обоих атомов: молекула Н 2 неполярна. 
В случае кристаллов с ковалентной связью химические связи 
между атомами также симметричны относительно связуемых ато
мов. В случае металлов распределение как связанных, так и сво
бодных электронов в среднем также является равномерным.

Иначе обстоит дело в сложных веществах. Химические связи 
между атомами различных элементов несимметричны; в молеку
лах сложных веществ осуществляются, как правило, полярные ко
валентные связи. В ионных соединениях эта неравномерность рас
пределения электронов максимальна — при образовании веществ 
с ионной связью валентные электроны практически полностью пе
реходят от атома одного элемента к атому другого.

Неравномерность распределения электронов между атомами 
в соединениях получила название о к и с л е н н о с т и .  Прн этом 
элемент, электроны которого смещаются к атомам другого эле
мента (полностью в случае ионной связи или частично в случае 
полярной), проявляет п о л о ж и т е л ь н у ю  о к и с л е н н о с т ь .  
Элемент, к атомам которого смещаются электроны атома другого 
элемента, проявляет о т р и ц а т е л ь н у ю  о к и с л е н н о с т ь .

Число электронов, смещенных от одного атома данного эле
мента (при положительной окисленности) или к одному атому 
данного элемента (при отрицательной окисленности), называется 
с т е п е н ь ю  о к и с л е н н о с т и  элемента*.

В простых веществах степень окисленности элемента всегда 
равна нулю. В соединениях некоторые элементы проявляют всегда 
одну и ту же степень окисленности, но для  большинства элемен
тов она в различных соединениях различна.

Постоянную степень окисленности имеют щелочные металлы 
( + 1 ) , Щелочноземельные металлы ( + 2 ) ,  фтор ( — 1 ) .Д л я  водорода 
в большинстве соединений характерна степень окисленности - f U

* Эту величину назы ваю т такж е  с т е п е н ь ю  о к и с л е н и я  или о к и с ч 
л и т е л ь н ы м  ч и с л о м  элемента,
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а в гидридах металлов (§ 116) и в  некоторых других соединениях 
она равна — 1. Степень окисленности кислорода, как правило, 
равна —2; к важнейшим исключениям относятся пероксидные со
единения, где она равна — 1, и фторид кислорода O F 2, в котором 
степень окисленности кислорода равна + 2 .  Д ля  элементов с не
постоянной степенью окисленности ее значение всегда нетрудно 
подсчитать, зная формулу соединения и учитывая, что сумма сте
пеней окисленности всех атомов в молекуле равна нулю.

Определим в качестве примера степень окисленности угле
рода в СО, С 0 2, С Н 4, С2Н 6, С2Н5ОН. Обозначим ее через х. Тогда, 
помня, что степень окисленности водорода равна + 1 ,  а кисло
рода —2, получим:

СО х  ( ~ 2 )  — 0 х  —  +  2

с о 2 х +  2 ( - 2 )  =  0 х  =  +  4
с н 4 * +  4 ( +  1) — 0 - 4
С2н б 2* +  6 (  +  1) =  0 х  =  — 3

С2Н50 Н 2* +  6(+1) +  (-2) == 0 х  =  — 2

Д ля установления степени окисленности элементов в соедине
ниях можно пользоваться таблицей электроотрицательностей эле
ментов (табл. 6). При этом следует иметь в виду, что при образо
вании химической связи электроны смещаются к атому более 
электроотрицательного элемента. Так, относительная электроотри
цательность фосфора равна 2,2, а иода 2,6. Поэтому в соединении 
Р13 общие электроны смещены к атомам иода и степени окислен
ности фосфора и иода равны соответственно -f-З и — 1. Однако 
в нитриде иода N l3 степени окисленности азота и иода равны —3 
и + 1 ,  поскольку электроотрицательность азота (3,07) выше элек
троотрицательности иода.

9 4 . О к и сл и т ел ь н о -в о сст а н о в и т ел ь н ы е р еа к ц и и . Все химические 
реакции можно разбить на две группы. В реакциях первой группы 
окисленность всех элементов, входящих в состав реагирующих ве
ществ, остается неизменной, а в реакциях второй группы окислен
ность одного или нескольких элементов изменяется.

В качестве примера реакций первой группы можно привести 
реакцию нейтрализации:

НС1 +  NaOH =  NaCl +  Н20

Примером реакции второй группы может служить взаимодей
ствие металла с кислотой:

Zn +  2НС1 =  Z nC l2 +  Н2|

Если при реакции нейтрализации ни один элемент не изменяет 
степень своей окисленности, то во втором примере степень окис
ленности цинка изменяется от 0 до + 2 ,  а в одорода— от + 1  до 0.

Реакции, в результате которых изменяются степени окисленно
сти элементов, называются окислительно-восстановительными,
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Окислительно-восстановительные реакции имеют очень боль
шое значение в биологических системах. Фотосинтез, дыханиб, 
пищеварение — все это цепи окислительно-восстановительных ре- 
акций. В технике значение окислительно-восстановительных реак
ций также очень велико. Так, вся металлургическая промышлен
ность основана на окислительно-восстановительных процессах В 
ходе которых металлы выделяются из природных соединений.

Простым примером окислительно-восстановительной реакции 
может служить реакция образования ионного соединения из про* 
стых веществ, например, взаимодействие натрия с хлором:

2Na +  С12 =  2NaCl

Эта реакция, как всякая гетерогенная реакция, протекает в не
сколько стадий. В ходе одной из них атомы натрия превращаются 
в положительно заряженные ионы; степень окисленности натрия 
изменяется от 0 до + 1 :

Na =  Na+ +  е~~

Такой процесс — отдача электронов, сопровождающаяся повы
шением степени окисленности элемента,— называется окислением.

Электроны, отдаваемые натрием, принимаются атомами хлора, 
которые превращаются при этом в отрицательно заряженные 
ионы; степень окисленности хлора изменяется от 0 до — 1:

С12 +  2е~ =  2 С Г

Присоединение электронов, сопровождающееся понижением  
степени окисленности элемента, называется восстановлением.

Таким образом, в рассматриваемой реакции натрий окисляется, 
а хлор восстанавливается.

Вещество, в состав которого входит окисляющийся элемент, на
зывается восстановителем, а вещество, содержащее восстанавли
вающийся элемент, окислителем . Следовательно, в данном при
мере натрий — восстановитель, а хлор — окислитель.

Из уравнений процессов восстановления и окисления видно, что 
одна молекула хлора, восстанавливаясь, присоединяет два элек
трона, а окисление одного атома натрия сопровождается отдачей 
одного электрона. Общее число электронов в системе при химиче
ских реакциях не изменяется: число электронов, отдаваемых моле
кулам и  (атомами, ионами) восстановителя, равно числу электро
нов, присоединяемых м олекулам и  (атомами, ионами) окислителя. 
Поэтому одна молекула хлора может окислить два атома натрия.

95. Составление уравнений окислительно-восстановительных 
реакций. В § 94 мы рассмотрели простейший пример окислительно
восстановительной реакции — образование соединения из двух 
простых веществ. Обычно уравнения окислительно-восстановитель
ных реакций носят более сложный характер и расстановка коэф
фициентов в них часто представляет довольно трудную задачу; 
приведем несколько примеров.
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Пример 1. Взаимодействие между иодоводородом и концентри
рованной серной кислотой. Эта реакция протекает согласно схеме: 

H I +  H 2S 0 4 — > i 2 -{-H 2S +  H20

Если мы подсчитаем степень окисленности каждого элемента 
в исходных веществах и в продуктах реакции, то увидим, что она 
изменяется у иода и у серы. У иода в HI она равна — 1, а в сво
бодном иоде 0. Степень же окисленности серы изменяется от + 6  
(в H 2S 0 4) до —2 (в H2S ).  Таким образом, степень окисленности 
иода повышается, а серы — понижается. Следовательно, иод окис
ляется, а сера восстанавливается.

Уравнение процесса окисления иода имеет простой вид:
21“ =  12 +  2 е -  (окисление)

Уравнение восстановления серы более сложно, так  как и исход
ное вещество (H2S 0 4 и л и  SC>4~), и продукт реакции (H 2S) кроме 
серы содержат другие элементы. При составлении этого уравне
ния будем исходить из того, что реакция протекает в кислой вод
ной среде, а ион S O l-  превращается в молекулу H 2S:

s o | ;  — > h2s

Четыре атома кислорода, высвобождающиеся при этом процес
се, должны связаться в четыре молекулы воды. Д л я  этого по
надобятся восемь ионов водорода. Кроме того, два иона водорода 
необходимы для образования молекулы H 2S. Следовательно, 
с ионом SO4'  должны взаимодействовать десять ионов водорода:

s o r  +  10Н+ — >  H2S +  4Н20

Суммарный заряд ионов, находящихся в левой части этой схе
мы, равен восьми элементарным положительным зарядам , а в 
правой ее части имеются лишь незаряженные частицы. Поскольку 
суммарный заряд  в ходе процесса не изменяется, то, следователь
но, в процессе восстановления принимают участие такж е восемь 
электронов:

S O l"  +  ЮН+ +  8 е~  =  H2S +  4Н20  (восстановление)

В рассматриваемом примере отношение числа электронов, при
нимаемых в процессе восстановления, к числу электронов, высво
бождающихся- при окислении, равно 4 : 1 .  Д ля  получения суммар
ного уравнения реакции надо, складывая уравнения процессов 
восстановления и окисления, учесть это соотношение — умножить 
уравнение восстановления на 4. При этом в записи обычно справа 
от вертикальной черты проставляются необходимые множители:

42 Г  =  12 +  2е 
+  S O f  +  10Н+ +  8 е~  =  H 2S +  4Н20 1

S O f  +  8Г +  ЮН+ =  41* +  H2S +  4НаО



95. Составление уравнений окислительно-восстановительных реакций 25?

Полученное уравнение реакции может быть представлено и с 
молекулярной форме:

H2 SO4 -I- 8 HI — 412 ”Ь H2S -I- 4Н20

П ример 2. Взаимодействие алюминия с нитратом калия с щ е
лочной среде. Схема реакции:

КЖ ) 3  + А1 + КОН + Н20  — > NH3 + KA102

Здесь степень окисленности изменяется у азота и алюминия. 
Металлический алюминий (степень окисленности равна 0) превра
щается в ион АЮГ. в котором степень окисленности алюминия 
равна + 3 .  Д л я  составления уравнения окисления будем исходить 
из схемы:

А1 — *  A10J

В щелочной среде источником кислорода, необходимого для 
протекания этого процесса, служ ат ионы ОН- . Д ля  связывания 
одного атома алюминия в ион A 10J необходимо четыре гидроксид- 
иона:

А1 + 40Н" — > A10J+2H20

В левой части схемы имеются четыре отрицательных заряда , 
а в правой — один. Следовательно, в ходе процесса отдаются три 
электрона:

А1 +  40Н~ =  A10J +  2Н20  +  З е~  (окисление)

Д л я  получения уравнения восстановления будем исходить из 
схемы:

N03- — ► NH3

Здесь в ходе процесса атомы азота лишаются атомов кисло
рода и связываются с атомами водорода. В щелочной среде это 
возможно при участии молекул воды. Три молекулы воды понадо
бятся для связывания трех атомов кислорода и еще три молекулы, 
воды — для образования молекулы N H 3:

N03'  + 6H20  — *  NH3 +  9 OH'

Суммарный заряд  правой части схемы равен девяти отрица
тельным зарядам, а левой — одному. Следовательно, в процессе 
принимают участие восемь электронов:

NOJ +  6Н20  +  8 е~  — NH3  -f- 90IF (восстановление)

Отношение числа электронов, высвобождающихся в процессе 
окислеиая, к числу электронов, принимаемых при восстановлении, 
в данном примере равно 3 :8 .  Следовательно, для получения сум
марного уравнения реакции необходимо сложить уравнения
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процессов окисления и восстановления, умножив первое из них 
на 8, а второе на 3

А1 +  4 0 Н " =  A10.J +  2Н20  +  Зе~

+  NO 3  +  6Н20  +  8 е~  — N H 3 +  90Н~

8А1 +  3 NO 3  +  БОН" +  2Н 20  =  8А 102‘ +  3NH 3 

или в молекулярной форме:
8А1 +  3 K N 0 3  +  6 КОН +  2Н 20  =  8 К А Ю 2  +  3NH 3

П ример 3. Каталитическое окисление аммиака. Этой реакцией 
пользуются в производстве азотной кислоты (см. § 143)'. Ее осу* 
ществляют при температуре около 7 50°С. Схема реакции:

МН3  +  0 2  — > N 0  +  H20

При 750 °С конденсация водяного пара невозможна. Поэтому 
мы не будем записывать уравнения процессов окисления и восстав 
новления так, как это делалось для реакций, протекающих в вод
ной среде — с участием молекул воды, ионов водорода или гидр
оксид-ионов. Подсчитаем лишь число электронов, принимающих 
участие в окислении и восстановлении. При этом учтем, что повы
шение степени окисленности элемента равно числу отданных, а 
понижение — числу принятых электронов.

Согласно схеме реакции, степень окисленности изменяется 
у азота и у кислорода. У азота она возрастает от —3 до + 2 ,  
а у кислорода уменьшается от 0 до —2. Запишем эти изменения 
в виде схем, отмечая степени окисленности элементов над их сим
волами. Во избежание путаницы с зарядом иона, будем при этом 
пользоваться римскими цифрами:

N - t n  — > N + n  +  5е~  (окисление)

05 +  4е~  •— ► 2 0 “ 1 1  (восстановление)

Отношение числа электронов, принимаемых при восстановле
нии, к числу электронов, высвобождающихся при окислении, равно 
4 : 5 .  Следовательно, пять молекул кислорода могут окислить че
тыре молекулы аммиака:

4NH 3  +  5 0 2 =  4NO +  6Н20

Составление уравнений реакций в трех рассмотренных приме-1 
рах проведено в определенном порядке. Его можно придержи
ваться и в других случаях при составлении уравнений окислитель
но-восстановительных реакций. Последовательность действий при 
этом следующая:

1. Составить схему реакции с указанием исходных и образую
щихся веществ.

2. Определить степень окисленности элементов в веществах 
правой и левой части схемы; отметить элементы, степень окислен
ности которых изменяется.
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3. Составить уравнения процессов восстановления и окисления; 
найти отношение числа электронов, принимаемых при восстанов
лении и отдаваемых при окислении.

4. Сложить уравнения окисления и восстановления с учетом 
найденного отношения числа электронов (п. 3).

98. Важнейшие окислители и восстановители. Какие вещества 
могут проявлять свойства окислителей, а какие — восстановите
лей? Как уже говорилось, окислитель содержит в своем составе 
элемент, понижающий степень своей окисленности, а восстанови
тель содержит элемент, степень окисленности которого повышается 
в ходе реакции. Следовательно, окислителями могут быть прежде 
всего соединения высших, а восстановителями — низших степеней 
окисленности, присущих данному элементу.

М е т а л л ы  проявляют в своих соединениях только положитель
ную окисленность, и низшая их степень окисленности равна нулю. 
Иначе говоря, низшей степенью окисленности они обладают только 
в свободном состоянии. Действительно, все свободные металлы 
способны, хотя и в различной степени, проявлять только восстано
вительные свойства. На практике в качестве восстановителей при
меняют алюминий, магний, натрий, калий, цинк и некоторые дру
гие металлы. Если металлу присущи несколько степеней окислен
ности, то те его соединения, в которых он проявляет низшую из 
них, также обычно являются восстановителями, например, соеди
нения ж е л е за ( I I ) ,  олова (II), хрома (II), меди(1).

Окислителями могут быть те соединения металлов, в которых 
степень окисленности металла велика — равна номеру группы, в 
которой находится металл, или близка к нему. На практике приме
няют, в частности: аммиачный раствор оксида серебра, аммиачный 
раствор сульфата меди (I I ) ,  хлорид ртути(II ) ,  диоксид свинца 
Р Ь 0 2, хлорид ж е л еза (I I I ) ,  хромат и дихромат калия (К2С г 0 4 и 
К2Сг20 7), перманганат калия К М п 0 4, диоксид марганца М п 0 2.

Н е м е т а л л ы  проявляют как положительную, так и отрица
тельную окисленность. Естественно, что соединения, содержащие 
неметаллы в высших положительных степенях окисленности, могут 
быть окислителями, а соединения, в которых неметалл проявляет 
отрицательную окисленность, —■ восстановителями.

К широко применяемым в промышленности восстановителям 
относятся водород, углерод (в виде угля или кокса) и монооксид 
углерода СО.

К сильным окислителям принадлежат неметаллы верхней ча
сти VI и VII групп периодической системы. Сильные окислитель
ные свойства этих веществ объясняются большой электроотрица
тельностью их атомов. Сильнее всего окислительные свойства 
выражены у фтора, но в практике чаще пользуются в качестве 
окислителей кислородом, хлором и бромом.

К соединениям, применяемым в качестве окислителей, отно
сятся также кислоты. Наибольшее практическое значение имеют
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соляная, серная и азотная кислоты. При этом элементом окислите
лем в соляной кислоте является водород, в азотной — азот, в р аз
бавленной серной — водород, в концентрированной — сера. Поэто
му уравнение процесса восстановления соляной и разбавленной 
серной кислот имеет вид:

2Н + +  2 е ~  =  Н 2

Азотная кислота, в зависимости от ее концентрации, темпера
туры и природы восстановителя, может восстанавливаться до р аз 
личных степеней окисленности азота (см. § 142). Одним из обыч
ных продуктов ее восстановления является оксид азота N 0 :

NO J +  4Н+ +  З е~  =  N 0  +  2Н20

При восстановлении концентрированной серной кислоты также 
могут образовываться различные продукты (см. § 130). Одним из 
них может быть диоксид серы:

S O ! ' +  4Н+ +  2 е~  =  S 0 2 +  2Н20

И з других соединений неметаллов, применяемых в качестве 
окислителей, можно указать на пероксид водорода, соли кислот, 
в которых кислотообразующий элемент проявляет высокую степень 
окисленности — хлораты (К С Ю 3), перхлораты (КС104).

97. Окислительно-восстановительная двойственность. Внутримо
лекулярное окисление-восстановление. Соединения высшей степени 
окисленности, присущей данному элементу, могут в окислительно
восстановительных реакциях выступать только в качестве окисли
телей, степень окисленности элемента может в этом случае только 
понижаться. Соединения низшей степени окисленности могут быть, 
наоборот, только восстановителями; здесь степень окисленности 
элемента может только повышаться. Если ж е элемент находится 
в промежуточной степени окисленности, то его атомы могут, в з а 
висимости от условий, как  принимать, так и отдавать электроны. 
В первом случае степень окисленности элемента будет понижаться, 
во втором — повышаться. Поэтому соединения, содержащие эле* 
менты в промежуточных степенях окисленности, обладают о к и с 
л и т е л ь н о - в о с с т а н о в и т е л ь н о й  д в о й с т в е н н о с т ь ю -  
способностью вступать в реакции как с окислителями, так и с вос
становителями. -

Так, азот образует соединения, в которых степень его окислен- 
иости изменяется от —3 (аммиак и соли аммония) до + 5  (азот-^ 
иая кислота и ее соли). Азот, входящий в состав аммиака, может 
выступать только в качестве восстановителя, азот азотной кисло
т ы — только в качестве окислителя. Азотистая же кислота НЫОг 
и ее соли, где степень окисленности азота равна + 3 ,  вступают 
в реакции как с сильными окислителями, так и с сильными вос
становителями. В первом случае HNO 2 окисляется до азотной кис
лоты, во втором — восстанавливается обычно до оксида азота NO a
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В качестве примеров окислительно-восстановительной двойствен
ности азотистой кислоты можно привести реакции:

5 K N 0 2 +  2К М п0 4 +  3H2S 0 4 =  5К М 03 +  2 M n S 0 4 +  K2S 0 4 +  3H20  
2 H N 02 +  H2S =  2NO +  S +  2H20

Кроме азотистой кислоты окислительно-восстановительной 
двойственностью обладают сера, иод, пероксид водорода и ряд 
других веществ.

Вещества, содержащие элемент в промежуточной степени окис
ленности, обладают в ряде случаев еще одним характерным свой
ством. Оно состоит в том, что в определенных условиях такое ве
щество претерпевает процесс, в ходе которого часть элемента 
окисляется, а часть — восстанавливается. Этот процесс называется 
с а м о о к и с л е н и е м - с а м о в о с с т а н о в л е н и е м .  Так, при 
взаимодействии хлора с водой получается смесь соляной и хлор
новатистой (НС10) кислот:

С12 +  Н*0 =  НС1 +  нею

Здесь и окисление, и восстановление претерпевает хлор;
С12 +  2Н20  =  2Н С 10 +  2Н + +  2 е~  (окисление)

С12 +  2 е~  =  2С1” (восстановление)

Самоокисление-самовосстановление называют также д и с п р о *  
п о р ц и о н и р о в а н и е м .

Некоторые сложные вещества в определенных условиях (обыч
но при нагревании) претерпевают в н у т р и м о л е к у л я р н о е  
о к и с л е н и е - в о с с т а н о в л е н и е .  При этом процессе одна со
ставная часть вещества служит окислителем, а другая — восста
новителем. Примерами внутримолекулярного окисления-восстанов
ления могут служить многие процессы термической диссоциации. 
Так, в ходе термической диссоциации водяного пара

2Н20  =  2Н3 +  0 2

кислород окисляется (его степень окисленности возрастает от —2 
до 0),  а водород восстанавливается (его степень окисленности 
уменьшается от + 1  до 0).

Другим примером может служить реакция разложения нитрита 
аммония, применяемая в лабораторной практике для получения 
.чистого азота:

NH4N 0 2 =  N2 +  2Н20

Здесь ион N H * окисляется, а ион N O J восстанавливается до 
свободного азота.

98. Химические источники электрической энергии. Мы ужо 
знаем, что при любой окислительно-восстановительной реакции 
происходит переход электронов от восстановителя к окислителю.
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Так, при опускании цинковой пластинки в раствор сульфата меди 
происходит реакция

Z n +  C u 2+ =  Си +  Z n 2+

Здесь восстановитель — цинк — отдает электроны. Эта п о л у - ,  
р е а к ц и я  выражается уравнением:

Z n =  Z n 2* +  2 6 -

О кислитель— ион меди — принимает электроны. Уравнение 
этой полуреакции имеет вид:

С и2+ +  2е~  =  Си

В рассматриваемом примере обе полуреакции протекают в ме-1 
сте соприкосновения цинка с раствором, так что электроны непо
средственно переходят от атомов цинка к ионам меди. Можно, 
однако, осуществить эту реакцию таким способом, что окислитель
ная и восстановительная полуреакции окажутся пространственно 
разделенными, а электроны будут переходить от восстановителя 
к окислителю не непосредственно, а по проводнику электрического 
тока — по внешней цепи. Этот направленный поток электронов 
представляет собою электрический ток. При таком осуществлении 
окислительно-восстановительной реакции ее энергия будет превра
щена в электрическую энергию, которую можно использовать, 
включив во внешнюю цепь устройство, потребляющее электриче
скую энергию (например, электронагревательный прибор, электри
ческую лампу и т. п.).

Устройства, которые применяют для непосредственного преоб
разования энергии химической реакции в электрическую энергию, 
называются г а л ь в а н и ч е с к и м и  э л е м е н т а м и .  Их назы 
вают также х и м и ч е с к и м и  и с т о ч н и к а м и  э л е к т р и ч е 
с к о й  э н е р г и и  (сокращенно ХИЭЭ) или химическими источни
ками тока.

В технике гальваническими элем ентам и принято назы вать только ХИЭЭ, 
в которы х протекаю т практически необратимы е реакции. Такие ХИЭЭ обычно 
нельзя п ерезаряж ать: они предназначены  для однократного использования
(в один или несколько прием ов). ХИЭЭ, в которы х протекаю т практически 
обратим ы е реакции, назы ваю т а к к у м у л я т о р а м и :  их мож но п ер езар яж ать  
и использовать многократно.

Действие любого гальванического элемента основано на проте
кании в нем окислительно-восстановительной реакции. В простей
шем случае гальванический элемент состоит из двух пластин или 
стержней, изготовленн-ых из различных металлов и погруженных 
в раствор электролита. Такая система делает возможным про
странственное разделение окислительно-восстановительной реак
ции: окисление протекает на одном металле, а восстановление—■ 
на другом. Таким образом, электроны передаются от восстанови-, 
деля к окислителю по внешней цепи.
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Рассмотрим в качестве примера медно-цинковый гальваниче
ский элемент, работающий за счет энергии приведенной выше ре
акции между цинком и сульфатом меди (рис. 82). Этот элемент 
(элемент Якоби — Даниэля) состоит из медной пластины, погру
женной в раствор сульфата меди (медный электрод), и цинковой 
пластины, погруженной в раствор сульфата цинка (цинковый 
электрод). Оба раствора соприкасаются друг с другом, но для 
предупреждения смешивания они разделены перегородкой, изго
товленной из пористого материала.

При работе элемента, т. е. при замкнутой цепи, цинк окисляет
ся: на поверхности его соприкосновения с раствором атомы цинка 
превращаются в ионы и, гидратируясь, переходят в раствор. Вы
свобождающиеся при этом электроны движутся по внешней цепи 
к медному электроду. Вся совокупность этих процессов схематиче
ски изображается уравнением полуреакции, или э л е к т р о х и м и 
ч е с к и м  у р а в н е н и е м :

Z n =  Z n 2+ +  2е~

На медном электроде протекает восстановление ионов меди. 
Электроны, приходящие сюда от цинкового электрода, соединяют
ся с выходящими из раствора дегидратирующимися ионами меди; 
образуются атомы меди, выделяющиеся в виде металла. Соответ
ствующее электрохимическое уравнение имеет вид:

С и2+ +  2е~  =  Си

Суммарное уравнение реакции, протекающей в элементе, полу
чится при сложении уравнений обеих полуреакций. Таким образом, 
при работе гальванического элемента электроны от восстановителя 
переходят к окислителю по внешней цепи, на электродах идут 
электрохимические процессы, в растворе наблюдается направлен
ное движение ионов.

Направление движения ионов в растворе обусловлено проте
кающими у электродов электрохимическими процессами. Как уже 
сказано, у цинкового электрода катионы выходят в раствор, созда
вая в нем избыточный положительный заряд, а у медного элек
трода раствор, наоборот, все время обедняется катионами, так что 
здесь раствор заряжается отрицательно. В результате этого соз
дается электрическое поле, в котором катионы, находящиеся в 
растворе (Си2+ и Zn2+), движутся от цинкового электрода к мед
ному, а анионы SO4- — в обратном направлении. В итоге ж ид
кость у обоих электродов остается электронейтральной. Схема 
движения электронов и ионов при работе медно-цинкового эле
мента показана на рис. 83.

Электрод, на котором протекает окисление, называется а н о 
д о м .  Электрод, на котором протекает восстановление, называется 
к а т о д о м .  В медно-цинковом элементе цинковый электрод яв 
ляется анодом, а медный — катодом.
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Рис. 62. Схема медно-цинкового гальванического элемента.

Рис. 83. Схема движения ионов и электронов при работе медно-цинкового гальванического 
элемента.

Протекающая в гальваническом элементе окислительно-восста
новительная реакция представляет собой сложный процесс. Она 
включает собственно электрохимические стадии (превращения 
9Jomob, ионов или молекул на электродах), перенос электронов, 
п'ёренос ионов. Все эти стадии сопряжены между собой и проте
кают с одной и той же скоростью; число электронов, которые за 
единицу времени отдает цинк, равно числу электронов, принимае
мых за это же время ионами меди. Поэтому скорость реакции, 
протекающей в гальваническом элементе, пропорциональна коли
честву электричества, перенесенного по цепи в единицу времени, 
т. е. силе тока в цепи.

Электрический ток, протекающий по внешней цепи гальваниче
ского элемента, может производить полезную, работу. Но работа, 
кЪторую можно выполнить за счет энергии химической реакции, 
зависит от ее скорости: она максимальна при бесконечно медлен
н о м — обратимом — проведении реакции (см. § 67). Следователь
но, работа, которую можно произвести за счет реакции, протекаю
щей в гальваническом элементе, зависит от величины отбираемого 
от него тока. Если, увеличивая сопротивление внешней цепи, 
уменьшать ток до бесконечно малого значения, то и скорость 
реакции в элементе тоже будет бесконечно малой, а работа —■ 
максимальной. Теплота, выделяемая во внутренней цепи элемента, 
будет при этом, наоборот, минимальна.

Работа электрического тока выражается произведением коли
чества прошедшего по цепи электричества на напряжение. В мед- 
иб-цинковом элементе при окислении одного эквивалента цинка и 
Одновременном восстановлении одного эквивалента ионов меди по 
цепи пройдет количество электричества, численно равное одному 
фарадею (F =  96485 К л /м о л ь ) ,  так что полезная работа А',  ко

* В расчетах будем пользоваться приближенным значением этой величины 
(96 500 К л /м оль).
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торую ток может совершить, будет равна
A '* = F V

где V  — напряженке между полюсами элемента.
Но поскольку эта работа зависит от силы тока, то и напряж е

ние между полюсами элемента тоже зависит от силы тока ( F -  
величина постоянная). В предельном случае, отвечающем обрати
мому протеканию реакции, напряжение будет максимальным. М ак
симальное значение напряжения гальванического элемента, соот
ветствующее обратимому протеканию реакции, называется э л е к 
т р о д в и ж у щ е й  с и л о й  (э .д .с .)  данного элемента.

Д л я  этого предельного случая полезная работа, производимая 
электрическим током в медно-цинковом элементе при взаимодей
ствии одного эквивалента цинка с одним эквивалентом ионов 
меди, выразится уравнением

Л макс =  ^ м а к с  “ = F E

где Е  =3 VMакс — э. д. с. элемента.
Ясно, что при взаимодействии одного моля атомов цинка с од-.' 

ним молем ионов меди уравнение примет вид:

^макс =  ^ м а к с  “  1FE

В общем случае при растворении (или выделении) одного моля 
вещества, ионы которого имеют заряд, равный z, максимальная 
полезная работа связана с э. д. с. уравнением:

^макс =  zF Е
При постоянных температуре и давлении максимальная полез

ная работа реакции равна взятому с обратным знаком изменению 
энергии Гиббса AG (см. § 67). Отсюда:

AG  —  — z F E

Если концентрации (точнее говоря, активности) веществ, уча
ствующих в реакции, равны единице, т. е. если соблюдаются стан
дартные условия, то э .д .с .  элемента называется его с т а н д а р т 
н о й  э л е к т р о д в и ж у щ е й  с и л о й  и обозначается Е°. При 
этом последнее уравнение принимает вид:

Д(3° =  -  zF E °

Учитывая, что стандартное изменение энергии Гиббса реакции 
связано с ее константой равновесия (см. § 68) соотношением

Д 0 ° =  — R T  In К

получим уравнение, связывающее стандартную э. д. с. с констан
той равновесия реакции, протекающей в гальваническом элементе!

R T  In К  =  zF E °
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Измерения электродвижущих сил можно производить с высо
кой точностью. Эти измерения представляют собой один из наи
более точных методов определения стандартных энергий Гиббса, 
а следовательно, и констант равновесия окислительно-восстанови
тельных реакций в растворах.

Окислительно-восстановительная реакция протекает в гальва
ническом элементе несмотря на то, что окислитель и восстанови
тель непосредственно друг с другом не соприкасаются. Д л я  того 
.чтобы понять, как это происходит, как возникает электродвижущ ая 
сила при пространственном разделении процессов окисления и вос
становления, рассмотрим более детально явления, происходящие 
на границах раздела фаз в гальваническом элементе.

Прямые опыты с применением радиоактивных индикаторов По
казывают, что если привести металл (М) в контакт с раствором 
его соли, то ионы металла (Мг+) переходят из металлической фазы 
в раствор и из раствора в металл. Поскольку энергетическое со
стояние ионов в этих ф азах неодинаково, то в первый момент пос
ле установления контакта ионы металла переходят из металла в 
раствор и в обратном направлении с различной скоростью. Если 
преобладает переход ионов из металлической фазы в раствор, то 
раствор приобретает положительный заряд, а металлический элек
трод заряжается отрицательно. По мере увеличения этих зарядов 
переход катионов в одноименно заряженный раствор затрудняется, 
так  что скорость этого процесса уменьшается, скорость же пере
хода катионов из раствора на отрицательно заряженный электрод 
возрастает. В результате скорости обоих процессов выравниваются 
и между металлом и раствором устанавливается равновесие:

М 2+ (м еталл) М 2+ (раствор)

При этом металлический электрод оказывается заряженным от
рицательно, а раствор — положительно. Если при установлении 
контакта металл — раствор скорость перехода катионов из метал
ла в раствор была меньше, чем скорость их перехода в обратном
направлении, то между электродом и раствором также устанавли
вается равновесие; но в этом случае электрод заряж ается  положи
тельно, а раствор — отрицательно.

В .элементе Якоби — Д аниэля соответствующие равновесия 
устанавливаются между цинковым электродом и раствором суль
ф ата цинка

Z n 2+ (м еталл) ч=±: Z n 2+ (раствор Z n S 0 4)

а такж е между медным электродом и раствором сульфата меди;
С и2+ (м еталл) C u 2t (раствор C u S 0 4)

В этом элементе имеются еще две границы раздела фаз: между
растворами сульфатов цинка и меди, а также медью и цинком 
(см. рис. 82). Граница между растворами не оказывает существен-,
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ного влияния ни на величину э. д. с., ни на протекание реакции при 
работе элемента. Что же касается границы между металлами, то 
через нее могут проходить не ионы, как в случае границы ме
т а л л — раствор, а электроны*. И здесь вследствие неодинакового 
энергетического состояния электронов в меди и в цинке первона
чальные скорости перехода электронов из одного металла в дру
гой и в обратном направлении различны. Однако и в этом случае 
быстро устанавливается равновесие, при котором металлы также 
приобретают заряды противоположного знака;

е -  (медь) е ~  (цинк)

Таким образом, при разомкнутой цепи на трех имеющихся 
в элементе Якоби — Даниэля границах раздела фаз устанавли
ваются равновесия, причем фазы заряжаются. В результате энер
гетическое состояние электронов на концах разомкнутой цепи- 
оказывается неодинаковым: на том медном проводнике, который 
соприкасается с цинковым электродом, энергия Гиббса электронов 
выше, а на том, который соединен с медным электродом, — ниже. 
Разность энергий Гиббса электронов на концах цепи и определяет;
э .д .с .  данного элемента.

При замыкании внешней цепи электроны перемещаются от цин
кового электрода к медному. Поэтому равновесия на фазовых гра
ницах нарушаются; происходит направленный переход ионов цинка 
из металла в раствор, ионов меди — из раствора в металл, элек
тр о н о в— от цинка к меди: протекает окислительно-восстанови
тельная реакция.

В принципе электрическую энергию может дать любая окисли
тельно-восстановительная реакция. Однако число реакций, прак
тически используемых в химических источниках электрической 
энергии, невелико. Это связано с тем, что не всякая окислительно
восстановительная реакция позволяет создать гальванический эле
мент, обладающий технически ценными свойствами (высокая и 
практически постоянная э .д .с . ,  возможность отбирания больших 
токов, длительная сохранность и др.). Кроме того, многие окисли
тельно-восстановительные реакции требуют расхода дорогостоя
щих веществ.

В отличие от медно-цинкового элемента, во всех современных 
гальванических элементах и аккумуляторах используют не два, 
а один электролит; такие источники тока значительно удобнее в 
эксплуатации. Например, в свинцовых аккумуляторах (см. § 189) 
электролитом служит раствор серной кислоты.

Почти во всех выпускаемых в настоящее время гальванических 
элементах анод изготовляется из цинка, а в качестве вещества для

* Д и ф ф узи я атомов и ионов из м еталла в металл происходит много мед
леннее и практически не влияет на установление равновесия на границе м еж ду 
м еталлам и.
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катода обычно применяются оксиды менее активных металлов. 
Описание важнейших гальванических элементов см. § 214, акку
м уляторов— §§ 189, 201, 244.

Химические источники электрической энергии применяются в 
различных отраслях техники. В средствах связи (радио, телефон, 
телеграф) и в электроизмерительной аппаратуре они служ ат ис
точниками электропитания, на автомобилях, самолетах, тракторах 
применяются для приведения в действие стартеров и других 
устройств, на транспорте, в переносных фонарях с их помощью 
производится освещение.

Все обычные ХИЭЭ ие свободны от двух недостатков. Во-пер
вых, стоимость веществ, необходимых для их работы (например, 
свинца, кадмия), высока. Во-вторых, отношение количества энер
гии, которую может отдать элемент, к его массе мало. На протя
жении последних десятилетий ведутся исследования, направленные 
на создание элементов, при работе которых расходовались бы де
шевые вещества с малой плотностью, подобные жидкому или газо 
образному топливу (природный газ, керосин, водород и др.). Т а 
кие гальванические элементы называются т о п л и в н ы м и .  П ро
блеме топливного элемента уделяется в настоящее время большое 
внимание и можно полагать, что в ближайшем будущем топлив
ные элементы найдут широкое применение.

S9. Электродные потенциалы. К аж дая  окислительно-восстано- 
вительная реакция слагается из полуреакций окисления и восста
новления. Когда реакция протекает в гальваническом элементе 
или осуществляется путем электролиза, то каж дая полуреакция 
протекает на соответствующем электроде; поэтому полуреакции 
называют также э л е к т р о д н ы м и  п р о ц е с с а м и .

В § 98 было показано, что протекающей в гальваническом эле
менте окислительно-восстановительной реакции соответствует
в. д. с. этого элемента Е,  связанная с изменением энергии Гиббса 
AG реакции уравнением:

Д Q —  — zF E

В соответствии с разделением окислительно-восстановительной 
реакции на две полуреакции, электродвижущие силы такж е при
нято представлять в виде разности двух величии, каж д ая  из кото
рых отвечает данной полуреакции. Эти величины называются 
э л е к т р о д н ы м и  п о т е н ц и а л а м и .

Д л я  медно-цинкового элемента реакция, протекающая при его 
работе

Z n  +  C u 2+ =  Z n 2+ +  Си

разбивается на полуреакции:
С и2+ +  2 е~  =  Си; Z n  =  Z n 2+ +  2е~

Соответственно э. д. с. этого элемента (Е ) можно представить 
как разность электродных потенциалов [&),  один из которых
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отвечает первой, а другой (&2) — второй из записанных полуреак- 
ций; у

Е  “  & I   2

П ри этом изменение энергии Гиббса AGlt которое отвечает тер< 
модинамически обратимому восстановлению одного моля ионов 
меди, равно

Д(?1 =  — 2 F & ,

а изменение энергии Гиббса AG2> отвечающее термодинамически 
обратимому окислению одного моля атомов цинка, равно

Д 0 2 =  — 2F&2

В общем случае любому электродному процессу
О х +  z e ~  =  R ed

соответствует электродный потенциал с? и изменение энергии 
Гиббса AG, равнее:

ДО =  -  zF %

Здесь Red и Ох — сокращения латинских слов, обозначающие 
восстановленную и окисленную формы веществ, участвующих в 
электродном процессе.

В дальнейшем, говоря об электродных процессах, мы будем за 
писывать их уравнения в сторону восстановления (за исключе
нием, конечно, тех случаев, когда речь будет идти именно об окис
лении).

В результате изучения потенциалов различных электродных 
процессов установлено, что их величины зависят от следующих 
трех факторов: 1) от природы веществ — участников электродного 
процесса, 2) от соотношения между концентрациями * этих ве
ществ и 3) от температуры системы. Эта зависимость выражается 
уравнением:

2,зяг ]g [Ох]
z F  [Red]

Здесь е?° — с т а н д а р т н ы й  э л е к т р о д н ы й  п о т е н ц и а л  
данного процесса — константа, физический смысл которой рас
смотрен ниже; R  — газовая постоянная; Г — абсолютная темпера
тура; z  — число электронов, принимающих участие в процессе; 
F — постоянная Фарадея; [Ох] и [Red] произведения концент
раций веществ, участвующих в процессе в окисленной (Ох) и в 
восстановленной (Red) формах.

* С трого говоря, величина электродного потенциала зависит от соотнош ения 
не концентраций, а активностей (см. § 86) вещ еств; во всех рассм атриваем ы х 
далее уравнениях вместо концентрации дол ж н а  стоять активность. Но при не
высоких концентрациях растворов погреш ность, вносимая заменой активности 
на концентрацию , невелика.
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Физический смысл величины <§° становится ясным при рассмот
рении случая, когда концентрации (активности) всех веществ, 
участвующих в данном электродном процессе, равны единице. При 
этом условии второе слагаемое правой части уравнения обращ ает
ся в нуль (lg  1 = 0 )  и уравнение принимает вид:

Концентрации (активности) , равные единице, называются стан
дартными концентрациями (активностями). Поэтому и потенциал, 
отвечающий этому случаю, называется с т а н д а р т н ы м  п о т е н 
ц и а л о м .  Итак, стандартный электродный потенциал — это по
тенциал данного электродного процесса при концентрациях  (точ
нее говоря, активностях) всех участвующих в нем веществ, равных  
единице.

Таким образом, в уравнении электродного потенциала первое 
слагаемое (S ’0) учитывает влияние на его величину природы ве- 

( 2 ,3 # Г , [О х] Ч „ „ществ, а второе ^ - z f — lg  — их концентрации. Кроме того,
оба члена изменяются с температурой.

Д л я  обычной при электрохимических измерениях стандартной 
температуры (25°С =  298 К), при подстановке значений постоян
ных величин [i? =  8,31 Д ж / ( м о л ь - К ) ,  F —  96 500 К л/м оль] урав
нение принимает вид:

„  , 2 ,3 -8 ,3 1 -2 9 8  [Ох] ^  , 0,059 [Ох]
*  =  *  z ^ 9 6 5 0 0  TR ed]~=  + ^ " l g T R id T

Д л я  построения численной шкалы электродных потенциалов 
нужно потенциал какого-либо электродного процесса принять рав
ным нулю. В качестве эталона для создания такой ш калы принят 
электродный процесс

2Н+ +  2е~  =  Н 2

Изменение энергии Гиббса, связанное с протеканием этой полу- 
реакции при стандартных условиях, принимается равным нулю. 
В соответствии с этим и стандартный потенциал данного элек
тродного процесса принят равным нулю. Все электродные потен
циалы, приводимые в настоящей книге, а также в большинстве 
других современных изданий, выражены по этой, так  называемой 
в о д о р о д н о й  ш к а л е .

Приведенный выше электродный процесс осуществляется на 
в о д о р о д н о м  э л е к т р о д е .  Последний представляет собой 
платиновую пластинку, электролитически покрытую губчатой пла
тиной и погруженную в раствор кислоты, через который npony-i 
скается водород (рис. 84). Водород хорошо растворяется в п ла
тине; при этом молекулы водорода частично распадаются на 
атомы (пластина катализирует этот распад). На поверхности со
прикосновения платины с раствором кислоты может протекать,
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X, К устройству/
для• измерения

Раствор
КС1 

Паста 
Hg2Cljj

Р и с . 84. в о д о р о д н ы й  э л е к тр о д .

Р и с . 85. Ц еп ь  д л я  и зм ер ен и я  эл е к тр о д н о го  п о т е н ц и а л а : 
с л е в а  — э л е к т р о д , п о т ен ц и ал  которого  н у ж н о  измерить; 
в  с е р е д и н е  — со е д и н и тел ь н ы й  сосуд .

с п р а в а  — к а л о м е л ьн ы й  э л е к т р о д ;

окисление атомов или восстановление ионов водорода. Платина 
при этом практически не принимает участия в электродных реак
циях и играет как бы роль губки, пропитанной атомарным водо
родом.

Потенциал водородного электрода воспроизводится с очень вы
сокой точностью. Поэтому водородный электрод и принят в каче
стве эталона при создании шкалы электродных потенциалов.

Установим, какой вид принимает общее уравнение электрод
ного потенциала для водородного электрода. В соответствии с 
уравнением электродного процесса (см. стр. 271) 2 =  2, [Ох] =  
=  [Н+]2, [Red] =  [Н2] . Концентрация растворенного в платине
водорода пропорциональна его парциальному давлению р н%:

[Нг] =  k p H 2

где k  — постоянная при данной температуре величина. Включая ее 
в значение S ’0, получим:

&  =  +  0,059 lg  [Н+] -  0,030 lg  рИг

Обычно парциальное давление водорода р н  поддерживается 
равным нормальному атмосферному давлению, которое условно 
принимается за единицу. В этом случае последний член получен
ного уравнения обращается в нуль (lg  1 = 0 ) .  Тогда

8  =  +  0,059 lg  [Н+]

Поскольку стандартный потенциал рассматриваемого процесса, 
принят равным нулю, то

S  =  0,059 lg  [н +]

или, учитывая, что lg[H+] =  —pH, окончательно получаем*
$  =  —  0,059рН



274 Глава !Х. Окислительно восстановительные реакции. Основы электрохимии

Д л я  определения потенциала того или иного электродного про* 
цесса нужно составить гальванический элемент из испытуемого и 
стандартного водородного электродов и измерить его э. д. с. 
Поскольку потенциал стандартного водородного электрода равен 
нулю, то измеренная э. д. с будет представлять собою потенциал 
данного электродного процесса.

Практически при измерениях потенциалов в качестве электро- 
да сравнения пользуются не стандартным водородным, а другими 
электродами, более удобными в обращении, потенциалы которых 
по отношению к стандартному водородному электроду известны. 
П ри этом необходимо рассчитать э. д. с. элемента согласно урав
нению:

Е  =  I З’ср — X I

Здесь Е  — э .д .с .  элемента; е?ср — известный потенциал элек
трода сравнения; — потенциал испытуемого электрода.

Р еш ая  уравнение относительно получаем:
ДЛЯ <^*ср ^  & X ^ X  ~  ^ с р  —  Е

д л я  <гср <  ггх

В качестве электродов сравнения чаще всего применяют хлор- 
серебряный и каломельный электроды. Хлорсеребряный элек
т р о д — это серебряная проволочка, покрытая слоем AgCl и погру
ж енная в раствор соляной кислоты или ее соли. При замкнутой 
цепи на нем протекает реакция:

A g C l +  е ~  =  A g + 4 - С1“

Каломельный электрод представляет собой ртуть, покрытую 
взвесью каломели H g 2Cl2 в растворе КС1. Потенциалы этих элек
тродов воспроизводятся с высокой точностью. На рис. 85 изобра
жена цепь с каломельным электродом.

Д л я  того чтобы найти значение электродного потенциала, не
обходимо измерить не напряжение работающего элемента, а имен
но его э. д. с. При измерениях э. д. с. сопротивление внешней цепи 
(т. е. измерительного устройства) очень велико. Реакция в элемен
те при этом практически не протекает. Таким образом, электрод
ные потенциалы отвечают обратимому протеканию процессов или, 
что то же самое, состоянию электрохимического равновесия на 
электродах. Поэтому электродные потенциалы часто называют 
р а в н о в е с н ы м и  э л е к т р о д н ы м и  п о т е н ц и а л а м и  или 
просто р а в н о в е с н ы м и  п о т е н ц и а л а м и .

Рассмотрим теперь, какой вид принимает общее уравнение 
электродного потенциала в важнейших случаях.

1. Электродный процесс выражается уравнением
Мг+ +  2б“  =  М

где М обозначает атомы какого-либо металла, Мг+ — его г-заряд- 
ные ионы.
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К этому случаю относятся оба электрода медно-цинкового эле
мента и вообще любой металлический электрод в растворе соли 
этого же металла. Здесь окисленной формой металла являются 
его ионы, а восстановленной — атомы. Следовательно, [Ох] =  [Мг+] , 
a  [Red] =  const, так как концентрация атомов в металле при по
стоянной температуре — величина постоянная. Включая значение 
этой постоянной в величину получим:

$  =  +  M i  ig [мг+]

Например, для процесса A g+ +  e~ — Ag 
В  =  0,799 +  0,059 lg  [Ag+]

а для  процесса Zn2+ +  2е~ =  Zn
Ш =  -  0,763 +  0,030 lg  [Znz+]

2, Электродный процесс выражается уравнением:

Мг*+ +  (z2 — Zi) е~ «=» М*1 ‘

В этом случае и окисленная (М гг+) и восстановленная (М г‘+) 
формы металла находятся в  растворе ъ чх  концентрации — вели
чины переменные. Поэтому

г2- г ,  6 [м г!+|

Например, для процесса F e3+-f- е~  =  Fe2+:
[Fe3+]

&  =  0,771 +  0,059 lg [F e2+J

В этом и в рассматриваемых ниже случаях электрод, на кото
ром протекает электродный процесс, изготовляется из инертного 
материала. Чащ е всего в качестве такого материала применяют 
платину.

Мы рассмотрели примеры, когда в электродных процессах при
нимали участие только ионы, состоящие из одного элемента. О д
нако часто окисляющееся или восстанавливающееся вещество 
состоит не из одного, а из двух или большего числа элементов. 
Ч ащ е всего в составе окислителя содержится кислород; при этом 
в электродном процессе обычно принимают участие такж е вода и 
продукты ее диссоциации — ионы водорода (в кислой среде) или 
гидроксид-ионы (в щелочной среде). Рассмотрим, как  будут вы
глядеть в таких случаях уравнения потенциалов электродных про
цессов.

3. Электродный процесс выраж ается уравнением:
0 2 +  4Н+ +  4е~ =  2Н20
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Эта полуреакция (при протекании ее в сторону восстановления)' 
играет очень большую роль при коррозии металлов (см. § 196). 
Кислород — самый распространенный окислитель, вызывающий 
коррозию металлов в водных средах.

В рассматриваемом электродном процессе в результате восста
новления кислорода, протекающего с участием ионов водорода, 
образуется вода. Следовательно, [Red] =  [Н20 ] 2, а [О х ]— 
=  [ 0 2] [Н+]4. Концентрацию воды в разбавленных растворах мож
но считать постоянной. Концентрация кислорода в растворе про
порциональна его парциальному давлению над раствором ( [ 0 2] =  
—  kp o 2). Выполнив необходимые преобразования и обозначив 
сумму постоянных величин через <§а, получим:

8  =  g °  +  0,059 lg  [Н+] +  lg  р02

Д л я  рассматриваемого процесса с?° =  1,228 В; следовательно
& =  1,228 — 0,059рН +  0,015 lg  pQi

При парциальном давлении кислорода, равном нормальному 
атмосферному давлению (которое условно принимается равным 
единице), lg p o 2= 0  и последнее уравнение принимает вид

S  — 1,228 — 0,059рН

4. Д л я  электродных процессов, записываемых более сложными 
уравнениями, в выражениях для потенциалов содержится большее 
число переменных концентраций. Рассмотрим, например, электрод
ный процесс:

MnOJ +  8Н+ +  5е~ =  Мп2+ +  4Н20

Эта полуреакция протекает (в сторону восстановления) при 
взаимодействии перманганата калия с большинством восстанови
телей в кислой среде.

Концентрации всех веществ, участвующих в рассматриваемом 
электродном процессе, кроме воды, — величины переменные. Д л я  
этого процесса с?° =  1,507 В. Уравнение электродного потенциала 
имеет вид:

, 0,059 , [М п о ;]  , 8-0,059 , Гы+1
+ — l ? W T  +  ~ lg[Hl =

=  1,507 +  0,012 lg  -  0,095рН

Примеры 3 и 4 показывают, что в случае электрохимических 
процессов, протекающих с участием воды, концентрация ионов во
дорода входит в числитель логарифмического члена уравнения 
потенциала. Поэтому электродные потенциалы таких процессов 
зависят от pH раствора и имеют тем большую величину, чем кис
лее раствор.
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Т а б л и ц а  18. Электродные потенциалы в водны х растворах  при 25 °С 
и при парциальном давлении газов, равном нормальному 
атмосферному давлению

Электродный процесс Уравнение электродного потенциала

2IIj++2

<r =  — 3,045 +  0,059 Ig [L i+]

R b + +  e ' =  Rb Ж =  —  2,925 +  0,059 Ig [R b+]

К + +  е~ =  К <T =  -  2,925 +  0,059 lg  [fO ]

C s + +  ,?- =  Cs Ж =  -  2,923 +  0,059 lg  [C s+]

С а 2+ +  2е - =  Са g  =  —  2,866 +  0,030 lg  [C a2+]

N a + +  е~ =  Na <T =  -  2,714 + 0 ,0 5 9  lg [ N a +]

M g 2+ +  2е_ =  M g & =  —  2,363 +  0,030 lg  [M g2+]

Н 2 +  2е~ =  2Н~ Ж =  -  2,251 +  0,059 lg  [H~]

А13+ +  Зе~  =  А1 Ж =  — 1,662 +  0,020 lg  [A l3+]

T i2+ +  2е- =  Ti B =  -  1,628 +  0,030 lg  [T i2+]

М п2+ +  2е~ =  Ми & =  —  1,180 +  0,030 lg  [M n2+]

С г2+ +  2е~ =  Сг <У =  - 0 ,9 1 3  +  0,030 l g [ C r 2+]

Z n 2+ +  2е- =  Zn S =  —  0,763 +  0,030 lg  [Z n 2+]

С г3+ +  Зе~ =  Сг Ж =  - 0 ,7 4 4  +  0,020 lg  [C r3+]

[A u (C N )2]‘  +  е" =  A u +  2 C N '
*> . « « = • « . _  [[A u (C N )2]- ] 
<5 —  0,61 0,059 lg  [ C N ~ 1 2

2Н + +  2е~ =  Н 2 <T =  -  0,059 pH

С и 2+ +  2 е -  =  Си Ж =  0,337 +  0,030 lg  [C u 2+]

12(к) +  2е~ =  2 Г Ж =  0,536 -  0,059 lg  [Г ]

M n O j +  е" =  МпО'1' $  =  0,558 +  0,059 lg  г[М п0Д -  
[M nO2-]

F e 3+ +  е~ =  F e 2+ Ж =  0,771 +  0,059 l g i g ^ i

N O J +  2Н + +  е '  =  Ш 2(г) +  Н ,0  

H g 22+ +  2е~ =  2Hg 

A g + +  е~ =  Ag

Ж =  0,80 +  0,059 lg  [N O j] -  0,118 pH 

&  =  0,788 +  0,030 lg  [H g2+]

Ж =  0,799 +  0,059 lg  [A g+]

H g 2+ +  2е~ =  Hg 

2 H g 2+ +  2e~ =  Hg**

Ж =  0,854 +  0,030 lg  [H g2+]

Ж =  0,920 +  0,030 l g - ^ ! , * 1,3- 
[ H g l l

В г2(ж ) +  2e~ =- 2 B r S =  1,065 —  0,059 lg  [B r—]

P t 2+ +  2e- =  P t <T =  1,2 +  0,030 l g [ P t 2+]

0 2 +  4H + +  4e~ =  2H20 &  =  1,229 -  0,059 pH
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П родолж ение табл. 18

Электродный процесс Уравнение электродного потенциала

C r 2 0 2 -  +  14Н+ +  6е-  =  2Сг3+ +  7Н20 <Г =  1,333 +  0,010 lg  }  0,138 pH

С12 (г) +  2е~ =  2 С Г Ж =  1,358 +  0,059 lg  [С Г ]

Р Ь 0 2  +  4Н + +  2е~ =  РЬ 2+ +  2Н20 <Г =  1,455 +  0,030 l g [ P b 2+] -  0,118 pH

A u 3+ +  Зе" =  Ац &  —  1,498 +  0,020 lg  [A u3+]

М п 0 4-  +  8 Н + +  5е~ =  М п2+ +  4Н 20 S  =  1,51 +  0 , 0 1 2  lg  -  0,095 pH

P b 0 2  +  S O f  +  4Н+ +  2е~ = 8 =  1,682 +  0,030 l g l S O f ] -  0,118 pH

=  P b S 0 4  +  2Н 20
A u + +  е~ —  Ац &  =  1,691 +  0,059 lg  [A u+]

М 11О 4  +  4Н+ +  Зе" =  М п 0 2  +  2Н20 S  =  1,695 +  0,020 lg  [M n O ;] — 0,079 pH

Н 2 0 2  +  2Н+ +  2е“ =  2Н20 &  =  1,776 +  0,030 lg  [H 2 0 2] — 0,059 pH

S 2 0 ^  +  2 e '  =  2 S O f =  2,01 +  0,030 I g j ^ - U -
[SO ^ Y

F 2 (r) +  2e~ =  2 F “ $  =  2,866 — 0,059 lg [ F ~ ]

К ак уже сказано, зависимость электродного потенциала от 
природы веществ — участников электродного процесса учитыва
ется величиной <0>°. В связи с этим все электродные процессы 
принято располагать в ряд по величине их стандартных потенциа
лов. В табл. 18 уравнения важнейших электродных процессов и 
соответствующие электродные потенциалы приведены в порядке 
возрастания величин <S°.

Положение той или иной электрохимической системы в этом 
ряду характеризует ее окислительно-восстановительную способ
ность. Под э л е к т р о х и м и ч е с к о й  с и с т е м о й  здесь подра
зумевается совокупность всех веществ — участников данного элек
тродного процесса.

Окислительно-восстановительная способность представляет собою понятие, 
характеризую щ ее именно электрохимическую  систему, но часто говорят и об 
окислительно-восстановительной способности того или иного вещ ества (или 
ион а). П ри этом  следует, однако , иметь в виду, что многие вещ ества м огут
окисляться или восстанавливаться до  различных продуктов. Н апример, пер
м ан ганат  калия (ион МПО4 ) м ож ет  в зависим ости от условий, преж де всего 
от pH  раствора, восстанавливаться либо до иона М п2+, либо до  М п 0 2, либо 
до иона М пО ^'-

С оответствую щ ие электродны е процессы вы раж аю тся уравнениями:,
М п О ; +  8 Н + +  5е~  =  М п2+ +  4Н20  

М п О ; +  4Н+ +  З е "  =  М п 0 2  +  2Н20  

MnOJ +  е~ =  М пО *'
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П оскольку стандартны е потенциалы этих трех электродны х процессов р а з 
личны (см. табл. 1S), то различно и полож ение этих трех систем в ряду  
Таким  образом , один и тот ж е окислитель (МпСЦ) м ож ет заним ать в ряду  
стандартны х потенциалов несколько мест.

Элементы, проявляю щ ие в своих соединениях только одну степень окислен
ности, имеют простые окислительно-восстановительные характеристики и зан и 
м аю т в р яду  стандартны х потенциалов м ало мест. К их числу относятся 
в основном металлы  главных подгрупп I— III групп периодической системы. 
М ного ж е  мест в ряду  заним аю т те элементы, которы е образую т соедине
ния различны х степеней окисленности — неметаллы  и многие металлы  побоч
ных подгрупп периодической системы.

Р яд  стандартных электродных потенциалов позволяет решать 
вопрос о направлении самопроизвольного протекания окислитель
но-восстановительных реакций. К ак  и в общем случае любой 
химической реакции, определяющим фактором служит здесь знак 
изменения энергии Гиббса реакции. Если из двух электрохимиче
ских систем составить гальванический элемент, то при его работе 
электроны будут самопроизвольно переходить от отрицательного 
полюса элемента к положительному, т. е. от электрохимической си
стемы с более низким значением электродного потенциала к си
стеме с более высоким его значением. Но это означает, что первая 
из этих систем будет выступать в качестве восстановителя, а вто
р а я — в качестве окислителя. Следовательно, в гальваническом 
элементе окислительно-восстановительная реакция может само
произвольно протекать в таком направлении , при котором электро
химическая система с более высоким значением электродного 
потенциала выступает в качестве окислителя, т. е. восстанавли
вается. При непосредственном взаимодействии веществ возможное 
направление реакции будет, конечно, таким же, как и при ее осу
ществлении в гальваническом элементе.

Если окислитель и восстановитель расположены далеко друг 
от друга в ряду <В°, то направление реакции практически пол
ностью определяется их взаимным положением в этом ряду. Н а 
пример, цинк (8 ° =  —0,763 В) будет вытеснять медь (8 ° =  
=  + 0 ,3 3 7  В) из водного раствора ее соли при любой практически 
осуществимой концентрации этого раствора. Если же величины 3'° 
для окислителя и восстановителя близки друг к другу, то при ре
шении вопроса о направлении самопроизвольного протекания 
реакции необходимо учитывать влияние на электродные потен
циалы такж е и концентраций соответствующих веществ. Напри
мер, реакция

H g|+ +  2F e2+ =  2Hg +  2Fe3+

может самопроизвольно идти как слева направо, так и справа на
лево. Направление ее протекания определяется концентрациями 
ионов железа и ртути. В этой реакции участвуют две электрохими
ческие системы:

Hg2+ +  2 е - =  2Hg (1)
F e3+ - f  е~ =  F e2+ (2)
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' Соответствующим электродным процессам отвечают потен
циалы:

$ х =  0,788 +  0,030 lg  [Hg2+]

«*» =  0-771 +  0,059

Подсчитаем величины <$х и <$% при [Hg!+]  =  [Fe2+] =  Ю-1 и 
[Fe3+] =  10~4 моль/1000 г Н 20 :

=  0,788 +  0,030 lg  1 0 ~ ‘ =  0,788 -  0,030 es 0,76 В 

=  0,771 +  0,059 lg  - j j p -  =  0,771 -  3 • 0,059 £* 0,59 В

Таким образом, при взятом соотношении концентраций ~> 8 2  
и реакция протекает слева направо.

Теперь подсчитаем 8 1  и 3 2 при обратном соотношении концен
траций. Пусть [H gl+] =  [F e2+] =  10~4, a [Fe3+] =  10~‘ моль/1000 г 
НаО

<Г, =  0,788 +  0,030 lg  10 ~ 4 =  0,788 -  4 • 0,030 s* 0,67 В 

Ю-1
S t  =  0,771 +  0,059 lg  — —  =  0,771 +  3 • 0,059 s* 0,95 В 

10~4

Следовательно, при этих концентрациях и реакция
протекает справа налево.

Если окислительно-восстановительная реакция протекает с уча
стием воды и ионов водорода или гидроксид-ионов, то необходимо 
учитывать также величину pH среды.

В табл. 18 включено 39 полуреакций; комбинируя их друг с 
другом, можно решить вопрос о направлении самопроизвольного 
протекания 39-38/2  =  741 реакции.

П рим ер. Установить, направление возм ож ного протекания реакции:

2K B r - f  P b 0 2 - f  4 H N 0 3 =  P b ( N 0 3)2 - f  B r2 - f  2 K N 0 3 +  2Н 20

Запиш ем  уравнение реакции в ионно-молекулярной форме:

2 В Г  +  Р Ю 2 +  4Н + =  Р Ь 2+ +  В г2 +  2Н20

В табл . 18 находим стандартны е электродны е потенциалы электрохимиче
ских систем, участвую щ их в реакции:

Вг2 +  2 е~  =  2Вг~ =  1,065 В

Р Ю 2 +  4Н+ +  2 е~  =  Р Ь 2+ +  4Н20  <Г° =  1,455 В

О кислителем  всегда служ ит электрохим ическая система с более высоким 
значением электродного потенциала. П оскольку здесь <г?2 значительно больше, 

чем то практически при лю бых концентрациях взаимодействую щ их вещ еств 
бром ид-ион будет служ ить восстановителем  и окисляться диоксидом свинца: 
реакция будет самопроизвольно протекать слева направо.

Чем дальш е находится та или иная система в ряду стандарт
ных потенциалов, т, е. чем больше ее стандартный потенциал, тем
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более сильным окислителем является ее окисленная форма. И, на
оборот, чем раньше расположена система в ряду, т. е. чем меньше 
значение <£°, тем более сильный восстановитель ее восстановлен
ная форма. Действительно, среди окисленных форм систем конца 
ряда мы находим такие сильные окислители, как F 2, Н2Оо, МпС>4 • 
Самые же сильные восстановители — восстановленные формы си
стем начала ряда: щелочные и щелочноземельные металлы.

При протекании окислительно-восстановительных реакций кон
центрации исходных веществ падают, а продуктов реакции — воз
растают. Это приводит к изменению величин потенциалов обеих 
полуреакций: электродный потенциал окислителя падает, а элек
тродный потенциал восстановителя возрастает. Когда потенциалы 
обоих процессов становятся равными друг другу, реакция зак ан 
чивается— наступает состояние химического равновесия.

100. Ряд  напряжений металлов. Если из всего ряда стандарт
ных электродных потенциалов выделить только те электродные 
процессы, которые отвечают общему уравнению

М г+  +  z e ~  =  М

то получим р я д  н а п р я ж е н и й  м е т а л л о в .  В этот ряд всегда 
помешают, кроме металлов, такж е водород, что позволяет видеть,

Т а б л и ц а  19. Р я д  напряж ений м еталлов

Уравнение электродного 
процесса

Стандартный 
потенциал 3>° 
при 25 °С, В

Уравнение электродного 
процесса

Стандартный 
потенциал 8е 
при 25 °С, В

L i+ +  е~ =  L i - 3 ,0 4 5 С о 2+ +  2е~ =  Со —0,277

R b + +  е~ =  R b - 2 ,9 2 5 N i2+ 2е~ =  Ni —0,250

К + +  е" =  К - 2 ,9 2 5 S n 2+ +  2е~ =  S n - 0 ,1 3 6

C s+ +  е~ =  C s . —2,923 P b 2+ +  2е~ =  P b - 0 ,1 2 6

С а 2+ +  2е~ =  С а - 2 ,8 6 6 F e 3+ +  Зе-  =  F e - 0 ,0 3 6

N a + +  е~ =  Na —2,714 2H + +  2e~ =  H 2 0
M g2+ +  2е~ =  M g - 2 ,3 6 3 B i3+ +  Зе- =  Bi 0,215
А13+ + 3 е -  =  А1 — 1,662 C u 2+ +  2e~ =  Cu 0,337
T i2+ +  2е-  =  Ti - 1 ,6 2 8 Cu+ 4 - e~ =  Cu 0,521

М п2+ +  2е~ =  Мп - 1 ,1 8 0 H g I* 4- 2<T =  2 Hg 0,788
С г2+ +  2е- =  Сг -0 ,9 1 3 A g + 4- e~ =  Ag 0,799
Z n 2+ +  2е~ =  Z n -0 ,7 6 3 H g 2+ 4 - 2e~ =  H g 0,854
C r3+ + З е -  =  Сг - 0 ,7 4 4 P t 2+ 4 - 2e- =  P t 1,2
F e 2+ +  2е~ =  F e —0,440 A u 3+ 4 - 3e~ =  Au 1,498
C d2+ + 2 е -  =  Cd -0 ,4 0 3 A u + 4 - e~ —  Au 1,691
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какие металлы способны вытеснять водород из водных растворов 
кислот. Р яд  напряжений для важнейших металлов приведен 
в табл. 19. Положение того или иного металла в ряду напряжений 
характеризует его способность к окислительно-восстановительным 
взаимодействиям в водных растворах при стандартных условиях. 
Ионы металлов являются окислителями, а металлы в виде про
стых веществ — восстановителями. При этом, чем дальш е распо
ложен металл в ряду напряжений, тем более сильным окислителем 
в водном растворе являются его ионы, и наоборот, чем ближе 
металл к началу ряда, тем более сильные восстановительные свой
ства проявляет простое вещество — металл.

Потенциал электродного процесса
2Н+ +  2 е ~ -  Н ,

в нейтральной среде (pH = 7 )  равен —0,059-7 =  — 0,41 В (см. 
стр. 273). Активные металлы начала ряда, имеющие потенциал, 
значительно более отрицательный, чем — 0,41 В, вытесняют водо
род из воды. Магний вытесняет водород только из горячей воды. 
М еталлы, расположенные между магнием и кадмием, обычно не 
вытесняют водород из воды. Н а поверхности этих металлов обра
зуются оксидные пленки, обладающие защитным действием *.

Металлы, расположенные между магнием и водородом, вытес
няют водород из растворов кислот. При этом на поверхности не
которых металлов такж е образуются защитные пленки, тормозящие 
реакцию. Так, оксидная пленка на алюминии делает этот ме
талл  стойким не только в воде, но и в растворах некоторых кис
лот. Свинец не растворяется в серной кислоте при ее концентрации 
ниже 8 0 % ,  так как образую щаяся при взаимодействии свинца 
с серной кислотой соль PbSC>4 нерастворима и создает на поверх
ности металла защитную пленку. Явление глубокого торможения 
окисления металла, обусловленное наличием на его поверхности 
защитных оксидных или солевых пленок, называется п а с с и в 
н о с т ь ю ,  а состояние металла при этом — пассивным состоя
нием.

М еталлы способны вытеснять друг друга из растворов солей. 
Н аправление реакции определяется при этом их взаимным поло
жением в ряду напряжений. Рассматривая конкретные случаи т а 
ких реакций, следует помнить, что активные металлы вытесняют 
водород не только из воды, но и из любого водного раствора. П о
этому взаимное вытеснение металлов из растворов их солей прак
тически происходит лишь в случае металлов, расположенных в 
ряду после магния.

* Потенциалы м еталлов в воде, конечно, отличны от их потенциалов в стан 
дартны х условиях; в больш инстве случаев они имеют более отрицательное зн а
чение. Но, к ак  правило, это не сказы вается  на правильности вы водов о способ
ности металлов вытеснять водород  из воды.
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Вытеснение металлов из их соединений другими металлами
г.лервые подробно изучал Бекетов *. В результате своих работ он 
расположил металлы по их химической активности в «вытеснитель
ный ряд», являющийся прототипом ряда напряжений металлов.

Взаимное положение некоторых металлов в ряду напряжений 
и в периодической системе на первый взгляд не соответствует друг, 
другу. Например, согласно положению в периодической системе 
химическая активность калия должна быть больше, чем натрия, 
а натрия — больше, чем лития. В ряду ж е напряжений наиболее 
активным оказывается литий, а калий занимает среднее положе
ние между литием и натрием. Цинк и медь по их положению в пе
риодической системе должны иметь приблизительно равную хими
ческую активность, но в ряду напряжений цинк расположен значи
тельно раньше меди. Причина такого рода несоответствий состоит 
в следующем.

При сравнении металлов, занимающих то или иное положение 
в периодической системе, за  меру их химической активности — 
восстановительной способности — принимается величина энергии 
ионизации свободных атомов. Действительно, при переходе, на
пример, сверху вниз по главной подгруппе I группы периодической 
системы энергия ионизации атомов уменьшается, что связано с 
увеличением их радиусов (т. е. с большим удалением внешних 
электронов от ядра) и с возрастающим экранированием положи
тельного заряда  ядра промежуточными электронными слоями 
(см. § 31). Поэтому атомы калия проявляют большую химическую 
активность — обладают более сильными восстановительными свой
с т в а м и , ч е м  атомы натрия, а атомы натрия — большую актив
ность, чем атомы лития.

При сравнении же металлов е ряду напряжений за меру хими
ческой активности принимается работа превращения металла, на
ходящегося в твердом состоянии, в гидратированные ионы в вод
ном растворе. Эту работу можно представить как сумму трех сла
гаемых: энергии а т о м и з а ц и и  — превращения кристалла метал
ла в изолированные атомы, энергии и о н и з а ц и и  свободных 
атомов металла и энергии г и д р а т а ц и и  образующихся ионов. 
Энергия атомизации характеризует прочность кристаллической ре
шетки данного металла. Энергия ионизации атомов — отрыва от 
них валентных электронов — непосредственно определяется поло
жением металла в периодической системе. Энергия, выделяющаяся 
при гидратации, зависит от электронной структуры иона, его

* Н и к о л а й  Н и к о л а е в и ч  Б е к е т о в (1826— 1 9 1 1 )— крупный русский 
ученый — физико-химик. Выдающимся трудом Бекетова являются его «И ссле
дования над явлениями вытеснения одних элементов другими», опубликованные 
в 1865 г. Он открыл свойство алюминия вытеснять при высокой температуре 
металлы из и х . оксидов. Это открытие впоследствии легло в основу металло
термии (см. § 192), получившей широкое применение в металлургии. Бекетов 
осуществил многочисленные термохимические измерения. Ои впервые (с 1865 г.) 
ввел преподавание физической химии как учебной дисциплины.
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заряда  и радиуса. Ионы лития и калия, имеющие одинаковый за 
ряд, но различные радиусы, будут создавать около себя неодинако
вые электрические поля. Поле, возникающее вблизи маленьких 
ионов лития, будет более сильным, чем поле около больших ионов 
калия. Отсюда ясно, что ионы лития будут гидратироваться с вы
делением большей энергии, чем ионы калия.

Таким образом, в ходе рассматриваемого превращения затр а 
чивается энергия на атомизацию и ионизацию и выделяется энер
гия при гидратации. Чем меньше будет суммарная затрата энер
гии, тем легче будет осуществляться весь процесс и тем ближе 
к  началу ряда напряжений будет располагаться данный металл. 
Но из трех слагаемых общего баланса энергии только одно — 
энергия ионизации— непосредственно определяется положением 
металла в периодической системе. Следовательно, нет оснований 
ожидать, что взаимное положение тех или иных металлов в ряду 
напряжений всегда будет соответствовать их положению в перио
дической системе. Так, для лития суммарная затрата энергии ока
зывается меньшей, чем для калия, в соответствии с чем литий 
стоит в ряду напряжений раньше калия.

Д л я  меди и цинка затрата  энергии на ионизацию свободных 
атомов и выигрыш ее при гидратации ионов близки. Но металли
ческая медь образует более прочную кристаллическую решетку, 
чем цинк, что видно из сопоставления температур плавления этих 
Металлов: цинк плавится при 419,5 °С, а медь только при 1083 °С. 
Поэтому энергия, затрачиваемая на атомизацию этих металлов, 
существенно различна, вследствие чего суммарные энергетические 
затраты  на весь процесс в случае меди гораздо больше, чем в слу
чае цинка, что и объясняет взаимное положение этих металлов 
в ряду напряжений.

При переходе от воды к неводным растворителям взаимное по
ложение металлов в ряду напряжений может изменяться. П ри
чина этого лежит в том, что энергия сольватации ионов различных 
металлов по-разному изменяется при переходе от одного раство
рителя к другому.

В частности, ион меди весьма энергично сольватируется в не
которых органических растворителях; это приводит к тому, что 
в таких растворителях медь располагается в ряду напряжений до 
водорода и вытесняет его из растворов кислот.

Таким образом, в отличие от периодической системы элемен
тов, ряд напряжений металлов не является отражением общей 
Закономерности, на основе которой можно давать разностороннюю 
Характеристику химических свойств металлов. Р яд  напряжений 
Характеризует лишь окислительно-восстановительную способность 
Электрохимической системы «металл — ион металла» в строго 
определенных условиях: приведенные в нем величины относятся 
i(c водному раствору, температуре 25 °С и единичной концентрации 
[(активности) ионов металла.
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101. Электролиз. Э л е к т р о л и з о м  называется совокупность 
процессов, происходящих при прохождении постоянного электри
ческого тока через электрохимическую систему, состоящую из двух 
электродов и расплава или раствора электролита.

Примером электролиза может служить электролиз расплава 
хлорида магния. При прохождении тока через расплав M g C b  
катионы магния под действием электрического поля движутся к 
отрицательному электроду. Здесь, взаимодействуя с приходящими 
по внешней цепи электронами, онн восстанавливаются

Mg2+ - f  2 е ~  — Mg

Анионы хлора перемещаются к положительному электроду и, 
отдавая избыточные электроны, окисляются. При этом первичным 
процессом является собственно электрохимическая стадия — окис
ление ионов хлора

2 С Г  =  2С1 +  2<?~

а вторичным — связывание образующихся атомов хлора в моле
кулы:

2С1 =  С12

С клады вая уравнения процессов, протекающих у электродов, 
получим суммарное уравнение окислительно-восстановительной ре
акции, происходящей при электролизе расплава M gC b:

M g2+ +  2 С Г  =  M g +  C l2

Эта реакция не может протекать самопроизвольно; энергия, не
обходимая для ее осуществления, поступает от внешнего источника 
тока.

К ак и в случае химического источника электрической энергии, 
электрод, на котором происходит восстановление, называется к а 
тодом; электрод, на котором происходит окисление, называется 
анодом. Но при электролизе катод заряж ен  отрицательно, а ан о д —> 
положительно, т. е. распределение знаков заряда  электродов про
тивоположно тому, которое имеется при работе гальванического 
элемента. Причина этого заключается в том, что процессы, проте
кающие при электролизе, в принципе обратны процессам, идущим 
при работе гальванического элемента. П ри электролизе химическая  
реакция осуществляется за счет энергии электрического тока, под
водимой извне, в то время как при работе гальванического эл е 
мента энергия самопроизвольно протекающей в нем химической  
реакции превращается в электрическую энергию.

При рассмотрении электролиза водных растворов нельзя упу
скать из виду, что, кроме ионов электролита, во всяком водном 
растворе имеются еще ионы, являющиеся продуктами диссоциации 
воды — Н+ и ОН - . В электрическом поле ионы водорода переме
щаются к катоду, а ионы ОН-  — к аноду. Таким образом, у к а 
тода могут разряжаться как катионы электролита, так и катионы
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водорода. Аналогично у анода может происходить разряд  как анио
нов электролита, так и гидроксид-ионов. Кроме того, молекулы 
воды также могут подвергаться электрохимическому окислению 
или восстановлению.

Какие именно электрохимические процессы будут протекать 
у электродов при электролизе, прежде всего будет зависеть от 
относительных значений электродных потенциалов соответствую
щих электрохимических систем. Из нескольких возможных процес
сов будет протекать тот, осуществление которого сопряжено с ми
нимальной затратой энергии. Это означает, что на катоде будут 
восстанавливаться окисленные формы электрохимических систем, 
имеющих наибольший электродный потенциал, а на аноде будут 
окисляться восстановленные формы систем с наименьшим элек
тродным потенциалом. Н а протекание некоторых электрохимиче
ских процессов оказывает тормозящее действие материал элек
трода; такие случаи оговорены ниже.

Рассматривая к а т о д н ы е  п р о ц е с с ы ,  протекающие при 
электролизе водных растворов, ограничимся важнейшим слу
ч а е м — катодным восстановлением, приводящим к выделению эле
ментов в свободном состоянии. Здесь нужно учитывать величину 
потенциала процесса восстановления ионов водорода. Этот потен
циал зависит от концентрации ионов водорода (см. стр. 273) и в 
случае нейтральных растворов (pH =  7) имеет значение <§—  
= — 0,059-7 =  —0,41 В. Поэтому, если катионом электролита яв
ляется металл, электродный потенциал которого значительно поло- 
жительнее, чем —0,41 В, то из нейтрального раствора такого 
электролита на катоде будет выделяться металл. Такие металлы 
находятся в ряду напряжений вблизи водорода (начиная прибли
зительно от олова) и после него. Наоборот, если катионом элек
тролита является металл, имеющий потенциал значительно более 
отрицательный, чем —0,41 В, металл восстанавливаться не будет, 
а произойдет выделение водорода. К таким металлам относятся 
металлы  начала ряда напряжений — приблизительно до титана. 
Наконец, если потенциал металла близок к значению —0,41 В (ме
таллы  средней части ряда — Zn, Cr, Fe, Cd, Ni), то в зависимости 
от концентрации раствора и условий электролиза * возможно как 
восстановление металла, так  и выделение водорода; нередко на
блюдается совместное выделение металла и водорода.

Электрохимическое выделение водорода из кислых растворов 
происходит вследствие разряда ионов водорода. В случае же ней
тральных или щелочных сред оно является результатом электро
химического восстановления воды:

2Н2О -~f- 2е =  Н 2 20Н

* К важнейшим условиям электролиза относятся плотность тока, темпера
тура, состав раствора. П л о т н о с т ь ю  т о к а  называется отношение силы тока 
к рабочей площади электрода,
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Таким образом, характер катодного процесса при электролизе 
водных растворов определяется прежде всего положением соответ
ствующего металла в ряду напряжений. В ряде случаев большое 
значение имеют pH раствора, концентрация ионов металла и дру
гие условия электролиза.

При рассмотрении а н о д н ы х  п р о ц е с с о в  следует иметь 
в виду, что материал анода в ходе электролиза может окисляться. 
В связи с этим различают электролиз с инертным анодом и элек
тролиз с активным анодом. И н е р т н ы м  называется анод, м а
териал которого не претерпевает окисления в ходе электролиза. 
А к т и в н ы м  называется анод, материал которого может окис
ляться в ходе электролиза. В качестве материалов для инертных 
анодов чаще всего применяют графит, уголь, платину.

Н а  и н е р т н о м  а н о д е  при электролизе водных растворов 
щелочей, кислородсодержащих кислот и их солей, а такж е фторо- 
водорода и фторидов происходит электрохимическое окисление 
воды с выделением кислорода. В зависимости от pH раствора этот 
процесс протекает по-разному и может быть записан различными 
уравнениями. В щелочной среде уравнение имеет вид

40Н ” =  0 2 +  2Н20  +  4 е ~

а в кислой или нейтральной:
2Н20  =  0 2 +  4Н+ +  4 е ~

В рассматриваемых случаях электрохимическое окисление воды 
является энергетически наиболее выгодным процессом. Кислород
содержащие анионы или не способны окисляться, или их окисле
ние происходит при очень высоких потенциалах. Например, стан
дартный потенциал окисления иона S O 4-

2 SO*' =  S 20 28* 4 - 2 е ~

равен 2,01 В, что значительно превышает стандартный потенциал 
окисления воды (1,229 В). Стандартный потенциал окисления иона 
F~ имеет еще большее значение (2,866 В).

При электролизе водных растворов бескислородных кислот и 
их солей (кроме H F  и фторидов) у анода разряжаю тся анионы. 
В частности, при электролизе растворов HI, НВг, НС1 и их солей 
у анода выделяется соответствующий галоген. Отметим, что выде
ление хлора при электролизе НС1 и ее солей противоречит взаим
ному положению систем

С12 4 - 2 е ~  =  2 С Г  {& °  =-- 1,358В)
и

0 2 4- 4Н+ 4- 4 е ~  =  2Н 20  ( ё °  =  1,229В)

в ряду стандартных электродных потенциалов. Эта аномалия свя
зана со значительным перенапряжением (см. § 104) второго и
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этих двух электродных процессов — материал анода оказывает 
тормозящее действие на процесс выделения кислорода.

В случае а к т и в н о г о  а н о д а  число конкурирующих окис
лительных процессов возрастает до трех: электрохимическое окис
ление воды с выделением кислорода, разряд аниона (т. е. его 
окисление) и электрохимическое окисление металла анода (так 
называемое а н о д н о е  р а с т в о р е н и е  м етал л а) . Из этих возмож
ных процессов будет идти тот, который энергетически наиболее 
выгоден. Если металл анода расположен в ряду стандартных по
тенциалов раньше обеих других электрохимических систем, то 
будет наблюдаться анодное растворение металла. В противном 
случае будет идти выделение кислорода или разряд  аниона.

Рассмотрим несколько типичных случаев электролиза водных 
растворов.

Э л е к т р о л и з  р а с т в о р а  СиС12 с и н е р т н ы м  а н о д о м .  
Медь в ряду напряжений расположена после водорода: поэтому 
у катода будет происходить разряд  ионов Си2+ и выделение ме
таллической меди. У анода будут разряжаться хлорид-ионы.

Схема электролиза* раствора хлорида м еди(II) :
СиС12

Катод —  Си2+ 2С Г  — ► Анод

Си2+ +  2 е ~  =  [С и ] 2 С Г  =  2С1 +  2 е~

2С1 =  ГсТГ|

Э л е к т р о л и з  р а с т в о р а  K2SO4 с и н е р т н ы м  а н о д о м .  
Поскольку калий в ряду напряжений стоит значительно раньше 
водорода, то у катода будет происходить выделение водорода и 
накопление ионов ОН-. У анода будет идти выделение кислорода 
и накопление ионов Н+. В то же время в катодное пространство 
будут приходить ионы К+, а в анодное — ионы50<Г. Таким обра
зом, раствор во всех его частях будет оставаться электронейтраль- 
ным. Однако в катодном пространстве будет накапливаться щ е
лочь, а в анодном — кислота.

Схема электролиза раствора сульфата калия:
2K2S04

Катод ■*-— 4К.+ 2 S 04 -  — ► Анод

4Н20  +  4е~ =
4К +

40Р Г +  4Н 2Н20  =

/ О v/ 4

4Н+ +  2 0  +  4е~

4 Н =  2Н. 2 0 =  О.

* На этой и на последующих схемах в рамки заключены формулы веществ, 
являющихся конечными продуктами электролиза.
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ряс. 86. Схема установки, 
закон Фарадея.

иллюстрирующей

НСД AjNOj C u C lj

4h r
Sn,ci4

Э л е к т р о л и з  р а с т в о р а  
N iS 0 4 с н и к е л е в ы м  а н о 
д о м .  Стандартный потенциал 
никеля (—0,250 В) несколько 
больше, чем —0,41 В; поэто
му при электролизе нейтрального 
раствора N iS O ( на катоде в основном происходит разряд ионов 
Ni2+ и выделение металла. На аноде происходит противоположный 
процесс — окисление металла, так как потенциал никеля намного 
меньше потенциала окисления воды, а тем более — потенциала 
окисления иона SO4- . Таким образом, в данном случае электролиз 
сводится к растворению металла анода и выделению его на к а 
тоде.

Схема электролиза раствора сульфата никеля:
Ni SO4

Катод Ni2 SO: Анод

Ni2+ + 2е~ =  | Ni I Ni =
s o r

№г+
+  2e~

Этот процесс применяется для электрической очистки никеля 
(так называемое электролитическое рафинирование, см. § 103).

102. Законы электролиза. С количественной стороны процесс 
электролиза впервые был изучен в 30-х годах XIX века выдаю
щимся английским физиком Фарадеем *, который в результате 
своих исследований установил следующие законы электролиза:

1. Масса образующегося при электролизе вещества пропорцио
нальна количеству прошедшего через раствор электричества.

Этот закон вытекает из сущности электролиза. Как уже гово
рилось, в месте соприкосновения металла с раствором происходит 
электрохимический процесс— взаимодействие ионов или молекул 
электролита с электронами металла, так  что электролитическое 
образование вещества является результатом этого процесса. Ясно, 
что количество вещества, получающегося у электрода, всегда будет 
пропорционально числу прошедших по цепи электронов, т. е. коли
честву электричества.

2. При электролизе различных химических соединений равные 
количества электричества приводят к электрохимическому превра
щению эквивалентных количеств веществ.

* М а й к л  Ф а р а д е й  (1791— 1 8 6 7 )— один из крупнейших английских фи
зиков и химиков. Большая часть его работ относится к области электричества. 
Он установил законы электролиза, открыл явление электромагнитной индукции. 
Впервые получил в жидком виде ряд газов (хлор, аммиак и др.), Открыл бен
зол и изобутилен.
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Пусть, например, электрический ток последовательно проходит 
через растворы соляной кислоты, нитрата серебра, хлорида 
меди (II) и хлорида олова(IV ) (рис. 86). Через некоторое время 
определяют количества выделившихся продуктов электролиза. 
Оказывается, что за время, в течение которого из раствора соля
ной кислоты выделяется 1 г водорода, т. е. 1 моль атомов, из 
остальных растворов выделяются указанные ниже массы метал
лов:

Э лект ролпт

AgN0 3 Си С12 SnCl4

Масса выделившегося на ка 107,9 31,8 29,7
тоде металла, г
Атомная масса металла 107,87 63,55 118,69

Сопоставляя выделившиеся массы металлов с атомными мас
сами тех же металлов, находим, что выделяется 1 моль атомов 
серебра, ' /г  моля атомов меди и 'Д  моля атомов олова. Другими 
словами, количества образовавшихся на катоде веществ равны их 
эквивалентам. К такому же результату приводит и измерение 
количеств веществ, выделяющихся на аноде. Так, в первом, третьем 
и четвертом приборах выделяется по 35,5 г хлора, а во втором — 
8 г кислорода; нетрудно видеть, что и здесь вещества образуются 
в количествах, равных их эквивалентам.

Рассматривая второй закон электролиза с точки зрения элек
тронной теории, нетрудно понять, почему при электролизе вещества 
выделяются в химически эквивалентных количествах. Обратимся, 
например, к электролизу хлорида меди(II). При выделении меди 
из раствора каждый ион меди получает от катода два электрона, и 
в то же время два хлорид-иона отдают электроны аноду, превра
щаясь в атомы хлора. Следовательно, число выделившихся атомов 
меди всегда будет вдвое меньше числа выделившихся атомов хло
ра, т. е, массы меди и хлора будут относиться друг к другу, как 
их эквивалентные массы.

Измерениями установлено, что количество электричества, обус
ловливающее электрохимическое превращение одного эквивалента 
вещества, равно 96 485 (округленно 96 500) кулонам. Величина 
96 500 Кл/моль называется п о с т о я н н о й  Ф а р а д е я  и обозна
чается буквой F.

Второй закон электролиза дает прямой метод определения 
эквивалентов различных элементов. Н а этом же законе основаны 
расчеты, связанные с электрохимическими производствами.

Законы электролиза относятся к электролизу растворов, рас
плавов и твердых электролитов с чисто ионной проводимостью.

103. Электролиз в промышленности. Важнейшее применение 
электролиз находит в металлургической и химической промышлен
ности и в гальванотехнике.

В металлургической промышленности электролизом расплав
ленных соединений и водных растворов получают металлы, а так*
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ж е производят электролитическое рафинирование — очистку ме
таллов от вредных примесей и извлечение ценных компонентов.

Э л е к т р о л и з о м  р а с п л а в о в  получают металлы, имею
щие сильно отрицательные электродные потенциалы, и некоторые 
их сплавы.

При высокой температуре электролит и продукты электролиза 
могут вступать во взаимодействие друг с другом, с воздухом, а 
такж е  с материалами электродов и электролизера. В результате 
этого простая, в принципе, схема электролиза (например, электро
лиз M gC l2 при получении магния) усложняется.

Электролитом обычно служат не индивидуальные расплавлен
ные соединения, а их смеси. Важнейшим преимуществом смесей 
является их относительная легкоплавкость, позволяющая прово
дить электролиз при более низкой температуре.

В настоящее время электролизом расплавов получают алюминий, магний, 
натрий, литий, бериллий и кальций. Для получения калия, бария, рубидия и 
цезия электролиз расплавов практически не применяется из-за высокой хими
ческой активности этих металлов и большой их растворимости в расплавлен
ных солях. В последние годы электролизом расплавленных сред получают не
которые тугоплавкие металлы.

Электролитическое выделение металла из раствора называется 
э л е к т р о э к с т р а к ц и е й .  Руда или обогащенная р у д а — кон
центрат (см. § 192)— подвергается обработке определенными ре
агентами, в результате которой металл переходит в раствор. После 
очистки от примесей раствор направляют на электролиз. Металл 
выделяется на катоде и в большинстве случаев характеризуется 
высокой чистотой. Этим методом получают главным образом цинк, 
медь и кадмий.

Э л е к т р о л и т и ч е с к о м у  р а ф и н и р о в а н и ю  металлы 
подвергают для удаления из них примесей и для перевода содер
жащ ихся в них компонентов в удобные для переработки продукты. 
И з металла, подлежащего очистке, отливают пластины и поме
щают их в качестве анодов в электролизер. При прохождении тока 
металл подвергается анодному растворению — переходит в виде 
катионов в раствор. Далее катионы металла разряжаются на к а 
тоде, образуя компактный осадок чистого металла. Содержащиеся 
в аноде примеси либо остаются нерастворенными, выпаДая в виде 
а н о д н о г о  ш л а м а ,  либо переходят в электролит, откуда пе
риодически или непрерывно удаляются..

Рассмотрим в качестве примера электрорафинирование меди. 
Рсновным компонентом раствора служит сульфат меди — наибо
лее распространенная и дешевая соль этого металла. Но раствор 
(puS04 обладает низкой электрической проводимостью. Д ля  ее уве
личения в электролит добавляют серную кислоту. Кроме того, в 
раствор вводят небольшие количества добавок, способствующих 
Получению компактного осадка металла.
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Металлические примеси, содержащиеся в неочищенной («чер
новой») меди, можно разделить на две группы:

1) Fe, Zn, Ni, Со. Эти металлы имеют значительно более отри
цательные электродные потенциалы, чем медь. Поэтому они аиод- 
но растворяются вместе с медью, но не осаждаются на катоде, а 
накапливаются в электролите. В связи с этим электролит периоди
чески подвергают очистке.

2) Au, Ag, Pb, Sn. Благородные металлы (Аи, A g) не претерпе
вают анодного растворения, а в ходе процесса оседают у анода, 
образуя вместе с другими примесями анодный шлам, который пе
риодически извлекается. Олово же и свинец растворяются вместе 
с медью, но в электролите образуют малорастворимые соедине
ния, выпадающие в ссадок и такж е удаляемые.

Электролитическому рафинированию подвергают медь, никель, 
свинец, олово, серебро, золото.

К гальванотехнике относятся гальваностегия и гальванопласти
ка. Процессы г а л ь в а н о с т е г и и  представляют собой нанесение 
путем электролиза на поверхность металлических изделий слоев 
других металлов для предохранения этих изделий от коррозии, 
для придания их поверхности твердости, а такж е в декоративных 
целях. Из многочисленных применяемых в технике гальванотехни
ческих процессов важнейшими являются хромирование, цинкова
ние и никелирование.

Сущность гальванического нанесения покрытий состоит в сле
дующем. Хорошо очищенную и обезжиренную деталь, подлежащую 
защите, погружают в раствор, содержащий соль того металла, ко
торым ее необходимо покрыть, и присоединяют в качестве катода 
к цепи постоянного тока; при пропускании тока на детали осаж 
дается слой защищающего металла. Наилучшая защита обеспечи
вается мелкокристаллическими плотными осадками. Такие осадки 
обладают, кроме того, лучшими механическими свойствами.

Г а л ь в а н о п л а с т и к о й  называются процессы получения 
точных металлических копий с рельефных предметов электроосаж
дением металла. Путем гальванопластики изготовляют матрицы 
для  прессования различных изделий (граммофонных пластинок, 
пуговиц и др.), матрицы для тиснения кожи и бумаги, печатные 
радиотехнические схемы, типографские клише. Гальванопластику 
открыл русский академик Б. С. Якоби (1801— 1874) в тридцатых 
годах XIX века.

К гальванотехнике относятся также другие виды электрохими
ческой обработки поверхности металлов: электрополирование
стали, оксидирование алюминия, магния. Последнее представляет 
собой анодную обработку металла, в ходе которой определенным 
образом изменяется структура оксидной пленки на его поверхно
сти. Это приводит к повышению коррозионной стойкости металла. 
Кроме того, металл приобретает при этом красивый внешний 
вид.
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В химической промышленности методом электролиза получают 
различные продукты; к числу их относятся фтор, хлор, едкий натр, 
водород высокой степени чистоты, многие окислители, в частности 
пероксид водорода.

104. Электрохимическая поляризация. Перенапряжение. Когда 
электрод находится при потенциале, равном равновесному, на нем 
устанавливается электрохимическое равновесие:

Ох +  z e ~  Red

При смещении потенциала электрода в положительную или з 
отрицательную сторону на нем начинают протекать процессы окис
ления или восстановления. Отклонение потенциала электрода от 
его равновесного значения называется э л е к т р о х и м и ч е с к о й  
п о л "И р и з а ц и е й  или просто п о л я р и з а ц и е й .

Поляризацию можно осуществить включением электрода в цепь 
постоянного тока. Д ля  этого необходимо составить электролити
ческую ячейку из электролита и двух электродов — изучаемого и 
вспомогательного. Включая ее в цепь постоянного тока, можно 
сделать изучаемый электрод катодом или (при обратном включе-. 
нии ячейки) анодом. Такой способ поляризации называется поля
ризацией от внешнего источника электрической энергии.

Рассмотрим простой пример поляризации. Пусть медный элек
трод находится в 0,1 т  растворе C11SO4, не содержащем никаких 
примесей, в том числе растворенного кислорода. Пока цепь не 
замкнута, потенциал электрода при 2 5 °С будет иметь равновесное 
значение, равное

8  =  0,337 +  0,030 lg  10“ 1 а* 0,31В

а на границе металла с раствором установится электрохимическое 
равновесие:

Cu2+ +  2 e “  Си

Подключим электрод к отрицательному полюсу источника 
тока — сделаем его катодом. Избыток электронов, который по
явится теперь на электроде, сдвинет потенциал электрода в отри
цательную сторону и одновременно нарушит равновесие. Элек
троны будут притягивать катионы меди из раствора — пойдет про
цесс восстановления:

Сиг+ +  2е~  =  Си

Если подключить электрод не к отрицательному, а к положи
тельному полюсу источника тока — сделать его анодом, то вслед
ствие удаления части электронов потенциал электрода сместитсй 
в положительную сторону и равневесие также нарушится. Но те
перь на электроде будет протекать процесс окисления, так кай 
в ходе этого процесса высвобождаются электроны!

Си =  С ц2+ +  2 в~
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Таким образом, поляризация электрода в отрицательную сто
рону связана с протеканием процесса восстановления, а поляри
зация в положительную сторону — с протеканием процесса окис
ления. Процесс восстановления иначе называют к а т о д н ы м  
п р о ц е с с о м ,  а процесс окисления — а н о д н ы м .  В связи с этим 
поляризация в отрицательную сторону называется к а т о д н о й  
п о л я р и з а ц и е й ,  а в  положительную — а н о д н о й .

Другой способ поляризации электрода — это контакт его с электрохимиче
ской системой, электродный потенциал которой имеет более положительное или 
более отрицательное значение, чем потенциал рассматриваемого электрода.

Рассмотрим работу медно-цинкового гальванического элемента. При разо
мкнутой цепи как иа медном, так и на цинковом электродах устанавливаются 
электрохимические равновесия. Но электродные потенциалы, отвечающие этим 
равновесиям, различны. В случае 0,1 т растворов они равны:

^ C u 'C u 2+ =  0 ,3 3 7  +  0 ,0 3 0  l g  1 0 - 1  ~  0 ,3 1  В  

<rZn/Zn2+ =  —0,763 +  0,030 lg 1 0 -' £* —0,79 В

При замыкании цепи оба электрода оказывают друг на друга поляризую
щее действие: потенциал медного электрода под влиянием контакта с цинком 
сдвигается в отрицательную сторону, а потенциал цинкового электрода под 
влиянием контакта с медью — в положительную. Иначе говоря, медный элек
трод поляризуется катодно, а цинковый — анодно. Одновременно на обоих 
электродах нарушаются электрохимические равновесия и начинают протекать 
электрохимические процессы: катодный процесс на медном электроде и анод
ный — на цинковом:

Cu2+ +  2е~ =  Cu; Zn =  Zn2+ +  2е~

Поляризация электрода — необходимое условие протекания 
электродного процесса. Кроме того, от ее величины зависит ско
рость электродного процесса: чем сильнее поляризован электрод,
тем с большей скоростью протекает на нем соответствующая полу-
реакция.

Кроме величины поляризации на скорость электродных процес
сов влияют некоторые другие факторы. Рассмотрим катодное вос
становление ионов водорода. Если катод изготовлен из платины, 
т о  для выделения водорода с заданной скоростью необходима 
определенная величина катодной поляризации. При замене пла
тинового электрода на серебряный (при неизменных прочих усло
виях) для получения водорода с прежней скоростью понадобится 
большая поляризация. При замене катода на свинцовый поляри
зация потребуется еще большая. Следовательно, различные ме
таллы обладают различной каталитической активностью по отно
шению к процессу восстановления ионов водорода. Величина по
л я р и за ц и и , необходимая для протекания данного электродного 
П р оц есса  с определенной скоростью, называется п е р е н а п р я ж е 
н и е м  данного электродного процесса. Таким образом, перенапря
жение выделения водорода на различных металлах различно.

В табл. 20 приведены для 1 н. растворов величины катодной 
поляризации, которую необходимо осуществить на электроде для
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выделения на нем водорода со скоростью 0,1 мл в минуту с 1 см2 
рабочей поверхности электрода.

Т а б л и ц а  20. Перенапряжение выделения водорода иа различных металлах

М е т а л л
э л е к т р о д а Э л е к т р о л и т

П е р е н а п р я ж е 
ние в ы д е л е 
ния  в о д о р о 

д а ,  В

М е т а л л
э л е к т р о д а Э л е к т р о л и т

П е р е н а п р я ж е 
ние в ы д е л е 
н и я  в о д о р о 

д а ,  В

Железо НС1 0,5 Цинк H2S 0 4 1,0
Медь H2S 0 4 0 ,6 Ртуть H2S 0 4 1,2
Серебро HCl 0,7 Свинец H2S 0 4 1,3

Выяснение связи между величиной поляризации и скоростью электродного 
процесса является важнейшим методом изучения электрохимических процессов. 
При этом результаты измерений обычно представляют в виде п о л я р и з а 
ц и о н н ы х  к р и в ы х  — кривых зависимости плотности тока на электроде от 
величины поляризации. Вид поляризационной кривой того или иного электрод
ного процесса отражает особенности его протекания. Методом поляризацион
ных кривых изучают кинетику и механизм окислительно-восстановительных 
реакций, работу гальванических элементов, явления коррозии и пассивности 
металлов, различные случаи электролиза.

Большой вклад в развитие кинетики электродных процессов и теории пе
ренапряжения внес советский ученый А. Н Фрумкии *,

Г л а з а  ДИСПЕРСНЫЕ СИСТЕМЫ.
X КОЛЛОИДЫ

105. Дисперсное состояние вещества. Дисперсные системы. Кри
сталлы любого вещества, например сахара или хлорида натрия, 
можно получить разного размера — крупные и мелкие. Каков бы 
ни был размер кристаллов, все они имеют одинаковую для данного 
вещества внутреннюю структуру — молекулярную или ионную кри
сталлическую решетку.

При растворении в воде кристаллов сахара и хлорида натрия 
образуются соответственно молекулярные и ионные растворы. 
Таким образом, одно и то же вещество может находиться в р а з 
личной степени раздробленности: макроскопически видимые ча
стицы ( > 0 , 2 — 0,1 мм, разрешающая способность глаза), микроско-

* А л е к с а н д р  Н а у м о в и ч  Ф р у м к и н  (1895—1976)— крупнейший со
ветский электрохимик, академик, лауреат Ленинской и Государственной пре
мий. разработал количественную теорию влияния электрического поля на ад
сорбцию молекул, развил учение о строении границы металл — раствор, внес 
значительный вклад в теорию э. д. с. гальванического элемента.
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а

Рис. 87. Одно-, двух- и трехмерное  
СР диспергирование вещ ества приводит 

к образованию пленочно-(а),  волок- 
д) нисто-((Г) и корпускулярноднсперс- 
jjjp ных (в) систем.

в
91 пнчески видимые частицы 

(от 0,2—0,1 мм до 400— 
300 нм *, разреш аю щ ая спо
собность микроскопа при 
освещении белым светом) и
отдельные молекулы (или 
ионы).

Постепенно складывались представления о том, что между ми
ром молекул и микроскопически видимых частиц находится об
ласть раздробленности вещества с комплексом новых свойств, при
сущих этой форме организации вещества.

Представим себе кубик какого-либо вещества, который будем 
разрезать параллельно одной из его плоскостей, затем полученные 
пластинки начнем нарезать на палочки, а последние — на кубики 
(рис. 87). В результате такого диспергирования (дробления) ве
щества получаются пленочио-, волокнисто- и корпускулярнодис
персные (раздробленные) системы. Если толщина пленок, попе
речник волокон или частиц (корпускул) меньше разрешающей 
способности оптического микроскопа, то они не могут быть обна
ружены с его помощью. Такие невидимые в оптический микроскоп 
частицы называют к о л л о и д н ы м и ,  а раздробленное (дисперги
рованное) состояние веществ с размером частиц от 400—300 нм 
д о 1 н м  — к о л л о и д н ы м  с о с т о я н и е м  вещества.

Дисперсные (раздробленные) системы являются гетерогенными. 
Они состоят из сплошной непрерывной фазы —- д и с п е р с и о н н о й  
с р е д ы  и находящихся в этой среде раздробленных частиц того 
или иного размера и формы — д и с п е р с н о й  ф а з ы .

Поскольку дисперсная (прерывная) ф аза находится в виде от
дельных небольших частиц, то дисперсные системы, в отличие от 
гетерогенных со сплошными фазами, называют микрогетероген- 
ными, а коллоиднодисперсные системы называют такж е ультра- 
микрогетерогонньгми, чтобы подчеркнуть, что в этих системах 
граница раздела фаз не может быть обнаружена.в световом мик
роскопе.

* В этой главе мы будем иметь дело с миром малых величин. Напомним, 
что в системе СИ: 1 м (метр) =  102 см (сантиметра) =  Ю3 мм (миллиметра) =  
=  106 мкм (микрометра) =  109 нм (нанометра). Другие часто применяемые 
единицы — мк (микрон) и ммк (миллимикрон), причем: 1 см =  10 м м = 1 0 4мк=^ 
=> 107 ммк.

Таким образом: 1 нм =  10-в м =  10~7 см =  1 ммк; 1 мкм =  10~6 м => 
=  10~4 см =  1 мк.
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Когда вещество находится в окружающей среде в виде молекул 
или ионов, то такие растворы называют истинными, т. е. гомоген
ными однофазными растворами.

Обязательным условием получения дисперсных систем является 
взаимная нерастворимость диспергируемого вещества и диспер
сионной среды. Например, нельзя получить коллоидные растворы 
сахара или хлорида натрия в воде, но они могут быть получены 
в керосине или в бензоле, в которых эти вещества практически 
нерастворимы.

Дисперсные системы классифицируют по дисперсности, агре
гатному состоянию дисперсной фазы и дисперсионной среды, ин
тенсивности взаимодействия между ними, отсутствию пли образо
ванию структур в дисперсных системах.

Количественной характеристикой дисперсности (раздробленно
сти) вешества является с т е п е н ь  д и с п е р с н о с т и  (степень 
раздробленности, D) — величина, обратная размеру (а) дисперс
ных частиц:

D =  — 
а

3,;есь а равно либо диаметру сферических или волокнистых 
частиц, либо длине ребра кубических частиц, либо толщине пленок.

Степень дисперсности численно равна числу частиц, которые 
можно плотно уложить в ряд (или в стопку пленок) на протяже- 
нии одного сантиметра. В табл. 21 приведены условно принятые 
границы размеров частиц систем с различной раздробленностью 
вещества.

Т а б л и ц а  21. К лассификация корпускулярнодисперсных систем 
по степени дисперсности

Системы
Раздробленность

вещества
Поперечник

частиц,
см

Степень 
дисперсности 

D,  см 1

Число атомов 
в одиоЯ 
частице

Г рубодисиерсиые М акроскопиче 1 - 1 0 - 2 1 - 1 0 2 >  Ю '8
ская

Микроскопиче-

т0J1О ю2—ю5 >  109

П редельно-вы соко-
кая

К оллоидная 1 0 - 5 — 1 0 - 7

оJО

109— 103
дисперсиые 

М олекулярны е и ион М олекулярная и Ю - 7 - 1 0 - 8 >  ю7 <  103
ные иомная

Если все частицы дисперсной фазы имеют одинаковые размеры, 
то такие системы называют м о н о д и с п е р с н ы м и  (рис. 88, а 
и б).  Частицы дисперсной фазы неодинакового размера образуют 
п о л  и д и с п е р с н ы е  системы (рис. 88, в),
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С повышением дисперсности все большее н большее число ато
мов вещества находится в поверхностном слое, на границе р аз 
дела фаз, по сравнению с их числом внутри объема частиц дис
персной фазы. Соотношение между поверхностью и объемом х а 
рактеризует удельная поверхность: S yA =  S /V ,  которая для частиц 
сферической формы равна

S ya =  i n r 2/ ( y 3n r 3) — 3/r - 6 /d

а для частиц кубической формы
s ya =  6 l2/l3 =  6/1

где г — радиус шара; d  — его диаметр; I — длина ребра куба.
Так, удельная поверхность вещества, раздробленного до ми

кронных кубиков, составляет 6-104 см-1. При этом из 1 см3 обра
зуется 1012 микронных кубиков с суммарной поверхностью (S —  
х= S уд-V), равной 6-104 см2 (6 м2). При дальнейшем дроблении 
1 см3 вещества до кубиков коллоидной дисперсности, например 
С длиной ребра 1 =  10~6 см (10 нм), их число достигает 1018 ча
стиц, суммарная поверхность — 6■ 106 см2 (600 м2), а удельная по
верхность — 6- 10е см ''1.

Следовательно, с повышением дисперсности вещества все боль
шее значение имеют его свойства, определяемые поверхностными 
явлениями, т. е. совокупностью процессов, происходящих в меж- 
фазовой поверхности. Таким образом, своеобразие дисперсных си
стем определяется большой удельной поверхностью дисперсной 
фазы и физико-химическим взаимодействием дисперсной фазы и 
дисперсионной среды на границе раздела фаз.

Многообразие дисперсных систем обусловлено тем, что обра
зующие их фазы могут находиться в любом из трех агрегатных 
состояний. При схематической записи агрегатного состояния дис
персных систем первым указывают буквами Г (газ), Ж  (жид
кость) или Т (твердое) агрегатное состояние дисперсионной среды, 
затем ставят тире и записывают агрегатное состояние дисперсной 
фазы.

Дисперсные системы с газообразной дисперсионной средой на
зывают а э р о з о л я м и .  Т у м а н ы  представляют собой аэрозоли 
С жидкой дисперсной фазой ( IV — Ж г), а п ы л ь  и д ы м  — аэро
золи с твердой дисперсной фазой (П  — Т2); пыль образуется при 
диспергировании веществ, а дым — при конденсации летучих ве
ществ.

П е н ы  — это дисперсия газа в жидкости (Ж 1 — Г2), причем 
в пенах жидкость вырождается до тонких пленок, разделяющих 
отдельные пузырьки газа. Э м у л ь с и я м и  называют дисперсные 
системы, в которых одна жидкость раздроблена в другой, нерас- 
Творяющей ее жидкости (Ж 1 — Жг). Низкодисперсные системы 
твердых частиц в жидкостях ( Ж 1 — Т2) называют с у с п е н з и я 
ми ,  или в з в е с я м и ,  а предельно-высокодисперсные — к о л л о -
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Рис. 88. Свободнодисперсные си
стемы:
корпускулярно- (а  — в) ,  волокни
сто- ( г ) 'и  пленочно-дисперсные (д); 
а, 6 — моноднсперсные; в — полн- 
дисперсная система.

и д н ы м и  р а с т в о р а м и ,  или з о л я м и * ,  часто л и о з о л я м и ,  
чтобы подчеркнуть, что дисперсионной средой является жидкость 
(от греч. «лиос» — жидкость). Если дисперсионной средой является 
вода, то такие золи называют г и д р о з о л я м и ,  а если органиче
ская жидкость — о р г а н о з о л я м и .

В твердой дисперсионной среде могут быть диспергированы газы, ж идкости  
или тверды е тела. К  системам T i — Г2 (тверды е пены) относятся пенопласты , 
пенобетон, пемза, ш лак, металлы с включением газов. К ак своеобразны е твер
ды е пены мож но рассм атривать и хлебобулочные изделия. В тверды х пенах 
газ находится в виде отдельных зам кнуты х ячеек, разделенных дисперсионной 
средой. Примером системы T i — Ж 2 является  натуральный жемчуг, представ
ляю щ ий собой карбонат кальция, в котором коллоидно-диспергирована вода .

Больш ое практическое значение имеют дисперсные системы типа ^  — T2. 
К  ним относятся важ нейш ие строительные м атериалы  (например, бетон), а 
т ак ж е  металлокерамические композиции (керметы, стр. 639) и ситаллы (стр. 500),

К  дисперсным системам типа T i — Т 2 относятся такж е некоторые сплавы , 
цветные стекла, эмали, ряд минералов, в частности некоторые драгоценны е и 
полудрагоценны е камни, многие изверж енны е горные породы, в которы х при 
засты вании магмы выделились кристаллы.

Ц ветные стекла образую тся в результате диспергирования в силикатном 
стекле примесей м еталлов или их оксидов, придаю щ их стеклу окраску. Н апри
мер, рубиновое стекло содерж ит 0,01—0,1 % золота с размером частиц
4—30 мкм. Условия получения ярко-красны х рубиновых и других окраш енных 
стекол изучались еще М. В. Ломоносовы м. Э мали — это силикатные стекла 
с вклю чениями пигментов (S n 0 2, T i0 2, Z r 0 2), придаю щ их эм алям  непрозрач
ность и окраску. Драгоценны е и полудрагоценны е камни часто представляю т 
собой оксиды металлов, диспергированные в глиноземе или кварце (например, 
рубин — это Сг20 3, диспергированный в А120 3).

Дисперсные системы могут быть с в о б о д н о д и с п е р с н ы м и  
(рис. 88) и с в я з н о д и с п е р с н ы м и  (рис. 89, а — б) в зависи
мости от отсутствия или наличия взаимодействия между частицами 
дисперсной фазы. К свободнодисперсным системам относятся аэро
золи, лиозоля, разбавленные суспензии и эмульсии. Они текучи. 
В этих системах частицы дисперсной фазы не имеют контактов, 
участвуют в беспорядочном тепловом движении, свободно переме
щаются под действием силы тяжести. Связнодисперсные систе
м ы — твердообразны; они возникают при контакте частиц дисперс
ной фазы, приводящем к образованию структуры в виде каркаса 
или сетки. Такая структура ограничивает текучесть дисперсной 
системы и придает ей способность сохранять форму. Подобные 
структурированные коллоидные системы называют г е л я м и .

* Термин золь происходит от латинского «solution, что означает раствор, 
и был введен тогда, когда еще не было установлено коренное отличие коллоид
ных растворов как  гетерогенных систем от истинных растворов.
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Рис. 89. Связнодисперсны е (а  — в) и 
капиллярнодисперсные (г, д) си
стемы:
гель (а),  коагулят с плотной (б)  
и рыхлой — «арочной» (в) структу
рой.

Переход золя в гель, происходящий в результате понижения 
устойчивости золя, называют г е л е о б р а з о в а п и е м  (или ж е 
л а т и н и р о в а н и е м ) .  Сильно вытянутая и пленочно-листочко- 
вая форма дисперсных частиц повышает вероятность контактов 
между ними и благоприятствует образованию гелей при малой 
концентрации дисперсной фазы. Порошки, концентрированные 
эмульсии и суспензии (пасты), пены — примеры связнодисперсных 
систем. Почва, образовавшаяся в результате контакта и уплотне
ния дисперсных частиц почвенных минералов и гумусовых (орга
нических) веществ, такж е представляет собой связнодисперсную 
Систему.

Сплошную массу вещества могут пронизывать поры и капил
ляры, образующие к а п и л л я р н о д и с п е р с н ы е  с и с т е м ы  
(рис. 89, г, д).  К ним относятся, например, древесина, разнообраз
ные мембраны и диафрагмы, кожа, бумага, картон, ткани.

106. Состояние вещества на границе раздела фаз. Все жидкости 
и твердые тела ограничены внешней поверхностью, на которой они 
соприкасаются с фазами другого состава и структуры, например, 
С паром, другой жидкостью или твердым телом. Свойства вещества 
в этой межфазиой поверхности, толщиной в несколько поперечни
ков атомов или молекул, отличаются от свойств внутри объема 
фазы. Внутри объема чистого вещества в твердом, жидком или 
Газообразном состоянии лю бая молекула окружена себе подоб
ными молекулами. В пограничном слое молекулы находятся во 
взаимодействии или с разным числом молекул (например, на гра
нице жидкости или твердого тела с их паром), или с молекулами 
различной химической природы (например, иа границе двух 
взаимно малорастворимых жидкостей). Чем больше различие в на
пряженности межмолекулярных сил, действующих в каждой из 
фаз, тем больше потенциальная энергия межфазовой поверхности, 
кратко называемая п о в е р х н о с т н о й  э н е р г и е й .

Работу, затрачиваемую на изотермическое и обратимое обра
зование единицы новой поверхности раздела фаз и равную изме
нению энергии Гиббса в соответствующем процессе (см. § 67), 
называют у д е л ь и о й  с в о б о д н о й  п о в е р х н о с т н о й  э н е р 
г и е й  (а). В случае границы двух конденсированных фаз эту ве
личину называют п о г р а н и ч н ы м ,  а для границы жидкости с ее 
парами — п о в е р х н о с т н ы м  н а т я ж е н и е м .

Поверхностное и пограничное натяжение выражаются в едини
цах работы, деленных на единицы площади (напомним, что 
1 эрг =  1 дин-см =  10~7 Д ж ; 1 м2 =  104 см2):

1 эр г /см 2 =  1 0 ~ 3 Д ж /м 3 =  1 дин/см
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Значение о зависит от природы соприкасающихся фаз, темпера
туры и добавок растворенных веществ.

Д л я  больш инства чистых ж идкостей на границе с воздухом, насыщенным 
их парам и (малополярной средой) поверхностное натяж ение находится в пре
делах 1—5 -10-2 Д ж /м 2, а для сильно полярной ж идкости — воды — при 20 °С 
а  =  7,275• IО-2 Д ж /м 2. С повышением тем пературы  величина а  уменьш ается 
(ослабление м еж м олекулярного взаим одействия), и при критической тем пера
туре, когда исчезает граница м еж ду ж идкостью  и паром, а  =  0.

Д л я  расплавленных солей при 400— 1000 °С а  «  0,15 Д ж /м 2. Д л я  ртути 
при комнатной температуре сг «  0,48 Д ж /м 2. Д л я  других металлов в расплав
ленном состоянии а  достигает 1 Д ж /м 2 и более.

Все самопроизвольные процессы происходят в направлении 
уменьшения энергии Гиббса (см. § 67). Аналогично на границе 
раздела фаз самопроизвольно происходят процессы в направлении 
уменьшения свободной поверхностной энергии, равной произведе
нию ее удельного значения (о) на площадь поверхности (S). Во 
всех системах произведение aS  стремится к минимальному значе
нию, возможному для данной системы при сохранении постоянства 
се объема. Вследствие этого дисперсные системы принципиально 
термодинамически неустойчивы.

Если о постоянно, то самопроизвольно происходят процессы в 
направлении уменьшения суммарной поверхности (S), приводя
щие к уменьшению дисперсности, т. е. к укрупнению частиц. П о
этому происходит слияние мелких капель в туманах, дождевых 
облаках и эмульсиях, агрегация высокодисперсных частиц в более 
крупные образования. Все это приводит к разрушению дисперсных 
систем: туманы и дождевые облака проливаются дождем, эмуль
сии расслаиваются, коллоидные растворы к о а г у л и р у ю т ,  т. е. 
разделяются на осадок дисперсной фазы ( к о а г у л я т ,  рис. 89, б, б) 
и дисперсионную среду, или, в случае вытянутых частиц дисперс
ной фазы, превращаются в гель (рис. 89, а) .

Способность раздробленных систем сохранять присущую им 
степень дисперсности называется а г р е г а т и в и о й  у с т о й ч и 
в о с т ь ю .  Агрегативная неустойчивость коллоидного состояния 
вещества отличает его от агрегативно устойчивых грубодисперсных 
и молекулярных систем. Агрегативной неустойчивостью коллоид
ного состояния вещества обусловливается изменчивость коллоид
ных систем как во времени, так и под влиянием добавок разнооб
разных веществ *.

Если в той или иной системе величина поверхности не может 
изменяться, то самопроизвольное убывание произведения oS  осу
ществляется путем уменьшения о на границе раздела фаз. Это

* В учение об агрегативной неустойчивости как  качественной особенности 
коллоидного состояния вещ ества и в развитие представлений о стабилизаторах  
дисперсности большой вклад  внес Н и к о л а й  П е т р о в и ч  П е с к о в  (1880—• 
1 9 4 0 )— профессор М осковского химико-технологического ииститута имени 
Д . И. М енделеева,
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является причиной адсорбционных процессов (см. § 109), состоя- 
щих в изменении концентрации и состава веществ на границе р аз
дела  фаз. Общ ая направленность самопроизвольных процессов к 
уменьшению свободной поверхностной энергии не только является 
причиной лабильности высокодисперсных систем, но и открывает 
путь стабилизации дисперсности путем изменения межфазовых по
верхностей (см. § И З ) .

Высокодисперсное состояние вещества — качественно особая 
форма его существования. Поэтому область естествознания, изу
чаю щ ая объективные физические и химические закономерности 
поверхностных явлений и гетерогенных высокодисперсных систем, 
сформировалась в самостоятельную научную дисциплину, называе
мую к о л л о и д н о й  х и м и е й .

107. Коллоиды и коллоидные растворы. Частицы коллоидных 
размеров могут иметь различную внутреннюю структуру, что су
щественно сказывается как на методах получения коллоидных 
растворов, так и на их свойствах. Существуют следующие три 
типа внутренней структуры первичных частиц коллоидных р аз 
меров.

I тип — с у с п е н з о и д ы  (или н е о б р а т и м ы е  к о л л о и д ы ,  
л и о ф о б н ы е  к о л л о и д ы ) .  Так называют коллоидные раство
ры металлов, их оксидов, гидроксидов, сульфидов и других солей. 
Первичные частицы дисперсной фазы коллоидных растворов 3tnx 
веществ по своей внутренней структуре не отличаются от струк
туры соответствующего компактного вещества и имеют молекуляр
ную или ионную кристаллическую решетку. Суспензоиды — типич
ные гетерогенные высокодисперсные системы, свойства которых 
определяются очень сильно развитой межфазной поверхностью. От 
суспензий они отличаются более высокой дисперсностью. Суспен- 
зоидами их назвали потому, что, как и суспензии, они не могут 
длительно существовать в отсутствие стабилизатора дисперсности. 
Необратимыми их называют потому, что осадки, остающиеся при 
выпаривании таких коллоидных растворов, не образуют вновь золя 
при контакте с дисперсионной средой. Лиофобными (греч. «лиос>> — 
жидкость, «фобио» — ненавижу) их назвали, предполагая, что 
особые свойства коллоидных растворов этого типа обусловлены 
очень слабым взаимодействием дисперсной фазы и дисперсионной 
среды. Концентрация лиофобных золей невелика, обычно меньше 
0,1 %. Вязкость таких золей незначительно отличается от вязкости 
дисперсионной среды.

Лиофобные золи, как вообще дисперсные системы, в соответ
ствии с их промежуточным положением между миром молекул 
и крупных тел, могут быть получены двумя путями: методами дис
пергирования, т. е. измельчения крупных тел, и методами конден
сации молекулярно- или ионнорастворенных веществ. Измельчение 
путем дробления, помола, истирания дает сравнительно крупно- 
дисперсные порошки ( < 6 0  мкм). Более тонкого измельчения до-
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стнгают с помощью специальных аппаратов, получивших название 
коллоидных мельниц, или применяя ультразвук.

Метод конденсации состоит в получении нерастворимых соеди
нений путем реакций обмена, гидролиза, восстановления, окисле
ния. Проводя эти реакции в сильно разбавленных растворах и 
в присутствии небольшого избытка одного из компонентов, полу
чают не осадки, а коллоидные растворы. К конденсационным ме
тодам относится также получение лиозолей путем замены раство
рителя. Например, коллоидный раствор канифоли можно получить, 
выливая ее спиртовой раствор в воду, в которой канифоль нерас
творима.

К ак было выяснено ранее (§ 106), чем выше дисперсность, тем 
больше свободная поверхностная энергия, тем больше склонность 
к самопроизвольному уменьшению дисперсности. Поэтому для по
лучения устойчивых, т. е. длительно сохраняющихся, суспензий, 
эмульсий, коллоидных растворов необходимо не только до
стигнуть заданной дисперсности, но и создать условия для ее ста
билизации. Ввиду этого устойчивые дисперсные системы состоят 
не менее чем из трех компонентов: дисперсионной среды, дисперс
ной фазы и третьего компонента — стабилизатора дисперсной си
стемы.

Стабилизатор может иметь как ионную, так и молекулярную, 
часто высокомолекулярную, природу. Ионная стабилизация золей 
лиофобных коллоидов связана с присутствием малых концентра
ций электролитов, создающих ионные пограничные слои между 
дисперсной фазой и дисперсионной средой (см. § 112 и 113).

Высокомолекулярные соединения (белки, полипептиды, п о л и р •--- 
ниловый спирт и другие), добавляемые для стабилизации дисперс
ных систем, называют з а щ и т н ы м и  к о л л о и д а м и .  Адсорби
руясь на границе раздела фаз, они образуют в поверхностном слое 
сетчатые и гелеобразные структуры, создающие структурно-меха
нический барьер, который препятствует объединению частиц дис
персной фазы. Структурно-механическая стабилизация имеет ре
шающее значение для стабилизации вззесей, паст, пен, концентри
рованных эмульсий.

II тип — а с с о ц и а т и в н ы е ,  или м и ц е л л  я р н ы е ,  к о л 
л о и д ы .  Их называют также полуколлоидами. Коллоиднодисперс- 
ные частицы этого типа возникают при достаточной концентрация 
дифильных * молекул низкомолекулярных веществ путем их ассо
циации в агрегаты молекул — м и ц е л л ы  — сферической или пла
стинчатой формы (рис. 90):
М олекулярны й, истинный растЕОр М ицглляриы й коллоидный раствор (золь)

* Д и ф и л ь н ы м и  назы ваю т молекулы, которы е состоят из углеводород
ного радикала, имеющего сродство к неполярным растворителям, и гидрофиль
ной (полярной) группы, имеющей сродство к воде.
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Р и с .  90. Р а с т в о р ы  м и ц е л л я р н ы х  к о л л о и д о в ;  м о л е к у л я р н ы й  р а с т в о р  (а),  к о л л о и д н ы е  р а с т в о р и  
со  с ф е р и ч е с к и м и  {б) и п л а с т и н ч а т ы м и  (в) м и ц е л л а м и .
Д и ф и л ь н а я  м о л е к у л а :  /  — у г л е в о д о р о д н ы й  р а д и к а л ;  2 — п о л я р н а я  {-ООП, - С И ,  NH*) г р у п п а .

Мицеллы представляют собой скопления правильно располо
женных молекул, удерживаемых преимущественно дисперсионны
ми силами.

Образование мицелл характерно для водных растворов мою
щих веществ (например, мыл — щелочных солей высших жирных 
кислот) и некоторых органических красителей с большими молеку
лами. В других средах, например в этиловом спирте, эти вещества 
растворяются с образованием молекулярных растворов.

III тип — м о л е к у л я р н ы е  к о л л о и д ы .  Их называют так 
ж е о б р а т и м ы м и  или л и о ф и л ь н ы м и  (от греч. «ф илио»— 
люблю) коллоидами. К ним относятся природные н синтетические 
высокомолекулярные вещества с молекулярной массой от десяти 
тысяч до нескольких миллионов *. Молекулы этих веществ имеют 
размеры коллоидных частиц, поэтому такие молекулы называют 
м а к р о м о л е к у л а м и .

Разбавленные растворы высокомолекулярных соединений — это 
истинные, гомогенные растворы, которые при предельном разведе
нии подчиняются общим законам разбавленных растворов. Р ас 
творы высокомолекулярных соединений могут быть приготовлены 
такж е с высоким содержанием по массе — до десяти и более про
центов. Однако молярная концентрация таких растворов мала из- 
за  большой молекулярной массы растворенного вещества. Так, 
10 %-ный раствор вещества с молекулярной массой 100 ООО пред
ставляет собой лишь примерно 0,0011 М раствор.

Д л я  получения растворов молекулярных коллоидов достаточно 
привести сухое вещество в контакт с подходящим растворителем. 
Неполярные макромолекулы растворяются в углеводородах (на
пример, каучуки — в бензоле), а полярные макромолекулы — в по
лярных растворителях (например, некоторые белки — в воде и вод
ных растворах солей). Вещества этого типа назвали обратимыми 
коллоидами потому, что после выпаривания их растворов и добав
ления новой порции растворителя сухой остаток вновь переходит

* О природных и синтетических вы сокомолекулярны х соединениях и подвл 
Мерах см, § 177,
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в раствор. Название лиофнльные коллоиды возникло из предпО' 
ложенпя (как оказалось — ошибочного), что сильное взаимодей
ствие со средой обусловливает их отличие от лиофобных кол
лоидов.

Растворение макромолекулярных коллоидов проходих через 
стадию н а б у х а н и я ,  являющуюся характерной качественной 
особенностью веществ этого типа. При набухании молекулы рас
творителя проникают в твердый полимер и раздвигают макромо
лекулы. Последние из-за своего большого размера медленно диф
фундируют в раствор, что внешне проявляется в увеличении 
объема полимера. Набухание может быть неограниченным, когда 
конечным его результатом является переход полимера в раствор, 
и ограниченным, если набухание не доходит до растворения поли
мера. Ограниченно набухают обычно полимеры с особой, «трех
мерной» структурой, отличающейся тем, что атомы всего вещества 
соединены валентными связями. Химическая модификация поли
меров путем «сшивания» пх макромолекул с целью уменьшения 
набухания полимера является важной стадией в производстве мно
гих материалов (дубление сыромятной кожи, вулканизация каучу
ка при превращении его в резину).

Растворы высокомолекулярных соединений имеют значитель
ную вязкость, которая быстро возрастает с увеличением концен
трации растворов. Повышение концентрации макромолекулярных 
растворов, добавки веществ, понижающих растворимость поли
мера, и часто понижение температуры приводят к застудневанию, 
т. е. превращению сильно вязкого, но текучего раствора в сохра
няющий форму т’вердообразный студень. Растворы полимеров с 
сильно вытянутыми макромолекулами застудневают при неболь
шой концентрации раствора. Так, желатни и агар-агар образуют 
студни и гели в 0,2—0,1 % растворах. Высушенные студни способ-, 
ны вновь набухать (существенное отличие от гелей).

Застудневан ие  является важ ной стадией получения волокнистых м атериа
лов из растворов полимеров. С войства растворов вы сокомолекулярны х соеди
нений с повышением их концентрации все больше и больше отличаю тся от 
свойств растворов низкомолекуляриы х соединений. Это происходит в резуль
тате  взаим одействия друг с другом отдельны х м акромолекул, приводящ его 
к образованию  надмолекулярных структур, оказы ваю щ их большое влияние иа 
качества изделий (волокон, пластмасс) из полимеров.

В ы соком олекулярны е соединения, как  и лю бые другие вещ ества, при под
ходящ их условиях могут быть получены в высокодисперсном — коллоидном 
состоянии. Такие дисперсии полимеров в нерастворяю щ их их ж идкостях, боль
шей частью  в воде, назы ваю т л а т е к с а  ми .  Частицы  дисперсной ф азы  ла- 
тексов имею т близкую  к сферической форм у и разм еры  порядка 10— 100 им.

Термин «коллоиды», что означает «клееподобные» (от греч. 
«колла» — клей, «еидос» — вид), возник в 1861 г., когда ш отланд
ский химик Томас Грэм для разделения веществ применил диа
лиз (рис. 91). Метод диализа основан на неодинаковой способ
ности компонентов растворов к диффузии через тонкие пленки —■
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Рис. 91. Схема диализа:
ЙЕ2 1 — в н у т р е н н и й  д и а л и з и р у е м ы й  р ас тв о р ;  2 — н а р у ж н а я  

ж и д к о с т ь ;  3 — д и а л и з а ц и о н н а я  м е м б р а н а  ( че р ез  ее  поры  
йпЯл ПР0Х°Д ЯТ т о л ь к о  н и з к о м о л е к у л я р н ы е  в е щ е с т в а ) ;  4 — ш кив  

- д л я  в р а щ е н и я  м е м б р а н ы  с в нутренним  р ас тв о р о м .

мембраны (из целлофана, пергамента, ни
троцеллюлозы, ацетилцеллюлозы). Этот 
метод широко применяют для очистки кол
лоидных растворов и растворов высокомо
лекулярных соединений. Вещества, не про
никающие через мембраны при диализе, 
Грэм назвал коллоидами, а вещества, спо

собные к диализу ,— кристаллоидами, так как при выпаривании 
их растворов образовывались кристаллические осадки.

Деление веществ на кристаллоиды и коллоиды оказалось оши
бочным. П. П. Веймарн, доцент Петербургского горного института, 
получил ряд типичных «кристаллоидов» в коллоидном состоянии, 
тем самым доказав (1906 г.), что любое вещество при подходящих 
условиях может быть получено в коллоидном состоянии.

В 30—40-х годах XX века бы ла выяснена химическая природа первичных 
частиц обратимых (лиофильных) коллоидов, оказавш ихся м акром олекулам и. 
В связи с этим от коллоидной химии отделилась новая химическая дисципли
на — физическая химия вы соком олекулярны х соединений. О днако в силу исто
рических причин, общности молекулярно-кинетических свойств лиофильны х и 
лиофобнь'.х коллоидов, частого образования гетерогенных структур в м олеку
лярны х коллоидах, а так ж е  сущ ествования многочисленных композиций из 
вы сокомолекулярны х соединений и высокоднсперсных систем (например, ре
зины, многие лакокрасочны е м атериалы , стеклопластики, пено- и поропласты ) 
предм ет коллоидной химии трактую т более расш иренно, чем сказано  в § 106, 
а имеино, как  физическую химию гетерогенного дисперсного состояния вещ ества, 
м еж ф азовы х  поверхностей и вы соком олекулярны х соединений.

108. Дисперсионный анализ. Оптические и молекулярно-кине
тические свойства дисперсных систем. Дисперсионный анализ со
стоит в определении размеров частиц и удельной поверхности дис
персной фазы, а в случае полидисперсных систем такж е в установ
лении распределения диспергированного вещества по фракциям 
различного размера.

Простейшим методом дисперсионного анализа является сито
вой анализ, состоящий в рассеве исследуемого образца через сита 
с определенными размерами отверстий. Определив массу каждой 
из фракций, находят распределение исследуемого образца по 
фракциям разного размера. Ситовой анализ позволяет анализиро
вать порошки до 60 мкм в поперечнике. Методы дисперсионного 
анализа более высокодисперсных систем основываются на их опти
ческих и молекулярно-кинетических свойствах.

Взаимодействие света с веществом зависит от соотношения 
длины волны света и размеров частиц, на которые падает световой 
поток. Это взаимодействие происходит по законам геометрической 
оптики (отражение, преломление), если размеры объекта больше



108. Оптические и молекулярно-кинетические свойства дисперсных систем

Р и с .  92. С х ем а  поточного у л ь т р а 
м и к р о с к о п а  Б . В. Д е р я г и н а  и 
Г. Я. В л асе нко :
1 —  кю в е т а ;  2 — n c i очник св ет а ;  3 — 
л н н з а ;  4 — т у б у с  м икр ос ко па .

длины волны света. Если / 
размеры частиц меньше-— 
половины длины волны 
света, то происходит рас
сеивание света в результате его дифракции. Область видимого све
та характеризуется длиной волн от 760 до 400 нм. Поэтому в моле
кулярных и коллоидных системах видимый свет рассеивается, а в 
проходящем свете эти растворы прозрачны. Наибольшей интенсив
ности рассеивание света достигает в коллоидных системах, для ко
торых светорассеяние является характерной качественной особен
ностью. Обнаружение в растворе пути луча источника света при 
рассматривании раствора перпендикулярно к направлению этого 
луча позволяет отличить коллоидный раствор от истинного. Н а этом 
ж е  принципе основано устройство ультрамикроскопа, в котором 
наблюдения проводят, в отличие от обычного микроскопа, перпен
дикулярно направлению проходящего через объект света. Схема по
точного ультрамикроскопа Б. В. Дерягина и Г. Я. Власенко при
ведена на рис. 92. С помощью этого прибора определяют концен
трацию дисперсных частиц в аэрозолях и коллоидных растворах.

Ф орму коллоидны х частиц, вирусов, многих макромолекул, вклю чая мо
лекулы  более крупных белков, впервые о казалось  возмож ным увидеть на ф л у о 
ресцирую щ ем экране и сф отограф ировать с помощью электронного микроскопа, 
изобретенного в конце 30-х годов XX века. Д лин а волны потока электронов 
при достаточной ускоряю щ ей разности потенциалов имеет порядок 10_ ,° м, 
что меньш е разм еров коллоидных частиц. П оэтом у взаимодействие потока 
электронов с коллоидными частицами происходит по. законам  геометрической 
оптики *.

На рис. 93 показаны пределы применимости оптических мето
дов исследования дисперсных систем. Коллоидные частицы прохо
дят через бумажные фильтры, но задерживаются у л ь т р а ф и л ь 
т р а м и  (мембранными фильтрами), представляющими собой гели 
полимеров в виде пленок. Зная  радиус пор ультрафильтров, можно 
оценить размер коллоидных частиц.

М о л е к у л я р н о - к и н е т и ч е с к и м и  называют те свойства, 
которые связаны с хаотическим тепловым движением частиц, 
образующих те или иные системы. Различия в молекулярно-кине
тическом поведении молекулярно-, коллоидно- и микроскопически- 
дисперсных систем зависят от размеров частиц, образующих эти 
системы, и носят количественный характер.

К молекулярно-кинетическим свойствам дисперсных систем от
носятся броуновское движение, диффузия и седиментация.

* Максимальное увеличение электронного микроскопа достигает 600 000 раз, 
а  светового только 1500 раз,
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Б р о у н о в с к и м  д в и ж е н и е м  называется беспорядочное, 
хаотичное — подобно рою комаров, пляшущих в солнечном л у че ,— 
движение коллоидно- и микроскопнчески-дисперсных частиц. Это 
явление получило название по имени . английского ботаника 
Р. Броуна, впервые в 1827 г. обнаружившего под микроскопом 
непрерывные колебательные движения пыльцы растений в ее 
взвеси в воде.

А. Эйнштейн в 1905 г. и независимо от него польский физик 
М. Смолуховский в 1906 г. развили молекулярно-статистическую 
теорию броуновского движения, доказав, что оно является види
мым под микроскопом отражением невидимого теплового, хаотич
ного движения молекул дисперсионной среды. Интенсивность 
броуновского движения тем больше, чем менее скомпенсированы 
удары, которые получает одновременно частица со стороны моле
кул среды; она возрастает с повышением температуры, уменьше
нием размеров частиц и вязкости среды. Д ля частиц крупнее 
1—3 мкм броуновское движение прекращается. В конце первого 
десятилетия XX века Ж а н  Перрен, исследуя броуновское движе
ние сферических частиц, вычислил по уравнению Эйнштейна —■ 
Смолуховского число Авогадро, оказавшееся в хорошем согласии 
с его значениями, найденными другими методами. Тем самым была 
доказана справедливость молекулярно-статистической теории 
броуновского движения и подтверждена реальность существования 
молекул дисперсионной среды, находящихся в непрерывном тепло
вом хаотическом движении. В настоящее время наблюдения за 
броуновским движением используют для определения размеров 
дисперсных частиц.

Скорость д и ф ф у з и и  при постоянных температуре и вязкости 
среды зависит от величины и формы частиц. Медленность диффу
зии является признаком, отличающим коллоидные системы от 
истинных растворов низкомолекулярных веществ.

С е д и м е н т а ц и е й  на
зывают свободное оседание 
частиц в вязкой среде под 
действием гравитационного 
поля. Скорость оседания 
прямо пропорциональна 
ускорению гравитационного 
поля Земли (g ) ,  разности 
плотностей частиц и окру
жающей среды, квадрату

Ультра-
Микросноп 2 л

Lг$етовои п 
jxpocMon _ лта ■ 1

Электронный
микроскоп

nepCHbit
Гиф -/ jМолеку

лярные Нсппсиднь^
Тснко-

дис

* 
s:

1

7ллоЗий>
'•м5ран

Тонкая I 
вэ&еса . Крупная взвесь

Бактерии

3
4

to' 1
10 Ю~'

ю' 
10

10 нм (мт) 
Ю̂ тм (мк)

Рис. 93. Границы размеров частиц дис
персных систем и применения оптиче
ских методов определения дисперс
ности:
1 — глаз; 2 — ультрафиолетовый мик
роскоп. Для сравнения показан размер 
пор бумажных фильтров (3) и пор 
ультрафильтров (4),
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рис. 94. Схема гель-хроматографии:
/  — на колонку с гелем (сферические светлые частицы) на
несен исследуемый раствор; 2 — после промывания колонки 
растворителем.
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радиуса оседающих сферических частиц и 
обратно пропорциональна вязкости среды 
(закон Стокса, 1880 г.).

Седиментируют только достаточно круп
ные частицы. Так, частицы кварца разме
ром 5 мкм оседают в воде за час на 3 см.
Седиментации частиц размером 1 мкм и
менее препятствует броуновское движение. Поэтому истин
ные и коллоидные растворы, включая растворы высокомо
лекулярных соединений, седиментационно устойчивы, а сус-пен- 
зии — неустойчивы.

П р е д о с т а в и в  су сп е н зи и  о с а ж д а т ь с я  по д  д е й стви е м  си л ы  т я ж е с т и , через 
о п р е д е л е н н ы е  п р о м е ж у т к и  врем ени  о п р е д е л я ю т м а с с у  ча сти ц , н а к о п и в ш и х с я  
на ч а ш е ч к е , п о гр у ж е н н о й  в су сп е н зи ю  на о п р е д е л е н н ую  г л у б и н у . Т а к  м о ж н о  
у с т а н о в и т ь  р аспр ед ел е ни е  ча сти ц  по ф р а к ц и я м  р а зн о го  ра зм ер а. Т а к о й  м е то д  
д и сп е р с и о н н о го  а н а л и за  суспе н зи й  п о л у ч и л  н а зв а н и е  с е д и  м е н т а ц и о н н  о г о  
а н а л и з а .  Е г о  ш и р о к о  пр и м е н я ю т п р и  и зуч е н и и  д и сп е р с н ы х си стем  с р а з м е 
р а м и  ч а ст и ц  о т  100 до 1 м км , в ч а с т н о с т и  п о ч в  и г р у н то в .

П р и м е н е н и е  ул ь тр а ц е н тр и ф у г, в к о т о р ы х  уско р е н и е  в м и л л и о н  раз п р е в о с 
х о д и т  уск о р е н и е  си л ы  т я ж е ст и , д а л о  в о з м о ж н о с т ь  и зу ч и т ь  се д и м е н тац и ю  б е л 
к о в  и д р у г и х  в ы с о к о м о л е к у л я р н ы х  соед и нени й , а т а к ж е  ви р усо в .

З а  п о сл ед ни е  годы  ш и р о ко е  п р и м енени е д л я  р а зд ел ен и я в ы с о к о м о л е к у л я р 
н ы х  в е щ е ст в  и о пределени я и х м о л е к у л я р н о й  м а с с ы  н аш ел  п р е д л о ж е н н ы й  
Л .  П о р а т о м  и П . Ф ло д и и ом  (Ш в е ц и я ) м е то д  ге л ь-ф и л ьтр а ц и и  (г е л ь -х р о м а т о 
г р а ф и и ). Г е л ь -х р о м а т о г р а ф и я  со ст о и т  в ф и л ь тр о в а н и и  и ссл е д уе м ого  р а с т в о р а  
через к о л о н к и , за п о л н е н н ы е  зе р н а м и  н а б у х а ю щ е г о  т р е хм е р н о го  п о л и м ер а  (се- 
ф а д е к с а ). Н а б у х ш и е  зерна се ф а д е к са  п р е д с т а в л я ю т  со бо й  св о е о б р а зн ы е  « к л е т 
к и » , в н у т р ь  к о т о р ы х  м о гу т  п р о н и к н у т ь  п у т е м  д и ф ф у зи и  то л ьк о  м о л е к у л ы  
(и о н ы ) п о д х о д я щ е го  ра зм ер а. Б о лее к р у п н ы е  м о л е к у л ы  п р о х о д я т  с ф и л ь т р а 
ц и о н н ы м  п о то к о м  м и м о  зерен се ф а д е к са  (р и с. 94) .  Н а б о р  р а зл и ч н ы х  м а р о к  
с е ф а д е к со в  с в о зр а с т а ю щ и м  р а зм ер о м  « к л е т о к »  п о зв о л я е т  о тд ел ять н и зк о м о 
л е к у л я р н ы е  в е щ е ст в а  о т в ы с о к о м о л е к у л я р н ы х , р а зд е л я ть  м а к р о м о л е к у л ы , 
и з у ч а т ь  о б р а зо в а н и е  а ссо ц и ато в  в м а к р о м о л е к у л я р н ы х  р а ст в о р а х.

109. Сорбция и сорбционные процессы. Молекулярная адсорб
ция. Сорбцией (от латинского «sorbeo» — поглощаю, втягиваю) 
называют любой процесс поглощения одного вещества ( с о р б -  
т и в а )  другим ( с о р б е н т о м ) ,  независимо от механизма погло
щения. В зависимости от механизма сорбции различают адсорб
цию, абсорбцию, хемосорбцию и капиллярную конденсацию.

А д с о р б ц и е й  называют изменение концентрации вещества 
на границе раздела фаз. Адсорбция происходит на любых межфа- 
еовых поверхностях, и адсорбироваться могут любые вещества. 
Адсорбционное равновесие, т. е. равновесное распределение веще
ства между пограничным слоем и граничащими фазами, является 
динамическим равновесием и быстро устанавливается. Адсорбция 
Уменьшается с повышением температуры.
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В ряде случаев поглощение одного вещества другим не огра
ничивается поверхностным слоем, а происходит во всем объеме 
сорбента. Такое поглощение называют а б с о р б ц и - е й .  Примером 
процесса абсорбции является растворение газов в жидкостях. По
глощение одного вещества другим, сопровождающееся химиче
скими реакциями, называют х е м о с о р б ц и е й .  Так, поглощение 
аммиака или хлороводорода водой, поглощение влаги и кис
лорода металлами с образованием оксидов и гидроксидов, погло
щение диоксида углерода оксидом кальция — примеры хемосорб- 
ционных процессов. К а п и л л я р н а я  к о н д е н с а ц и я  состоит 
в ожижении паров в микропористых сорбентах. Она происходит 
вследствие того, что давление паров над вогнутым мениском жид
кости в смачиваемых ею узких капиллярах меньше, чем давление 
насыщенного пара над плоской поверхностью жидкости при той же 
температуре.

Таким образом, сорбционные процессы различны по их меха
низму. Однако любой сорбционный процесс начинается с адсорб
ции на границе соприкасающихся фаз, которые могут быть ж ид
кими, газообразными или твердыми.

К ак указывалось в  § 106, все самопроизвольные процессы на 
границах раздела фаз происходят в направлении уменьшения 
свободной поверхностной энергии. Следовательно, положительная 
адсорбция, приводящая к повышению концентрации вещества в 
пограничном слое, возможна только в том случае, если при этом 
уменьшается величина поверхностного натяжения.

Рассмотрим взаимосвязь поверхностного натяжения растворов 
с адсорбцией на границе раздела жидкость|газ. Поверхностное 
натяжение растворов зависит от природы растворителя и раство
ренного вещества, от концентрации последнего и от температуры. 
Зависимость поверхностного натяжения растворов при постоянной 
температуре от концентрации растворенного вещества называют 
изотермой поверхностного натяжения. Растворенные вещества или 
понижают поверхностное натяжение растворителя, и в таком слу
чае их называют п о в е р х н о с т н о - а к т и в н ы м и  веществами 
(ПАВ), или повышают поверхностное натяжение ( п о в е р х  н о с т -  
н о - и н а к т и в н ы е  вещества), или не влияют на величину по
верхностного натяжения растворителя (рис. 95). В водных раство
рах поверхностно-активны полярные органические соединения 
(спирты, кислоты, амины, фенолы). Поверхностно-инактивно боль

шинство сильных электролитов.
Поверхностно-активные вещества делятся 

на две большие подгруппы: 1) истинно рас
творимые в воде и 2) мицеллярные коллои-

Рис. 95. Изотермы поверхностного натяжения растворов ( с —по
верхностное натяж ение, С — концентрация раствора):
I, 2 — растворы поверхяостно-актявных веществ (ПАВ) с боль
шей (1) и меньшей (2) поверхностной активностью; 3 — раствор 
поверхностно-активного вещества,
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Рис. 96. Изотерма поверхностного из
бытка (Г ) в растворах поверхностно- 
активного вещества.
Структура поверхностного слоя: а —
чистый растворитель; б  — ненасыщен
ный моиомолекулярный слой ПАВ; 
в  — насыщенный моиомолекулярный 
слой ПАВ.

ды. ПАВ первой подгруппы 
представляют собой ди- 
фильные молекулы с корот
кими углеводородными ра 
дикалами, а ПАВ второй подгруппы — дифильные молекулы с 
длинными углеводородными радикалами, малорастворимые в воде.

Разность концентраций растворенного вещества в поверхност
ном слое и в таком же слое внутри объема раствора называют 
поверхностным избытком этого вещества и обозначают греческой 
буквой Г («гамма»). ПАВ положительно адсорбируются в поверх
ностном слое и, следовательно, для них Г >  О, поскольку это 
приводит к уменьшению поверхностного натяжения. Напротив, по- 
верхностно-инактивные вещества адсорбируются отрицательно, 
т. е. их концентрация в поверхностном слое меньше, чем в объеме 
раствора ( Г < 0 ) .  При этом поверхностное натяжение несколько 
возрастает в результате того, что в растворах сильных электроли
тов поверхностные молекулы воды втягиваются внутрь раствора 
с большей силой, чем в чистой воде.

Пример изотермы адсорбции для поверхностно-активного ве
щества показан на рис. 96. К ак  видно, с увеличением концентра
ции раствора Г достигает предельного значения (Гоо), когда весь 
поверхностный слой занят молекулами ПАВ, вытеснившими моле
кулы растворителя. В таких насыщенных мономолекулярных по
верхностных слоях молекулы ПАВ правильно ориентированы — 
своей полярной группой к полярной фазе (например, воде), а не
полярным углеводородным радикалом — к неполярной фазе (на
пример, воздуху), образуя подобие частокола.

Аналогично изменяется пограничное натяжение и происходит 
адсорбция третьего компонента на границе двух несмешивающихся 
жидкостей.

Адсорбция газов и паров на поверхности твердых тел такж е 
происходит в результате уменьшения свободной поверхностной 
энергии. Ввиду трудности измерения поверхностного натяжения 
твердых тел, об адсорбции на них судят, непосредственно опре
деляя количество адсорбированного вещества. Последнее тем 
больше, чем больше поверхность адсорбента. Поэтому для осу* 
ществления адсорбционных процессов весьма важно создание вы
сокопористых адсорбентов с развитой внутренней поверхностью, 
которую характеризуют удельной поверхностью, т. е. поверхностью, 
приходящейся на 1 г сорбента. Важнейшими пористыми сорбен
тами являются активный уголь и силикагель. Поглощ аю щ ая
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способность угля подмечена еще в XVIII веке. Однако лишь в 1915 г.
Н. Д . Зелинский* разработал  способ получения а к т и в н ы х  
у г л е й ,  предложив их в качестве универсальных поглотителей от
равляющих веществ, и совместно с Э. Л. Кумантом сконструировал 
угольный противогаз с резиновой маской. Один из первых способов 
активирования древесного угля состоял в обработке его перегре
тым паром для удаления смолистых веществ, образующихся при 
сухой перегонке древесины и заполняющих поры в обычном угле. 
Современные методы получения и исследования активных углей 
в нашей стране разработаны М. М. Дубининым **. Удельная по- 
верхность активных углей достигает 1000 м2 на грамм. Активный 
уголь является гидрофобным адсорбентом, плохо поглощает пары 
воды и очень хорошо — углеводороды.

Д ля  поглощения паров воды широко применяют гидрофильный 
адсорбент, представляющий собой аэрогель обезвоженной крем
ниевой кислоты и получивший название с и л и к а г е л я .  Промыш
ленность изготовляет ряд марок силикагеля с различным размером 
и распределением пор.

В отличие от поверхности жидкостей, не все точки поверхностей 
твердых тел равноценны в отношении их адсорбционной способ
ности. При малых концентрациях газов адсорбция-происходит мо-. 
номолекулярно по наиболее активным участкам адсорбента — его 
«активным центрам», представляющим собой отдельные атомы или 
группы атомов поверхности, силовое поле которых наименее насы-. 
щено. При адсорбции газов, находящихся при температурах ниже 
их критической температуры, мономолекулярная адсорбция с уве
личением давления может переходить в полимолекулярную.

Повышение температуры и понижение давления приводят к де
сорбции газов и паров. Вследствие этого сорбционно-десорбцион-. 
ные методы широко применяют в промышленности для извлечения 
различных веществ из воздушной среды, а также для разделения 
газов и паров.

При адсорбции растворенных веществ из растворов на твердых 
адсорбентах всегда, в той или иной степени, происходит также 
адсорбция растворителей. Поэтому адсорбция из растворов носит 
конкурентный характер между поглощением растворенных веществ 
и растворителя. Адсорбироваться могут как растворенные неэлек
тролиты, так и электролиты. В связи с этим различают молекуляр
ную и ионную адсорбцию из растворов.

* Н и к о л а й  Д м и т р и е в и ч  З е л и н с к и й  (1861— 1953), академ ик, Ге
рой Социалистического Т руда, основатель крупной школы хим иков-органиков. 
Е м у при надлеж ат классические работы  в области органического катали за , 
а т ак ж е  по химии нефти и получению из нее многих ценных продуктов.

** М и х а и л  М и х а й л о в и ч  Д у б и н и н  (род. 1901 г.) — академ ик, л а у 
р еат  Государственных премий, глава  крупной научной ш колы в области сорб
ции. Ёнес большой вклад  в р азр аб о тк у  современных представлений о м еханизме 
борбции газов и паров, а т ак ж е  м етодов получения и исследования сорбентов*
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С целью уменьшения адсорбции растворителя при молекуляр
ной сорбции из водных растворов обычно применяют гидрофобный 
адсорбент — активный уголь, а при сорбции из неполярных раство
рителей (углеводородов) гидрофильный адсорбент — силикагель. 
Адсорбция протекает по активным центрам адсорбента, часто мо- 
номолекулярно и высокоизбирательно. Изотермы молекулярной 
адсорбции из растворов, так же как газов и паров, имеют вид 
кривой, приведенной на рис. 96. Десорбцию, осуществляемую с по
мощью жидкостей, обычно называют э л ю ц и е й ,  а жидкости или 
растворы, применяемые для этих целей, э л ю е н т а м и .

С орбция м ож ет происходить в статических или в динамических условиях. 
Сорбцию назы ваю т с т а т и ч е с к о й ,  когда поглощ аемое вещ ество (сорбтив), 
находящ ееся в газообразной или ж идкой ф азе, приведено в контакт с неподвиж 
ным сорбентом или перемеш ивается с ним. Статическую  активность сорбента 
характеризую т количеством поглощенного вещ ества на единицу массы  сор
бента в определенных условиях.

Д и н а м и ч е с к о й  сорбцию назы ваю т в том случае, когда поглощ аем ое 
вещ ество находится в подвижной ж идкой или газообразной ф азе, которая  
ф ильтруется через слой сорбента. Д инам ическую  активность адсорбента х а р ак 
теризую т временем от начала пропускания адсорбтива до его проскока, т. е, 
до появления его за  слоем адсорбента (Н. А. Ш илов, 1917 г.). В промы ш лен
ности сорбционно-десорбционные процессы, как  правило, осущ ествляю т в ди
намических условиях, так  как  это обеспечивает непрерывность технологических 
процессов и возм ож ность их автом атизации.

110. Ионообменная адсорбция. При адсорбции электролитов 
преимущественно адсорбируются или катионы, или анионы, кото
рые заменяются на эквивалентное количество ионов того ж е знака 
из адсорбента. Раствор остается при этом электронейтральным. 
Таким образом, адсорбция электролитов происходит путем экви
валентного обмена ионов одинакового знака, а потому получила 
название ионообменной адсорбции. Ионообменный механизм ад
сорбции электролитов первоначально был подмечен агрономами и 
почвоведами при вытеснении одних ионов почвенных электролитов 
другими. К. К. Гедройц* доказал (1918 г.) эквивалентность об
мена катионов в почвах и создал учение о почвенном поглощаю
щем комплексе (высокодисперсной органоминеральной части поч
вы), обусловливающем способность почв удерживать необходимые 
растениям растворимые соли в доступной для корневого питания 
форме.

Неорганические и органические материалы, способные к обмену 
ионов, получили название ионитов. Их делят на к а т и о н и т ы  
(для обмена катионов) и а н и о н и т ы  (для обмена анионов). 
Разнообразные синтетические ионообменные материалы химиче
ской промышленностью выпускаются в виде зернистых порошков, 
волокон и мембран.

•  К о н с т а н т и н  К а э т а н о в и ч  Г е д р о й ц  (1872— 1 9 3 2 )— академ ид, 
лауреат  Л енинской премии, крупнейш ий почвовед-агрохимик. О сновополож ник 
учения о почвенном поглощающем комплексе и его роли В плодородии почв, 
автор многих методов химического анали за  почв.



314 Глава X. Дисперсные системы. Коллоиды

а
Na4Cl" К а  С1;
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Рис. 97. Схема ионного обмена в зе р 
нах катионита (а) и анионита ((Г).'
П о т е н ц н л л о п р е д е л я ю щ н е  — ионо- 
г ен п ы е  г р \ п п ы ,  х и м и ч еск и  с в я з а н 
ны е  с к а р к а с о м  и о н и та :  со о т в е тс т 
венно Э  п 0 .  К а т и о н и т  в Н + - ф о р м з ,  
а н и о н и т  в О Н " - ф о р м г ;  Н + и ОН — 
ноны, к о т о р ы е  в р а с т в о р е  N aC l  о б 
м ен и ва ю т ся ,  соо тветственно ,  н а  ионы  
N a + н C l ' .

Органические и неор
ганические иониты нерас
творимы в воде. Они пред
ставляют собой трехмер
ный каркас, в который 
включены несущие заряд 
группы атомов, называе
мые потенциалопределяю- 

щими ионами. Ионы противоположного знака называют противо
ионами. Они связаны с потенциалопределяющими ионами каркаса 
электростатическими силами, а потому способны к обмену на дру
гие ионы. Так, структуру стекла составляет трехмерная сетка 
кремнекислородных (силикатных) ионов. В пустотах этой трехмер
ной кремнекислородной решетки находятся катионы щелочных или 
щелочноземельных металлов, удерживаемые электростатическими 
силами и способные к обмену на другие катионы (в частности, на 
ионы водорода).

В органических ионитах трехмерный каркас образован сеткой 
из углеродных атомов, с которыми ковалентно связаны, например, 
сульфо-, карбокси- или триметиламмоний-группы:

СН3
У 5

—S— О"
V ) \ > "

-

I
СНз

-СНз

Рис. 97 иллюстрирует обмен катионов на Н+-форме катионита 
и обмен анионов на ОН~-форме анионита.

Ионный обмен является обратимым процессом. Катионит как 
поливалентный электролит с валентностью х  запишем схематично 
как  R*~. Тогда после внесения Н+-формы катионита в раствор 
электролита, например, NaCl, установится равновесие:

R * - x H +  +  xN aC l R * ~  ( x  -  у)  H + i/N a +  +  (x  -  y)  N aC l +  jrHCl
катнонит раствор катноннт раствор

R * ~ x N a +  +  xH C l
кагионит раствор

Максимальное количество ионов, которое поглощается обмен- 
рым путем 1 г ионита, называют е м к о с т ь ю  п о г л о щ е н и я ,
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или обменной емкостью *. Она достигает 6— 10 мэкв/г. Ионооб
менное равновесие определяется природой ионита, гидратацией 
обменивающихся ионов, их концентрацией в фазе ионита и в рас
творе. Обмен разновалентных ионов зависит также от величины 
их заряда. Большой вклад в разработку теории и практики ион
ного обмена внес Б. П. Никольский **.

И ониты ш ироко используют для  уменьш ения ж есткости воды и ее обессо- 
ливапия (см. § 212), для выделения и разделения разнообразных неорганиче
ских и органических иоиов. Ионный обмен используют в кожевенной, гидро
лизной, фармацевтической промышленности для очистки растворов, а  т ак ж е  
для  удаления солей из сахарных сиропов, молока, вин. С помощью ионитов 
улавливаю т иоиы ценных элементов из природных растворов и отработанны х 
вод различных производств. Промы ш ленное производство многих продуктов 
ж изнедеятельности микроорганизмов (антибиотиков, аминокислот) оказалось 
возм ож ны м  или было значительно удеш евлено благодаря использованию  иони
тов. П рименение ионного обмена позволило усоверш енствовать методы каче
ственного и количественного анализа многих неорганических и органических 
вещ еств.

К веществам, обладающим ионообменными свойствами, при
надлежат некоторые марки стекол. Их структуру составляет сили
катный каркас и электростатически связанные с ним катионы, спо
собные к обмену на ионы водорода раствора. Из таких стекол 
изготовляют стеклянные электроды, обладающие свойствами водо
родного электрода (см. стр. 272). Стеклянные электроды приме
няют для определения pH растворов в условиях, когда пользо
вание водородным электродом затруднительно или невозможно 
(например, в присутствии сильных окислителей). Разработаны 
также стекла, электродный потенциал которых определяется кон
центрацией ионов металлов, — например, иона натрия.

111. Хроматография. Мысль о том, что адсорбция в динами
ческих условиях улучшит разделение сложных смесей, впервые 
возникла у М. С. Цвета. Исходя из этой идеи, он в 1903 г. пред
ложил новый метод анализа таких смесей, названный им х р о 
м а т о г р а ф и ч е с к и м .

Сущность метода заключается в следующем. Раствор иссле
дуемой смеси вводят в «хроматографическую колонку» — стеклян
ную трубку, заполненную адсорбентом, предварительно промытым, 
а затем пропитанным растворителем. Компоненты смеси адсорби
руются в верхней части колонки, не разделяясь или разделяясь 
лишь частично; образуется первичная хроматограмма (рис. 98, а) .  
Затем ее «проявляют». Д ля  этого в колонку подают чистый рас
творитель (элюент), который десорбирует ранее адсорбированные 
вещества и перемещает их со своим потоком вниз по колонке. При

* Ем кость поглощ ения почв относят к 100 г  почвы и назы ваю т обменной 
поглотительной способностью  почвы.

** Б о р н е  П е т р о в и ч  Н и к о л ь с к и й  (род. 1900 г . ) — академ ик, Г е
рой Социалистического Труда, лау р еат  Л енинской и Государственны х премий, 
глава  крупной научной ш колы в области  ионного обмена, автор терм одинам и
ческого обоснования ионообменной теории стеклянного электрода,
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№
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Рис. 98. Проявительная 
(элюентная) хроматография:

а —первичная хроматограм
ма; б —проявленная хрома
тограмма; e — выходная кри
вая проявительносо анализа.

движении по колонке происходят многократные акты адсорбции 
и десорбции, приводящие к разделению компонентов смеси в со
ответствии с законом адсорбционного замещения М. С. Цвета 
(19!0 г.), который состоит в следующем: если растворенные ве
щества А, В, С, . .  . по своему относительному сродству к адсор
бенту образуют адсорбционный ряд А >  В >  С . . . , тогда каждый 
из членов адсорбционного ряда вытесняет последующий и, в свою 
очередь, вытесняется предыдущими, более сильно адсорбирующи
мися. В результате на колонке образуется проявленная хромато
грамма (рис. 98 ,6 ) .  М. С. Цвет применил этот метод для разде
ления на адсорбентах белого цвета (мел, оксид кальция, крахмал, 
целлюлоза) смеси пигментов листьев растений. Проявленная хро
матограмма расцвечивалась зонами разнообразной окраски. О т
сюда возникло название предложенного М. С. Цветом метода — 
х р о м а т о г р а ф и я  («цветозапись» от греч. «хромое» — цвет, 
«графе» — писать).

П родолжая промывание колонки растворителем, достигают 
выхода из нее разделяющихся веществ, которые обнаруживают 
путем анализа последовательных порций вытекающего из колонки 
раствора (элюата). Если построить выходную кривую, т. е. гра
фик зависимости концентрации элюата (С) от объема пропущен
ного через колонку раствора (К), то па этой кривой выходу 
Компонентов исходной смеси из колонки соответствуют хромато
графические пики (рис. 9 8 ,в). Часто ие происходит полного р аз
деления компонентов и отдельные пики взаимно перекрываются. 
Построение выходных кривых является наиболее распространен
ной формой колоночной хроматографии, так как не связано ни с 
окраской разделяемых компонентов, ни с цветом адсорбента.

В 1936 г. М. М. Дубинин осуществил адсорбционную хромато
графию паров; в последующие годы появились новые варианты 
хроматографического метода. В настоящее время хроматографией 
называют такие физико-химические методы разделения компонен
тов смесей газов, паров, жидкостей или растворенных веществ, ко
торые осуществляют путем сорбции в динамических условиях.

В зависимости от преобладаю щ его физико-химического сорбционного про
цесса, определяю щ его разделение компонентов смеси, различаю т хром атогра-
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фшо адсорбционную , ионообменную и распределительную . Разделяем ы е ком 
поненты могут находиться в подвиж ной ж идкой пли газовой ф азе, а неподвиж 
ная ф аза  м ож ет быть как  твердой, так  и ж идкой. Зерна адсорбента или ионита 
могут заполнять колонну (колоночная хром атограф ия) или составлять тонкий 
плотный слой на стеклянной пластинке (тонкослойная хром атограф и я).

Создание и совершенствование хроматографических методов 
исследования в значительной степени обусловило быстрые темпы 
развития современной молекулярной биологии, химии редкозе
мельных и трансурановых элементов. Хроматографические методы 
выделения и разделения разнообразных веществ осуществлены 
такж е в крупных промышленных масштабах.

Большое значение для анализа очень малых объемов растворов 
(0,01— 0,1 мл) приобрела распределительная хроматография на 
бумаге, предложенная Консденом (Англия) в 1944 г. Она основана 
на том, что между двумя несмешивающимися жидкостями третий 
компонент распределяется в соответствии с характерным для этого 
вещества коэффициентом распределения, представляющим отно
шение его концентраций в граничащих жидкостях ( з а к о н  р а с -  
п р е д е л е н и я, см. § 76).

Д л я  осуществления хроматографического процесса необходимо, 
чтобы один слой жидкости перемещался относительно другого. 
В этом случае распределение растворенных веществ между двумя 
слоями жидкости происходит многократно в динамических усло
виях. При хроматографии на бумаге одна, более полярная ж и д
кость сорбируется волокнами бумаги, образуя фиксированную 
(неподвижную) жидкую фазу; другая, менее полярная жидкость, 
смачивая волокна бумаги, поднимается по листу в силу явления 
капиллярного поднятия.

На рис. 99 показана, схема распределительной хроматографии 
на бумаге («восходящая хроматография»). На стартовую линию 
полости хроматографической бумаги раздельно наносят по капле 
исследуемого раствора смеси веществ (А +  Б) и предполагае
мого компонента смеси — «свидетеля» (рис. 9 9 , / ) .  Нижний край 
полоски бумаги погружают в растворитель. Когда фронт раство
рителя почти достигнет верхнего края 
полоски бумаги, пройдя путь Ьф (рис.
9 9 , / / ) ,  компоненты исходной смеси, при Щ
правильно подобранной системе раство
рителей, разделяются на ряд пятен, ко
торые выявляют соответствующими цвет
ными реакциями на ожидаемые компо
ненты и сравнением с положением пя
тен «свидетелей». Путь, пройденный 
компонентом А исходной смеси (/.д), 
определяется коэффициентом распреде-

Рис. 99. Восходящая распределительная хроматография 
на бумаге,
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ления для данного вещества. Относительная величина этого пугй 
L a / L ф, обозначаемая Ща,  является характерной для  каждого в е щ е 
ства в определенной системе растворителей.

112. Электрокинетические явления. Электрскинетнческими яв
лениями называют перемещение одной фазы относительно другой 
в электрическом поле и возникновение разности потенциалов при 
течении жидкости через пористые материалы (потенциал проте
кания) или при оседании частиц (потенциал оседания). Перенос 
коллоидных частиц в электрическом поле называется электрофо
резом, а течение жидкости через капиллярные системы под влия
нием разности потенциалов — электроосмосом. Оба эти явления 
были открыты профессором Московского университета Ф. Ф. Рейс
сом в 1809 г.

Электрокинетические явления свидетельствуют о том, что на 
границе раздела фаз возникает д в о й н о й  э л е к т р и ч е с к и й  
е л о  й, представляющий собой тонкий поверхностный слой из 
пространственно разделенных электрических зарядов противо
положного знака. В дисперсных системах двойной электрический 
слой образуют ионы и дипольные молекулы. Ионный двойной 
электрический слой возникает либо в результате диссоциации 
ионогенных групп вещества твердой фазы, либо вследствие изби
рательной адсорбции ионов, достраивающих кристаллическую 
решетку твердой фазы. В результате на границе между твердой 
фазой и раствором возникает подобие конденсатора, внутренняя 
обкладка которого образована потенциалопределяющими ионами, 
а наружная — противоионами.

Возникновение двойного электрического слоя путем избирательной адсорб
ции ионов рассмотрим на примере получения коллоидных частиц A g l при в за и 
м одействии A g N 0 3 и KI в их сильно разбавленны х растворах  при небольш ом 
избы тке K I-

Н а поверхности кристаллов преимущ ественно адсорбирую тся ионы, иден
тичные ионам, образую щ им кристаллическую  решетку, либо сходные с ними. 
В рассм атриваем ом  случае будут адсорбироваться ионы I - , и поверхность 
кристалликов A gl приобретает отрицательны й заряд . М еж ф азовы й потенциал, 
или е-потенциал (греч, е — «эпсилон»), представляет собой работу  против ку-

лоновских сил, необходимую  для 
переноса единицы за р я д а  противо
полож ного знака с поверхности кри
сталла в бесконечность.

Противоионы (в данном  случае 
ионы К +) находятся под действием  
электрического поля заряж енной

ркс, 100. Схема строения коллоидной ми* 
целлы (а) и изменения потенциала (<Г) 
в двойном электрическом слое:
1 — ядро; 2 — двойной электрический слой; 
3 — его адсорбционная часть; 4 — его диф« 
фузная часть; А Б — межфазовый е-потеи- 
циал; ВГ  — электрокииетический <р*потен* 
цнал; •«—» — потенциалопределяющиа
ионы; « f »  противоионы,
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мере удаления от 
противоионов опре-

Рис. 101. Схема передвижения 
коллоидной частицы при элект
рофорезе (а) и электроосмоти- 
чесиого переноса жидкости че
рез капилляр (<>)(/С — внутрен
няя поверхность капилляра). 
Поверхности коллоидной части
цы и капилляра заряжены ОТ' 
рица гельно.

поверхостн и теплового дви 
ж ения, стремящ егося р а в 
номерно распределить их в 
объеме. Это приводит к з а 
кономерному динамическо
му распределению  проти
воионов подобно облаку, плотность которого убы вает по 
заряж енн ой  поверхности. Внеш няя граница этого облака 
деляет  толщ ину двойного электрического слоя (рис. 100).

При относительном перемещении фаз, из-за гидратации твер
дой поверхности и ионов граница скольжения проходит на неко
тором расстоянии от твердой поверхности. В результате этого 
двойной электрический слой подразделяется на плотную (адсорб
ционную) и диффузную части (рис. 100).

А д с о р б ц и о н н а я  (плотная) ч а с т ь  двойного электрическо
го слоя состоит из потенциалопределяющих ионов и части противо
ионов. Д и ф ф у з н а я  ч а с т ь  двойного электрического слоя об
разована остальными противоионами. Скорость перемещения фаз 
в электрическом поле определяется величиной потенциала на по
верхности скольжения, который поэтому назван э л е к т р о к д и е 
т и ч е с к и м  п о т е н ц и а л о м  и кратко обозначается как ^-по
тенциал (дзета-потенциал). Этому потенциалу приписывают знак 
заряда твердой поверхности.

В постоянном внешнем электрическом поле коллоидная части
ца перемещается к электроду, знак заряда которого противополо
жен знаку заряда поверхности коллоидной частицы (рис. 101, а ) .  
Электроосмотический перенос жидкости направлен к электроду, 
имеющему тот же знак, что и поверхность капилляра К  
(рис. 101,6). В этом случае в электрическом поле подвижны гид
ратированные противоионы, которые увлекают прилегающие к ним 
слои воды.

И зменение структуры  двойного электрического слоя возм ож но в нескольких 
направлениях. При очень малых концентрациях электролитов, по мере зап о л 
нения активны х центров поверхности потенциалопределяю щ имп ионами, будет 
происходить увеличение е-потепциала. П ротивоионы  с высокой адсорбционной 
способностью (например, многозарядны е ионы) могут проникнуть в адсорбци
онный слой в количествах, сверхэквивалентны х первоначальным потеициалопре- 
деляю щ им нонам, вы зы вая изменение знака за р я д а  поверхности с соответствую 
щей перестройкой всего двойного электрического слоя ( п е р е з а р я д к а  к о л 
л о и д о в ) .

Д ифф узная часть двойного электрического слоя наиболее л а 
бильна и изменчива. Противоионы обмениваются на другие ионы
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того же знака. Повышение концентрации раствора приводит 
к «вытеснению» противоионов из диффузной в плотную часть двой
ного электрического слоя. Толщина двойного электрического слоя 
и величина ^-потенциала уменьшаются. При некоторой концентра
ции раствора (примерно 0,1 н.) все противоионы оказываются 
вытесненными в адсорбционный слой и ^-потенциал становится 
равным нулю. В этом случае изменение межфазового потенциала 
от его максимального значения на поверхности твердой фазы до 
нулевого целиком происходит в пределах адсорбционного слоя. 
Такое состояние коллоидной мицеллы называют и з о э л е к т р и 
ч е с к и  м с о с т о я п я е м.

Из сказанного следует, что электрокииетические явления про
являются в разбавленных растворах электролитов ( < 0 ,1  н.). 
Электрокинетический потенциал имеет порядок 0,001—0,1 В. Н е
смотря на небольшую величину, ^-потенциал играет существенную 
роль в устойчивости коллоиднодисперсных систем (см. § 113).

Электрокииетические явления находят практическое примене
ние. Так, с помощью электрофореза проводят формование различ
ных изделий из тонких взвесей с последующим их спеканием. Ме
тод электрофореза широко применяют для разделения, выделения 
и исследования биоколлоидов, особенно белков. Простой его в а 
риант, называемый электрофорезом на бумаге, состоит в том, что 
нанесенное па полоску бумаги пятно исследуемой смеси белков 
разделяется на компоненты по величине их заряда, а следова
тельно, и скорости движения в поле постоянного электрического 
тока. Этим методом исследуют качественный и количественный 
состав белков крови и других биологических жидкостей.

Путем электроосмоса удаляют влагу из капиллярнопористых 
систем и понижают уровень грунтовых вод при возведении 
гидротехнических и других сооружений.

Возникновение электрических полей при течении грунтовых вод 
помогает в геологической разведке полезных ископаемых и водных 
источников.

113. Устойчивость и коагуляция дисперсных систем. К ак ука
зывалось в § 106, качественная особенность дисперсных систем 
состоит в их агрегативной неустойчивости.

Предотвращение агрегации первичных дисперсных частиц воз
можно в результате действия трех факторов устойчивости дис
персных систем: 1) кинетического, 2) электрического и 3) струк
турно-механического.

Н еобходимым условием слипания двух частиц дисперсной ф азы  является 
их сближение, достаточное для  проявления сил притяж ения. Если частота 
столкновений коллоидных частиц м ала, то дисперсная система м ож ет быть 
устойчивой ( к и н е т и ч е с к и й  ф а к т о р  у с т о й ч и в о с т и ) .  Это мож ет 
иметь место при очень м алой концентрации дисперсных частиц (например, 
в некоторых аэрозолях) или нри очень большой вязкости дисперсионной среды 
(наприм ер, в дисперсных системах типа Т ^ - ’ Тг).
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Рис. 102. Схема перекрывания ионных атмосфер двух
коллоидных частиц. f  ~  Ч  ' \

у .  V ~ X
f \

(лръ\-/иШл
V/ К О /-  )

Большинство устойчивых дисперс
ных систем кроме дисперсной фазы и 
дисперсионной среды содержат еще
3-й компонент, являющийся стабилиза- N _  _  у
тором дисперсности. Стабилизатором ' ------ >ч“-------------
могут быть как ионы, так и молекулы,
в связи с чем различают два механизма стабилизации дисперсных 
систем: электрический и молекулярно-адсорбционный (стр. 324),

Э л е к т р и ч е с к а я  с т а б и л и з а ц и я  д и с п е р с н ы х  с и 
с т е м  связана с возникновением двойного электрического слоя на 
границе раздела фаз. Такая стабилизация имеет основное значе
ние для получения устойчивых лиозолей и суспензий в полярной 
среде, например в воде. В любом гидролизе все коллоидные час
тицы имеют одинаковый знак заряда. Однако коллоидная 
мицелла в целом электронейтральна в результате образования 
двойного электрического слоя. Поэтому электростатическое оттал
кивание между коллоидными частицами ( э л е к т р и ч е с к и й  
ф а к т о р  у с т о й ч и в о с т и )  возникает только при достаточном 
нх сближении, когда происходит перекрывание их ионных атмо
сфер (рис. 102). Потенциальная энергия электростатического от
талкивания тем больше, чем больше перекрывание диффузных ча
стей двойного электрического слоя коллоидных частиц, т. е. чем 
меньше расстояние (х ) между ними и чем больше толщина двой
ного электрического слоя.

Кроме электростатического отталкивания между коллоидными 
частицами, как и между молекулами любого вещества, действуют 
межмолекулярные силы притяжения, среди которых наибольшую 
роль играют дисперсионные силы. Действующие между отдель
ными молекулами дисперсионные силы быстро убывают с увели
чением расстояния между ними. Но взаимодействие коллоидных 
частиц обусловлено суммированием дисперсионных сил притяже
ния между всеми молекулами, находящимися на поверхности 
контакта коллоидных частиц. Поэтому силы притяжения между 
коллоидными частицами убывают медленнее и проявляются на 
больших расстояниях, чем в случае отдельных молекул.

Потенциальная энергия взаимодействия (U) между коллоид
ными частицами представляет собой алгебраическую сумму по
тенциальной энергии электростатического отталкивания (U3) и 
потенциальной энергии дисперсионного притяжения (£/д) между 
ними:

и шш £/д +  и.

Если U3 >  Uа (по абсолютной величине), то отталкивание пре
обладает над притяжением и дисперсная система устойчива. Если
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Рис. 103. Потенциальная энергия взаимодействия 
s  меж ду двумя одинаково заряженными частицами*
1 — электрическое отталкивание (С̂ э ); 2 — днспер. 
сиониое притяжение ( ^ д )1 3 — результирующая
энергия взаимодействия (и) ;  4 — то ж е, во прн более 
крутом падении кривой 1\ х*—расстояние м еж ду ч&* 
стицами; ^ макс— потенциальный барьер взаимо
действия дисперсных частиц.

и а <  t/д, то происходит слипание 
сталкивающихся при броуновском 
движении коллоидных частиц в бо
лее крупные агрегаты и седимента
ция последних. Коллоидный раствор 
к о а г у л и р у е т ,  т. е. разделяется 
на коагулят (осадок) и дисперсион
ную среду.

теории электрической стабилизации 
и коагуляции дисперсных систем, развитой впервые Б. В. Д еряги
ным * (1937 г.), а затем Л. Д . Л ан дау  и голландскими учеными 
Фервеем и Овербеком (1948 г.); по первым буквам фамилий авто-, 
ров ее называют теорией Д Л Ф О .

Н а рис. 103 приведены зависимости величин 1)л и U3 от рас
стояния между коллоидными частицами. При этом, как принято 
в физике, потенциальной энергии притяжения приписывается знак 
минус, а отталкивания — знак плюс. К ак видно, результирующая 
энергия взаимодействия (кривая 3 на рис. 103) приводит к при
тяжению (U <  0) на очень малых и отталкиванию (U >  0) на 
больших расстояниях между частицами. Решающее значение для 
устойчивости дисперсных систем имеет величина потенциального 
барьера отталкивания ( t /макс), которая, в свою очередь, зависит 
от хода кривых Uд и U3. При больших значениях этого барьера 
коллоидная система устойчива. Слипание коллоидных частиц воз
можно лишь при достаточном их сближении. Это требует преодо-. 
ления потенциального барьера отталкивания. При некоторых не
больших положительных значениях UMакс (кривая 3) преодолеть 
его могут лишь немногие коллоидные частицы с достаточно боль-t 
шой кинетической энергией. Это соответствует стадии медленной 
коагуляции, когда только небольшая часть соударений коллоид
ных частиц приводит к их слипанию. При медленной коагуляции 
со временем происходит некоторое уменьшение общего числа кол
лоидных частиц в результате образования агрегатов из 2—3 пер< 
вичных частиц, но коагулят не выпадает. Подобную коагуляций, 
не сопровождающуюся видимым изменением коллоидного рас
твора, называют с к р ы т о й  к о а г у л я ц и е й .  При дальнейшем

* Б о р и с  В л а д и м и р о в и ч  Д е р я г и н  (род. 1902 г . ) — советский фи- 
зико-химик, член-корреспоидеит Академии иаук СССР, автор современной тео
рии устойчивости и коагуляции коллоидов, электрической теории склеивания и 
прилипания, важных исследований в области аэрозолей,

В этом состоит сущность
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уменьшении потенциального барьера скорость коагуляции, х ар а к 
теризуемая изменением числа частиц в единицу времени, во зр а
стает. Наконец, если потенциальный барьер переходит из области 
отталкивания в область притяжения (кривая 4 на рис. 103), н а
ступает б ы с т р а я  к о а г у л я ц и я ,  когда каждое соударение 
коллоидных частиц приводит к их слипанию; в коллоидном рас
творе образуется осадок — коагулят, происходит я в н а я  к о а г у 
л я ц и я .

Потенциальный барьер отталкивания (Uкакс) возникает в р е
зультате суммирования сил отталкивания и притяжения, дей
ствующих между коллоидными частицами. Поэтому все факторы, 
влияющие на ход кривых 1 и 2 (рис. 103), приводят к изменению 
как  величины £/макс, так и положения максимума (т. е. расстоя
ния X, соответствующего Uмакс) .

Значительное уменьшение £/макс происходит в результате изме
нения потенциальной энергии электростатического Отталкивания 
(т. е. хода кривой 1), вызванного добавлением электролитов к 
коллоидному раствору. С увеличением концентрации любого элек
тролита происходит перестройка двойного электрического слоя, 
окружающего коллоидные частицы: все большая часть противо
ионов вытесняется из диффузной в адсорбционную часть двойного 
Электрического слоя. Толщина диффузной части двойного элек
трического слоя (слой 4 на рис. 100), а вместе с ней и всего двой
ного электрического слоя (слой 2 на рис. 100) уменьшается. П о 
этому кривая потенциальной энергии электростатического отталки
вания снижается более круто, чем показанная на рис. 103 кривая 1. 
В результате этого потенциальный барьер отталкивания (£/макс) 
уменьшается и смещается в сторону меньшего расстояния между 
коллоидными частицами. Когда двойной электрический слой сж и
мается до толщины адсорбционного слоя (слой 8 на рис. 100), то 
Вся кривая взаимодействия дисперсных частиц оказывается в обла
сти притяжения (кривая 4 на рис. 103), наступает быстрая коагу
ляция. Такое изменение устойчивости коллоидного раствора проис
ходит при добавлении любого электролита.

Коагулирующее действие электролитов характеризуют п о р о 
г о м  к о а г у л я ц и и ,  т. е. наименьшей концентрацией электро
лита, вызывающей коагуляцию. В зависимости от природы элек
тролита и коллоидного раствора порог коагуляции изменяется 
в пределах от 10~5 до 0,1 моль в литре золя. Наиболее существен
ное влияние на порог коагуляции оказывает заряд  к о а г у л и 
р у ю щ е г о  и о н а  электролита, т. е. иона, заряд  которого проти
воположен по знаку заряду коллоидной частицы.

Многозарядные противоионы электролита имеют повышенную 
адсорбционную способность по сравнению с однозарядными и 
проникают в адсорбционную часть двойного электрического слоя 
в больших количествах. При этом порог коагуляции уменьшается 
не пропорционально заряду противоиона, а значительно быстрее.
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Блестящим подтверждением теории Д Л Ф О  явился расчет 
Б . В. Дерягиным и Л. Д. Л ан дау  (1941 г.) соотношения значений 
порогов коагуляции вызываемой электролитами, содержащими 
ионы с разной величиной заряда. Оказалось, что порог коагуляции 
обратно пропорционален шестой степени заряда коагулирующего 
иона. Следовательно, значения порогов коагуляции для одно-, 
двух-, трех- и четырехзарядных ионов должны относиться, как

1 : ( '/ г ) 6 : С /з )6 : ( ‘А )6 =  1 : 0,016 : 0,0014 : 0,00024

что близко к соотношениям концентраций электролитов, которые 
наблюдались при коагуляции разнообразных гидрозолей. С казан
ное иллюстрируют данные табл. 22, где приведены эквивалентные 
концентрации электролитов (Ск), вызывающие коагуляцию гидро
золя оксида м ы ш ьяка(II I) .  ,

Т а б л и ц а  22. Пороги коагуляции (С„) отрицательно заряженного золя As2Oi 
электролитами

Электролит СК.Ю3, н. (c «)x
Электролит CK.10*. h . {Ck) x

(Ck)li'CI (Ck)l iC1

LiC l 58,4 1,00 M g C l2 0,717 0,012
N aC l 51,0 0,87 C a C l2 0,649 0.011
КС1 49,5 0,85 S r C l2 0,635 0,011
K N 0 3 50,0 0,86 A1C13 0,093 0,0016

М о л е к у л я р н о - а д с о р б ц и о н н а я  с т а б и л и з а ц и я  
д и с п е р с н ы х  с и с т е м  играет большую роль в устойчивости 
дисперсий как в водной, так  и в неводных средах. Дисперсные 
системы в неводных средах в принципе менее устойчивы, чем 
в водной среде. В неполярной и не содержащей воды диспер
сионной среде частицы дисперсной фазы лишены электрического 
заряда. Электрический фактор стабилизации отсутствует. Между 
дисперсными частицами действуют только силы взаимного притя
жения. Ослабление этих сил, приводящее к стабилизации дисперс
ных систем, может происходить в результате образования вокруг 
коллоидных частиц адсорбционных слоев из молекул дисперсион
ной среды и растворенных в ней веществ. Такие слои ослабляют 
взаимное притяжение частиц дисперсной фазы и создают механи
ческое препятствие их сближению.

Стабилизация дисперсных систем за счет сольватации дисперс
ной фазы молекулами дисперсионной среды возможна как в по
лярных, так и в неполярных средах. Так, гидратация частиц глины 
и кремниевой кислоты имеет существенное значение для устойчи
вости суспензий глин и золя кремниевой кислоты в водной среде,
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Однако стабилизация дисперсных систем значительно более 
эффективна при добавлении к ним поверхностно-активных веществ 
(ПАВ) и высокомолекулярных соединений, адсорбирующихся на 
границе раздела фаз, Адсорбционные слои ПАВ и высокомолеку
лярных соединений, обладая упругостью и механической проч
ностью, предотвращают слипание дисперсных частиц. Образование 
таких молекулярно-адсорбционных твердообразных поверхностных 
слоев П. А. Ребиндер* назвал с т р у к т у р н о - м е х а н и ч е 
с к и м  фактором стабилизации дисперсных систем. Этот механизм 
стабилизации играет основную роль при получении предельно 
устойчивых высококонцентрированных пен, эмульсий, коллоидных 
растворов и суспензий не только в неводиых, но и в водных сре
дах. Д л я  структурно-механической стабилизации дисперсий в вод
ной среде применяют мыла щелочных металлов, белки, крахмал, 
а в неводиых средах— мыла щелочноземельных металлов, смолы, 
каучуки. Такие вещества называют з а щ и т н ы м и  к о л л о и 
д а м и .

114. Структурообразование в дисперсных системах. Физико-хи
мическая механика твердых тел и дисперсных структур. К ак ука
зывалось в § 105, дисперсные системы разделяют на две большие 
группы: свободнодисперсные, или неструктурированные, и связно
дисперсные, или структурированные системы. Последние обра
зуются в результате возникновения контактов между дисперсными 
частицами. Особенности этих контактов зависят от природы, вели
чины, формы, концентрации дисперсных частиц, а также от их 
распределения по размерам и взаимодействия с дисперсионной 
средой.

На рис. 104 схематично показаны виды возможных контактов 
между частицами в структурированных дисперсных системах. Вы
деляют два, резко различающихся по своим свойствам, типа про
странственных структур, названных П. А. Ребиндером к о а г у л я 
ц и о н н ы м и  и к о н д е н с а ц и о н н ы м и  структурами. Основное 
различие этих структур состоит в неодинаковой природе контакта 
между частицами дисперсной фазы. В коагуляционных структурах 
этот контакт осуществляется или через очень тонкие прослойки 
дисперсионной среды (рис. 104, а) и точечные контакты (рис. 104, в), 
или при участии макромолекул (рис. 104,6). Конденсационные 
структуры возникают как результат склеивания, сваривания, ср а
стания частиц дисперсной фазы на отдельных участках поверхно
сти (рис. 104, г).

* П е т р  А л е к с а н д р о в и ч  Р е б и н д е р  (1898— 1 9 7 2 )— советский фи- 
зико-химик, академ ик, Герой Социалистического Т руда, лауреат Государствен
ных премий, основатель крупной научной ш колы в области физической химия 
дисперсны х систем. Разработанны е им пути управления свойствами дисперс
ных систем, процессами их образования и разруш ения тесно связаны  с реш е
нием  крупных технических задач.
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Рис. 104, контактов в пространственных дисперсных структурах!
а , б w  KQaryляии©щ1Ь1е с низкомолекулярными сольватными (а) и высокомолекулярными 
(о)  слоями; ё  А  точечные; е  — фазовые контакты.

Коагуляционные пространственные структуры образуются из 
^рободнодцсперсных систем, когда дисперсионное притяжение 
Между частицами преобладает над электростатическим отталки- 
ванием. Ё этом случае энергия результирующего взаимного при
тяжения частиц сравнима с энергией их теплового броуновского 
Д в и ж ен и я .

Н а первых этапах коагуляционного взаимодействия возникают 
агрегаты из двух, трех, а иногда и цейоЧкй первичных дисперсных 
частиц; коллоидный раствор сохраняет текучесть, так  как  разви- 
тие структуры не дошло до образования непрерывной сетки. Воз* 
пикает ж и д к о о б р а з н а я  к о а г у л я ц и о н н а я  с т р у к т у р а  
(соответствующая стадии скрытой коагуляции, см. § 113). В по
токе жидкости агрегаты распадаются и вн'ойь образуются; каждой 
скорости потока соответствует своя равновесная величина агрега- 
тов, а следовательно, и оказываемого ими сопротивления потоку 
жидкости. Поэтому возникновение пространственных структур в 
растворах обнаруживается по изменению вязкости в зависимости 
от скорости потока жидкости *.

Дальнейший рост агрегатов приводит к образованию коагулята 
(седимента) или геля (рис. 89 на Стр. 300). Возникает твердооб

разная  пространственная коагуляционная структура, которая мо
ж ет быть плотной или рыхлой.

Плотная структура (рис. 89, б) возникает, когда частицы дис
персной фазы укладываются в осадке наиболее плотно, «скользя» 
друг относительно друга; если первичные частицы соединяются 
в цепочки, то коагуляционная структура будет рыхлой — «ароч
ной» (рис. 89, в). Образованию геля (рис. 89, а) особенно благо
приятствует вытянутая форма частиц дисперсной фазы, но при 
больших концентрациях гелеобразование возможно и в случае сфе* 
рических частиц, если они склонны к цепочкообразованию.

* Д ля обычных жидкостей в условиях ламинарного (послойного) потока 
вязкость (коэффициент внутреннего трения) не завист от скорости течения 
жидкости.
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Свежеполученные коагуляты во многих случаях способны вновь 
переходить в состояние золя. Такой изотермический переход 
к о а г у л я т - > золь называют п е п т и з а ц и е й ,  а вызывающие его 
вещества — п е п т  и з  а т о  р а м и. Пептизаторы являются стабили
заторами дисперсных систем и могут быть веществами как ионной 
(электролиты), так  и молекулярной природы. Адсорбируясь на 
поверхности первичных частиц, пептизаторы ослабляют взаимо
действие между ними, что приводит к распаду агрегатов и пере
ходу коагулята в состояние золя. Пептизацию часто наблюдают 
при промывании дистиллированной водой находящихся на фильтре 
свежеполученных осадков гидроксидов и сульфидов металлов. 
Промывание дистиллированной водой уменьшает концентрацию 
электролитов, что приводит к изменению структуры двойного 
электрического слоя — часть противоионов переходит из адсорб
ционного в диффузный слой, возрастает электрокинетический по
тенциал частиц коагулята. В результате осадок гидроксида или 
сульфида на фильтре уменьшается — пептизируется, проходя через 
поры фильтра в виде золя.

Обычно пептизируемость коагулятов уменьшается со временем 
в результате развития точечных контактов между первичными 
частицами; происходит упрочнение коагуляционных структур. П о
добное самопроизвольное изменение свойств коллоидных раство
ров, коагулятов, студней и гелей называют с т а р е н и е м  к о л 
л о и д о в .  Оно проявляется в агрегации частиц дисперсной фазы, 
в уменьшении их числа и степени их сольватации (в случае вод
ных растворов — гидратации), а такж е в уменьшении поверхности 
раздела между фазами и адсорбционной способности.

Коагуляционные структуры обладают определенным комплек
сом механических свойств, обусловленным тонкими прослойками 
дисперсионной среды на участках контактов частиц дисперсной 
фазы. Сетчатый каркас из дисперсных частиц удерживается за 
счет межмолекулярных сил, которые невелики. Поэтому прочность 
коагуляционных структур незначительна.

Д л я  коагуляционны х структур, образованны х частицами вы тянутой или 
пластинчатой формы, а так ж е  цепочечными агрегатам и, характерна т  и к с о - 
т р о п  и я  (от  греч, «тиксис» — встряхивание, «трепо» — изм еняется). Т ак  на
зы ваю т обратим ое разруш ение структуры  с переходом в текучее состояние при 
механических воздействиях, например при встряхивании, и самопроизвольное 
восстановление структуры, «отвердевание» в покое. Тиксотропность м ож ет быть 
полезны м свойством: например, м асляны е краски, будучи разж иж ены  м ехани
ческим воздействием, не стекаю т с вертикальны х поверхностей в результате 
тиксотропного структурирования.

К оагуляционны е структуры  проявляю т с т р у к т у р н у ю  в я з к о с т ь ,  
т. е. изменение вязкости  от предельно вы соких значений, когда структура еще 
не разруш ена, до  предельно низких величии прн полном разруш ении структуры  
и ориентации частиц их длинной осью по направлению  потока жидкости. Р а з 
личие м еж ду  этими предельными значениям и вязкости мож ет достигать 
108— 109 раз. Высококоицентрированные коагуляционны е структуры (пасты ) 
пластичны, т. е. их деф орм ация необратима,
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При высуш ивании м атериалов, имеющих коагуляционную  структуру, коагу
ляционны е контакты  переходят в  точечные, прочность м атериала  быстро в о з
растает, но он теряет пластичность. О воднение такого высуш енного м атериала 
(например, бумажной массы, высуш енной глины, керамической м ассы) приво
дит к его размоканию  со сниж ением прочности.

С лабое взаимодействие частиц в сухих дисперсных системах обусловливает 
их пылевидность, что, в частности, отрицательно сказы вается на плодородии 
слабоструктурированны х почв. П лохую  структуру почв исправляю т, внося в них 
органические удобрения. В настоящ ее врем я структуру почв улучш аю т такж е, 
вводя в них синтетические полимеры, например полиакриламиды . К онцентрация 
их в почве долж на быть такова, чтобы макромолекулы , адсорбируясь на поч
венных частицах, связали несколько таких  частиц в единый агрегат (рис. 1 0 4 ,6 ). 
Аналогичным путем достигаю т закрепления песков и создаю т упрочненные 
грунтовы е дороги.

Конденсационные дисперсные структуры в зависимости от ме
ханизма возникновения фазового контакта (рис. 104, г) между 
частицами дисперсной фазы подразделяются на два подтипа: 
а) структуры спекания (срастания) и б) кристаллизационные 
структуры твердения.

Конденсационные структуры спекания (срастания) возникают 
в результате сварки, сплавления, спекания или склеивания дис
персных частиц в точках касания. Т акая  структура получается при 
термической обработке коагуляционной структуры, когда частицы 
дисперсной фазы «свариваются» по местам точечных контактов. 
Она характерна для ряда адсорбентов (силикагель, алюмогель), 
которые вследствие рыхлой их структуры являются хрупкими.

П ри высокой плотности упаковки дисперсных частиц конденсационные 
структуры  спекания приобретаю т высокую  прочность и часто ж аропрочность. 
Таковы  композиции из м еталла и тугоплавкого оксида м еталла, например спе
ченный алюминиевый порош ок (С А П ). Н а  алюминиевый порош ок наращ иваю т 
тонкую  оксидную пленку и порош ок спекаю т под давлением. С труктура САП 
представляет собой каркас из пленки А120 3 толщиной 10— 20 нм, в ячейки 
которой включены зерна алю миния с сохранением частичных контактов м еж ду 
ними. Таким образом, конденсационные структуры  представляю т собой непре
рывные каркасы  дисперсной ф азы  и дисперсионной среды, вдвинуты е друг в 
друга и не потерявш ие дисперсности.

Конденсационная структура может быть получена и при кон
денсации дисперсной фазы из пересыщенных паров, растворов или 
расплавов. При образовании и росте зародышей новой фазы из 
концентрированных пересыщенных систем может возникнуть не
прерывный сетчатый каркас путем срастания и переплетения рас- 
тущих частиц дисперсной фазы. Если эти частицы представляют 
собой кристаллы, возникающие структуры называют кристаллиза
ционно-конденсационными структурами твердения.

О бразование кристаллизационны х структур в процессе гидратационного 
твердения минеральных вяж ущ их м атериалов (алю минатно-силикатных цемен
тов, гипса, извести) детально изучено ш колой П. А. Ребиндера.

Б етонная смесь состоит из цемента, заполнителей — песка, гравия, щ е б н я —■ 
и воды. Зерна цемента, представляю щ ие собой алю минаты и силикаты  кальция, 
постепенно растворяю тся, н из пересыщенного раствора вы деляю тся менее рас
творим ы е кристаллы гидратов. Твердение бетонной массы состоит в срастании
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и переплетении этих кристаллов, связы ваю щ их песок, гравий и щ ебень в м о
нолит. В ведение в бетонные смеси поверхностно-активных веществ, электроли
тов, применение вибрационных механических воздействий привели к  р азраб отке  
новой технологии изготовления бетонных изделии повышенной прочности и 
твердости с одновременным улучш ением экономических показателей произ
водства.

С цепление элементов конденсационных структур осущ ествляется путем об
р азован ия  химических связей, что обусловливает значительную  прочность этих 
структур. Конденсационны е структуры  не тиксотропиы и не пластичны, это 
упруго-хрупкие, необратимо разруш аем ы е структуры , в отличие от тиксотропно- 
Обратимых коагуляционны х структур.

О бласть науки, изучаю щ ая физическую  химию процессов деформ ирования, 
разруш ения и образования м атериалов и дисперсных структур, назы вается ф и - 
з и к о - х и м и ч е с к о й  м е х а н и к о й  т в е р д ы х  т е л  и д и с п е р с н ы х  
с т р у к т у р .  Она сформ ировалась в середине нашего века благодаря работам  
П. А. Ребиндера и его ш колы как  новая область научного знания, погранич^ 
ная коллоидной химии, молекулярной физике твердого тела, механике м ате
риалов и технологин их производства. Основной задачей физико-химической 
механики является  создание м атериалов с заданны м и свойствами и оптим аль
ной для  целей их применения структурой. В частности, физико-химическая ме
ханика ставит своей задачей повышение прочности материалов. Этим дости га
ется сниж ение массы и увеличение срока служ бы  изделий, уменьшение расхода 
м атериалов на их изготовление, что приводит к повышению экономической 
эф фективности производства.

Д р у гая  задача  физико-химической механики тесно связана с механической 
технологией — обработкой металлов, горных пород, стекол, пластиков путем 
дробления, давления, резания, волочения — и состоит в управлении происходя
щими при этом процессами деформ ации, образования новых поверхностей н 
диспергирования.

В 1928 г. П. А. Ребиндер обнаруж ил, что прочность кристаллов каменной 
соли и кальцита значительно пониж ается в  водны х растворах  ПАВ по сравне
нию с их прочностью на воздухе. Т ак был откры т эф ф ект адсорбционного по
нижения прочности и облегчения деформ ации тверды х тел, названны й «эф фектом 
Ребиндера».

В результате адсорбции ПАВ по местам дефектов кристаллической ре
щетки (микротрещ ин, зароды ш евы х трещ ии, границ зерен в поликристалличе- 
ских м атериалах) облегчаю тся деф орм ация и разруш ение любых тверды х м ате
риалов. А дсорбция ПАВ уменьш ает поверхностную  энергию и тем самым об
легчает образование новых поверхностей при разруш ении материалов.

Э ф ф ект адсорбционного понижения прочности и облегчения деф орм ации 
тверды х тел нашел ш ирокое применение при соверш енствовании разнообразны х 
технологических процессов. И спользуя этот эффект, удалось достигнуть зн ачи
тельного повыш ения скоростей при бурении и проходке скваж ин в горных по
родах, облегчить обработку м еталлов резанием, давлением и волочением, по
вы сить чистоту поверхностей при ш лифовании и полировании, создать более 
соверш енные смазки, облегчившие при работку  деталей  машнн.

Прочность реальных м атериалов из-за дефектов их кристаллической струк
туры значительно ниже прочности идеальны х монокристаллов. Если дисперги
ровать м атериал  до частиц, размеры  которы х соизмеримы с расстояниями м еж ду 
деф ектам и структуры, то прочность таких высокодисперсных частиц будет 
близка к прочности идеальных тверды х тел. Отсю да возникла идея о повы ш е
нии прочности м атериалов путем их измельчения с последующим свариванием, 
спеканием уплотненных дисперсных порош ков. Н а основе этой идеи р азр аб о 
тано производство новых м атериалов и изделий из них — порош ковая м етал
лургия, м еталлокерам ика (см. § 229).

Ш ирокие возмож ности создания новых м атериалов откры ваю тся на основе 
композиций из неорганических вещ еств и полимеров органических соединений. 
П римером их являю тся резины, состоящ ие из вулканизованны х каучуков ,и 
саж и, м асса которой достигает 50 % массы резины. В зависимости от соотно«
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шения компонентов и от распределения серы н сажн в каучуке можно полу
чать резины с разнообразными свойствами. На этом примере полезно подчерк
нуть различие понятий о веществах и материалах. Каучук, саж а, сера — это 
вещества, из которых создается материал определенной структуры — резина.

Глава  ВОДОРОД
XI

Водород (Hydrogenium)' был открыт в первой половине XVI ве
ка немецким врачом и естествоиспытателем Парацельсом. В 1776 г. 
Г. Кавендиш (Англия) установил его свойства и указал  отличия 
от других газов. Л авуазье первый получил водород из воды и до
казал, что вода есть химическое соединение водорода с кислородом 
(1783 г.).

Водород имеет три изотопа: протий *Н, дейтерий 2Н или D и 
тритий 3Н или Т. Их массовые числа равны 1, 2 и 3. Протий и 
дейтерий стабильны, тритий — радиоактивен (период полураспада 
12,5 лет). В природных соединениях дейтерий и протий в среднем 
содержатся в отношении 1 : 6800 (по числу атомов). Тритий нахо
дится в природе в ничтожно малых количествах.

Ядро атома водорода 1Н содержит один протон. Ядра дейтерия 
и трития включают кроме протона соответственно один и два 
нейтрона.

Молекула водорода состоит из двух атомов. Приведем некото
рые свойства, характеризующие атом и молекулу водорода;

Энергия ионизации атома, эВ 13,60
Сродство атома к электрону, эВ  0,75
Относительная электроотрицательиость 2,1
Радиус атома, им 0,046
М ежъядериое расстояние в молекуле, им 0,0741
Стандартная эитальпня диссоциации молекул при 436,1 
25 °С, кДж/моль

115. Водород в природе. Получение водорода. Водород в сво
бодном состоянии встречается на Земле лишь в незначительных 
количествах. Иногда он выделяется вместе с другими газами при 
вулканических извержениях, а такж е из буровых скважин при до
бывании нефти. Но в виде соединений водород весьма распростра
нен. Это видно уже из того, что он составляет девятую часть 
массы воды. Водород входит в состав всех растительных и живот
ных организмов, нефти, каменного и бурого углей, природных га 
зов и ряда минералов. Н а долю водорода из всей массы земной
коры, считая воду и воздух, приходится около 1 %. Однако при 
пересчете на проценты от общего числа атомов содержание водо
рода в земной коре равно 17 % *.

* Такое большое различие м еж ду величинами, выражающими содержание  
водорода в процентах от общ его числа атомов и в процентах по массе, объяс
няется тем, что атомы водорода намного легче атомов других элементов, в част-, 
ности наиболее распространенных в земной коре кислорода и кремния.
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Рис. 105. Аппарат Киппа.

Водород — самый распространенный элемент 
космоса. Н а  его долю приходится около полови
ны массы Солнца и большинства других звезд. Он 
содержится в газовых туманностях, в межзвезд
ном газе, входит в состав звезд. В недрах звезд 
происходит превращение ядер атомов водорода в 
ядра атомов гелия. Этот процесс протекает с вы
делением энергии, для многих звезд, в том числе 
для Солнца, он служит главным источником 
энергии. Скорость процесса, т. е. количество ядер 
водорода, превращающихся в ядра гелия в од
ном кубическом метре за одну секунду, мала. Поэтому и ко
личество энергии, выделяющейся за единицу времени в единице 
объема, мало. Однако, вследствие огромности массы Солнца, об
щее количество энергии, генерируемой и излучаемой Солнцем, очень 
велико. Оно соответствует уменьшению массы Солнца приблизи
тельно на 4 млн. т в секунду.

В промышленности водород получают главным образом из при« 
родного газа. Этот газ, состоящий в основном из метаиа, смейЫ* 
вают с водяным паром и с кислородом. При нагревании смеси га« 
зов до 800—900 °С в присутствии катализатора происходит реак
ция, которую схематически можно изобразить уравнением!

2СН4 +  0 2 +  2HsO => 2 С 0 2 +  6Н2

Полученную смесь газов разделяют. Водород очищают и либр 
используют на месте получения, либо транспортируют в стальные 
баллонах под повышенным давлением.

Важным промышленным способом получения водорода служит 
такж е его выделение из коксового газа или из газов переработки 
нефти. Оно осуществляется глубоким охлаждением, прй котором 
все газы, кроме водорода^.сжижаются.

В лабораториях водород получают большей частью электроли
зом водных растворов NaO H или КОН. Концентрация Этих р ас
творов выбирается такой, которая отвечает их максимальной 
электрической проводимости (25 % для N aO H  и 34 % для К О Й ), 
Электроды обычно изготовляют из листового никеля. Этот металл 
не подвергается коррозии в растворах щелочей, даж е будучи ано
дом. В случае надобности получающийся водород очищают от п а
ров воды и от следов кислорода. И з других лабораторных методой 
наиболее распространен метод выделения водорода из растворов 
серной или соляной кислот действием на них цинка. Реакцию обыч
но проводят в аппарате Киппа (рис. 105).

116. Свойства и применение водорода. Водород — бесцветный 
газ, не имеющий запаха. При температуре ниже —240 °С (крити
ческая температура водорода) он под давлением сжижается!
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температура кипения жидкого водорода —252,8 °С (при нормаль
ном атмосферном давлении). Если быстро испарять эту жидкость, 
то получается твердый водород в виде прозрачных кристаллов, 
плавящихся прн —259,2 °С.

Водород-— самый легкий из всех газов, он в 14,5 раза легче 
воздуха; масса 1 л водорода при нормальных условиях равна 
0,09 г. В воде водород растворим очень мало, но в некоторых ме
таллах, например в никеле, палладии, платине, растворяется в 
значительных количествах.

С растворимостью водорода в металлах связана его способ
ность диффундировать через металлы. Кроме того, будучи самым 
легким газом, водород обладает наибольшей скоростью диффузии: 
его молекулы быстрее молекул всех других газов распростра
няются в среде другого вещества и проходят через разного рода 
перегородки. Особенно велика его способность к диффузии при 
повышенном давлении и высоких температурах. Поэтому работа 
с водородом в таких условиях сопряжена со значительными труд
ностями.

Д иф ф узия водорода в сталь при высоких тем пературах м ож ет вы звать 
в о д о р о д н у ю  к о р р о з и ю  стали. Этот совершенно особый вид коррозии 
состоит в том, что водород взаим одействует с имеющимся в стали  углеродом, 
превращ ая его в углеводороды  (обычно в м етан), что приводит {С резкому 
.ухудшению свойств стали.

Химические свойства водорода в значительной степени опреде
ляются способностью его атомов отдавать единственный имею
щийся у них электрон и превращаться в положительно заряж ен 
ные ионы. При этом проявляется особенность атома водорода, 
отличающая его от атомов всех других элементов: отсутствие 
промежуточных электронов между валентным электроном и ядром. 
Ион водорода, образующийся в результате потери атомом водо
рода электрона, представляет собой протон, размер которого на 
несколько порядков меньше размера катионов всех других эле
ментов. Поэтому поляризующее действие протона очень велико, 
вследствие чего водород не способен образовывать ионных соеди
нений, в которых он выступал бы в качестве катиона. Его со
единения даже с наиболее активными неметаллами, например с 
фтором, представляют собой вещества с полярной ковалентной 
связью.

Атом водорода способен не только отдавать, но и присоединять 
один электрон. При этом образуется отрицательно заряженный 
ион водорода с электронной оболочкой атома гелия. В виде таких 
ионов водород находится в соединениях с некоторыми активными 
металлами. Таким образом, водород имеет двойственную химиче
скую природу, проявляя как окислительную, так и восстановитель
ную способность. В большинстве реакций он выступает в качестве 
восстановителя, образуя соединения, в которых степень его окис
ленности равна + 1 -  Но в реакциях с активными металлами он
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выступает в качестве окислителя: степень окисленности его в со
единениях с металлами равна — 1.

Таким образом, отдавая один электрон, водород проявляет 
сходство с металлами первой группы периодической системы, а 
присоединяя электрон, — с неметаллами седьмой группы. Поэтому 
водород в периодической системе обычно помещают либо в первой 
группе и в то же время в скобках в седьмой, либо в седьмой группе 
и в скобках в первой.

Соединения водорода с металлами называются г и д р и д а м и .  
Гидриды щелочных и щелочноземельных металлов представляют 
собой соли, т. е. химическая связь между металлом и водородом 
в них ионная. Это кристаллы белого цвета. Все они нестойки и 
при нагревании разлагаются на металл и водород. При действии 
на них воды протекает окислительно-восстановительная реакция* 
в которой гидрид-ион Н~ выступает в качестве восстановителя, а 
водород воды — в качестве окислителя:

Н" =  Н° +  е~\ Н20  +  е~ =  Н° +  ОН"

В результате реакции образуются водород и основание. Напри- 
мер, гидрид кальция реагирует с водой согласно уравнению:

СаН2 +  2Н20  =  2Н 2|  +  Са(ОН)2

Эта реакция используется для определения следов влаги и для 
их удаления.

Кроме солеобразных известны металлообразные и полимерные 
гидриды. По характеру химической связи в металлообразных гид
ридах последние близки к металлам. Они обладают значительной 
электрической проводимостью и металлическим блеском, но очень 
хрупки. К ним относятся гидриды титана, ванадия, хрома. В поли
мерных гидридах (например, в гидридах цинка и алюминия) ато
мы металла связаны друг с другом водородными «мостиками», по
добно тому, как это имеет место в молекулах бороводородов 
(стр. 612).

Если к струе водорода, выходящей из какого-нибудь узкого 
отверстия, поднести зажженную спичку, то водород загорается и 
горит несветящимся пламенем, образуя воду:

2На +  0 2 =  2Н20

При поджигании смеси 2 объемов водорода с 1 объемом кис
лорода соединение газов происходит почти мгновенно во всей 
массе смеси и сопровождается сильным взрывом. Поэтому такую 
смесь называют гремучим газом. Стандартная энтальпия этой ре
акции в расчете на 1 моль образующейся жидкой воды равна 
— 285,8 кДж, а в расчете на 1 моль водяного пара — 241,8 кДж. 
Таким образом, при горении водорода выделяется большое количе
ство теплоты. Температура водородного пламени может достигать 
2800°С. Водородно-кислородным пламенем пользуются для сварки 
и резки металлов, для плавления тугоплавких металлов.
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При низких температурах водород с кислородом практически 
не взаимодействуют. Если смешать оба газа и оставить смесь, то 
и через несколько лет в ней нельзя обнаружить д аж е  признаков 
воды. Если же смесь водорода с кислородом поместить в зап аян 
ный сосуд и держать в нем при 300°С, то уже через несколько 
дней образуется немного воды. При 500°С водород полностью со
единяется с кислородом за несколько часов, а при нагревании 
смеси до 700°С происходит быстрый подъем температуры и реак
ция заканчивается практически мгновенно. Поэтому, чтобы вы
звать взрыв смеси, нужно нагреть ее хотя бы в одном месте до 
700 °С.

М алая  скорость взаимодействия водорода с кислородом при 
низких температурах обусловлена высокой энергией активации 
этой реакции. Молекулы водорода и кислорода очень прочны; лю
бое столкновение между ними при комнатной температуре оказы 
вается неэффективным. Лишь при повышенных температурах, 
когда кинетическая энергия сталкивающихся молекул делается 
большой, некоторые соударения молекул становятся эффективны
ми и приводят к образованию активных центров.

Применение катализатора может сильно увеличить скорость 
взаимодействия водорода с кислородом. Внесем, например, кусочек 
платинированного (т. е. покрытого мелко раздробленной платиной)’ 
асбеста в смесь водорода с кислородом. Взаимодействие между 
газами настолько ускоряется, что через короткое время происходит 
взрыв.

Напомним, что реакция между водородом и кислородом являет
ся цепной и протекает по разветвленному механизму (см. § 62),

При высокой температуре водород может отнимать кислород 
от многих соединений, в том числе от большинства оксидов метал
лов. Например, если пропускать водород над накаленным оксидом 
меди, то происходит восстановление меди:

СиО  +  Н 2 =  Си +  Н 20

Поэтому водород применяют в металлургии для восстановления 
некоторых цветных металлов из их оксидов. Главное применение 
водород находит в химической промышленности для синтеза хло- 
роводорода (см. § 121), для синтеза аммиака (см. § 138), идущего 
в свою очередь на производство азотной кислоты и азотных удоб
рений, для получения метилового спирта (см. § 169) и других орга
нических соединений.Он используется для гидрогенизации* жиров 
(см .§  173), угля и нефти. При гидрогенизации угля и нефти бедные 
водородом низкосортные виды топлива превращаются в высоко
качественные.

* В основе процессов гидрогенизации леж ит присоединение водорода  к мо
лекулам  исходных веществ,
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Водород используют для охлаждения мощных генераторов 
электрического тока, а его изотопы находят применение в атомной 
энергетике (см. стр. 108).

А т о м а р н ы й  в о д о р о д .  П ри высокой тем пературе молекулы водорода 
диссоциирую т иа атомы:

Н 2 2Н

О сущ ествить эту реакцию м ож но, например, раскаляя  током вольф рам о
вую  проволочку в атмосфере сильно разреж енного  водорода. Р еакц и я  о б р а
тим а, и чем выше температура, тем сильнее равновесие сдвинуто вправо. П ри 
2000 °С степень диссоциации (т. е. доля молекул, подвергш ихся диссоциации) 
составляет только 0 ,1 % , при 3000 °С — 9 % ,  при 4000 °С — 62,5 %, при 
5000 °С — 94,7 % (все величины относятся к  случаю , когда давление в системе 
равно  нормальному атмосферному давлению ).

Атомарный водород получается так ж е  при действии тихого электрического 
р а зр я д а - на молекулярный водород, находящ ийся под давлением около 70 П а. 
О бразую щ иеся при этих условиях атомы  водорода не сразу  соединяю тся в м о
лекулы , что дает возм ож ность изучить их свойства.

П ри разлож ении  водорода на атомы поглощ ается большое количество 
теплоты :

Н 2 =  2Н — 436 к Д ж

О тсю да понятно, что атомы водорода долж ны  быть гораздо активнее его 
молекул. Ч тобы  молекулярный водород  вступил в какую -либо реакцию , моле
кулы  долж ны  сперва распасться на атомы , для  чего необходимо затр ати ть  
больш ое количество энергии. П ри реакциях  ж е атом арного водорода такой з а 
траты  энергии не требуется.

Действительно, атомарны й водород уж е при комнатной тем пературе вос
стан авл и вает  многие оксиды м еталлов, непосредственно соединяется с серой, 
азотом  и фосфором; с кислородом, он образует пероксид водорода.

117. Пероксид водорода Н 20 2. Пероксид (перекись) водорода 
представляет собой бесцветную сиропообразную жидкость плот
ностью 1,45 г /см 3, затвердевающую при —0,48°С. Это очень не
прочное вещество, способное разлагаться со взрывом на воду и 
кислород, причем выделяется большое количество теплоты: 

2Н20 2(ж ) =  2Н20 ( ж )  +  0 2 + 1 9 7 ,5  к Д ж

Водные растворы пероксида водорода более устойчивы; в про
хладном месте они могут сохраняться довольно долго. П ергид
роль  — раствор, который поступает в продажу, — содержит 30 % 
Н 20 2. В нем, а также в высококонцентрированных растворах пер
оксида водорода содержатся стабилизирующие добавки.

Разложение пероксида водорода ускоряется катализаторами. 
Если, например, в раствор пероксида водорода бросить немного 
диоксида марганца МпСЬ, то происходит бурная реакция и выде
ляется кислород. К катализаторам, способствующим разложению 
пероксида водорода, принадлежат медь, железо, марганец, а такж е 
ионы этих металлов. Уже следы этих металлов могут вызвать рас
пад Н 2О2.

Пероксид водорода образуется в качестве промежуточного про
дукта при горении водорода, но ввиду высокой температуры
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Рис. 106. Схема строения молекулы Н^02.
н /  Угол 0 близок к 100°, угол <р — к 95°. Длины связей: О -

о/  0,097 нм, О — О 0,149 им.

водородного пламени тотчас ж е  разлагает- 
ся на воду и кислород. Однако если напра

вить водородное пламя на кусок льда, то в образующейся воде 
можно обнаружить следы пероксида водорода.

Пероксид водорода получается также при действии атомарного 
водорода на кислород.

В промышленности пероксид водорода получают в основном 
электрохимическими методами, например анодным окислением 
растворов серной кислоты или гидросульфата аммония с после
дующим гидролизом образующейся при этом пероксодвусерной 
кислоты H 2S208 (см. § 132). Происходящие при этом процессы 
можно изобразить схемой:

2H2S 0 4 =  H2S 20 8 +  2Н+ +  2е~

H 2S 2O8 -|- 2Н20  =  2H 2SO 4 Н2О2

В пероксиде водорода атомы водорода ковалентно связаны с 
атомами кислорода, между которыми также осуществляется про
стая связь. Строение пероксида водорода можно выразить следую
щей структурной формулой: Н —О— О—Н.

Молекулы Н 20 2 обладают значительной полярностью (ц =  
=  2,13D), что является следствием их пространственной струк
туры (рис. 106).

В молекуле пероксида водорода связи между атомами водорода 
и кислорода полярны (вследствие смещения общих электронов 
в сторону кислорода). Поэтому в водном растворе под влиянием 
полярных молекул воды пероксид водорода может отщеплять ионы 
водорода, т. е. он обладает кислотными свойствами. Пероксид во
д о р о д а — очень слабая двухосновная кислота (К\ =  2 ,6 -10-12); 
в водном растворе он распадается, хотя и в незначительной сте
пени, на ионы:

Н202 ч=*= н* + но2'

Диссоциация по второй ступени

но; н* + о*'

практически не протекает. Она подавляется присутствием воды — 
вещества, диссоциирующего с образованием ионов водорода в 
большей степени, чем пероксид водорода. Однако при связывании 
ионов водорода (например, при введении в раствор щелочи) дис
социация по второй ступени происходит.

С некоторыми основаниями пероксид водорода реагирует не
посредственно, образуя соли. Так, при действии пероксида водо
рода на водный раствор гидроксида бария выпадает осадок бал
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риевой соли пероксида водорода;
Ва(ОН )2 -j- Н2О2 =  -Ь 2НгО

Соли пероксида водорода называются п е р о к с и д а м и  или 
п е р е к и с я м и .  Они состоят из положительно заряженных ионов 
металла и отрицательно заряженных ионов Of- , электронное 
строение которых можно изобразить схемой:

Г •• "  I 2"
I S О S S О * I 
L *• •• J

Степень окисленности кислорода в пероксиде водорода равна 
— 1, т. е. имеет промежуточное значение между степенью окислен
ности кислорода в воде (—2) и в молекулярном кислороде (0)'. 
Поэтому пероксид водорода обладает свойствами как окислителя, 
так и восстановителя, т. е. проявляет окислительно-восстанови
тельную двойственность. Все же для него более характерны окис
лительные свойства, так как стандартный потенциал электрохими
ческой системы

Н20 2 +  2Н + +  2е~ == 2Н20

в которой Н 20 2 выступает как окислитель, равен 1,776 В, в то 
время как стандартный потенциал электрохимической системы

0 2 +  2Н+ +  2е~  =  Н20 2

в которой пероксид водорода является восстановителем, равен
0,682 В. Иначе говоря, пероксид водорода может окислять веще
ства, которых не превышает 1,776 В, а восстанавливать только 
те, <к° которых больше 0,682 В. По табл. 18 (на стр. 277) можно 
видеть, что в первую группу входит гораздо больше веществ.

В качестве примеров реакций, в которых Н20 2 служит окисли
телем, можно привести окисление нитрита калия 

K N 0 2 +  Н 20 2 =  K N 0 3 +  Н20  

и выделение иода из иодида калия:
2KI +  Н 20 2 =  12 +  2КОН

Как пример восстановительной способности пероксида водорода 
укажем на реакции взаимодействия Н 20 2 с оксидом серебра(I)

~Ь Н20 2 =  2A g -j- Н20  -{- 0 2 

а такж е с раствором перманганата калия в кислой среде:
2К М п 0 4 +  5Н20 2 +  3H2S 0 4 =  2 M n S 0 4 +  5 0 2 +  K2S 0 4 +  8Н20

Если сложить уравнения, отвечающие восстановлению перокси
да водорода и его окислению, то получится уравнение самоокисле
ния-самовосстановления пероксида водорода:

, Н20 2 +  2Н+ +  2е~ =  2Н 20
_____________ Н20 2 =  0 2 +  2Н+ +  2е~

2Н*0* =  2НаО +  Оа
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Это — уравнение процесса разложения пероксида водорода, 
о котором говорилось выше.

Применение пероксида водорода связано с его окислительной 
способностью и с безвредностью продукта его восстановления 
(Н 20 ) .  Его используют для  отбелки тканей и мехов, применяют 
в медицине (3 %  раствор — дезинфицирующее средство), в пище» 
вой промышленности (при консервировании пищевых продуктов)', 
в сельском хозяйстве для протравливания семян, а такж е в произ
водстве ряда органических соединений, полимеров, пористых ма
териалов. Как сильный окислитель пероксид водорода используется 
в ракетной технике.

П ероксид водорода применяю т т ак ж е  д л я  обновления стары х картин, на
писанны х масляны ми краскам и  и потемневш их от времени вследствие превра
щ ения свинцовых белил в черный сульфид свинца под действием содерж ащ ихся 
в  воздухе следов сероводорода. П ри промывании таких картин  пероксидом 
водорода сульфид свинца окисляется в белый сульф ат свинца:

P b S  +  4Н 20 2 =  P b S 0 4 +  4НгО

Г л а в а  ГАЛОГЕНЫ
XII

Входящие в главную подгруппу VII группы элементы фтор 
(F luorum ),  хлор  (Chlorum ), бром  (B rom um ), иод  (Jodum ) и астат 
(A sta tine) называются г а л о г е н а м и .  Это название, которое 
буквально означает «солерождающие», элементы получили за спо
собность взаимодействовать с металлами с образованием типичных 
солей, например хлорида натрия NaCl.

Во внешнем электронном слое атомы галогенов содержат семь 
электронов — два на s- и пять на р-орбиталях (ns2n p 5). Галогены 
обладаю т значительным сродством к электрону (табл. 23) — их 
атомы легко присоединяют электрон, образуя однозарядные отри
цательные ионы, обладающие электронной структурой соответ-, 
ствующего благородного газа (n s2n p6). Склонность к присоедине
нию электронов характеризует галогены как типичные неметаллы. 
Аналогичное строение наружного электронного слоя обусловливает 
большое сходство галогенов друг с другом, проявляющееся как в 
их химических свойствах, так и в типах и свойствах образуемых 
ими соединений. Но, как показывает сопоставление свойств гало-, 
генов, между ними имеются и существенные различия. <

В табл. 23 приведены некоторые свойства атомов галогенов и 
образуемых ими простых веществ. >

С повышением порядкового номера элементов в ряду F— А8 
увеличиваются радиусы атомов, уменьшается электроотрицатель\
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Т а б л и ц а  23. С войства галогенов *

Ф тор Х лор Б р о м И о д А с т а т

Строение внеш не
го электронного 
слоя  атом а

2 s22p 5 3s23 p6 4 s24p 5 5 s25p 5 6 s26p 5

Э нергия ионизации 
атом а, эВ

17,42 12,97 11,84 10,45 ~  9,2

С родство атом а к 
электрону, эВ

3,45 3,61 3,37 3,08 ~  2,8

О тносительная
электроотрица
тельность

4,0 3,0 2,8 2,6 ~ 2 , 2

Р ади у с  атом а, нм 0,064 0,099 0,114 0,133 • . .
Р ади у с  иона Э ~, нм 0,133 0,181 0,196 0,220 0,23
М еж ъядерн ое  рас

стояние в м оле
куле Э2, нм 

С тан д ар тн ая  эн 
тальп ия диссо
циации молекул 
Э2 при 25 °С, 
к Д ж /м о л ь  

Ф изическое состоя

0,142 0,199 0,228 0,267 • • •

159 243 192 151 109

Бледио- Зеленовато- К расно- Ч ерно Черно-
ние при обы ч зелено- ж елты й газ бурая фиолетовые синие
ных условиях ватый газ ж идкость кристаллы кристаллы

Т ем пература п л а
вления, °С

- 2 1 9 ,6 - 1 0 1 ,0 —7,3 113,6 227

Т ем п ер ату р а  к и 
пения, С 

Степень термиче
ской ди ссоциа
ции м олекул Э2

- 1 8 8 ,1 - 3 4 ,1 59,2 185,5 317

при 1000 К 0,043 0,00035 0,0023 0,28 • • •
при 2000 К 0,99 0,37 0,72 0,89

* С и м в о л о м  Э  з д е с ь  и  н и ж е  о б о зн а ч е н  ато м  р а с с м а т р и в а е м о г о  э л е м е н т а .

ность, ослабевают неметаллические свойства и окислительная 
способность элементов.

В отличие от других галогенов, фтор в своих соединениях 
всегда находится в степени окисленности — 1, поскольку среди 
всех элементов он обладает самой высокой электроотрицатель
ностью. Остальные галогены проявляют различные степени окис
ленности от — 1 до + 7 .

За исключением некоторых оксидов, которые будут рассмотре
ны ниже, все соединения галогенов соответствуют нечетным степе
ням окисленности. Такая закономерность обусловлена возмож
ностью последовательного возбуждения спаренных электронов в 
атомах Cl, Br, I и At на d-подуровень, что приводит к увеличению
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числа электронов, принимающих участие в образовании ковалент
ных связей, до 3, 5 или 7 (см. схему на стр. 123).

118. Галогены в природе. Физические свойства галогенов. Г а 
логены, вследствие их большой химической активности, находятся 
в природе исключительно в связанном состоянии — главным об
разом в виде солей галогеноводородных кислот.

Фтор встречается в природе чаще всего в виде минерала п л а 
викового шпата C aF2, получившего это название потому, что его 
прибавление к железным рудам приводит к образованию легко
плавких шлаков при выплавке чугуна. Фтор содержится такж е в 
минералах криолите N a3AlF6 и фторапатите С а5Р ( Р 0 4) 3.

Важнейшим природным соединением хлора является хлорид 
натрия (поваренная соль) NaCl, который служит основным сырьем 
для получения других соединений хлора. Главная масса хлорида 
натрия находится в воде морей и океанов. Воды многих озер также 
содержат значительное количество NaCl — таковы, например, в 
С ССР озера Эльтон и Баскунчак. Хлорид натрия встречается так* 
же и в твердом виде, образуя местами в земной коре мощные 
пласты так называемой каменной соли. В природе распространены 
и другие соединения хлора, например хлорид калия в виде мине
ралов карналлита  K C l-M gC l2-6H 20  и сильвина  КС1.

Хлор под давлением около 0,6 М П а уже при комнатной темпе
ратуре превращается в жидкость. Сжиженный хлор обычно хра
нят и транспортируют в стальных баллонах или цистернах.

Подобно хлору бром находится в природе преимущественно 
в виде солей калия, натрия и магния. Бромиды металлов содер
ж атся в морской воде, в воде некоторых озер и в подземных рас
солах. В нашей стране содержание брома в подземных буровых 
водах, имеющих промышленное значение, составляет от 170 до 
700 мг/л .

Соединения иода также имеются в морской воде, но в столь 
малых количествах, что непосредственное выделение их из воды 
очень затруднительно. Однако существуют некоторые водоросли, 
которые накапливают иод в своих тканях. Зола этих водорослей 
служит сырьем для получения иода. Значительные количества 
иода (от 10 до 50 мг/л) содержатся в подземных буровых водах. 
Иод встречается также в виде солей калия — иодата КЮз и перйо
дата К Ю 4, сопутствующих залеж ам  нитрата натрия (селитры) в 
Чили и Боливии.

Иод при комнатной температуре представляет собой темно- 
фиолетовые кристаллы со слабым блеском. При нагревании под 
атмосферным давлением он сублимируется (возгоняется), превра
щ аясь в пары фиолетового цвета;, при охлаждении пары иода кри
сталлизуются, минуя жидкое состояние. Этим пользуются на прак
тике для очистки иода от нелетучих примесей.

Самый тяж елы й галоген — астат — в природе практически не встречается. 
Е го получаю т путем искусственно осущ ествляемы х ядерных реакций. Н аиболее



118. Галогены в природе. Физические свойства галогенов 341

долгож ивущ ий изотоп астата  2l0At имеет период полураспада всего 8,3 ч. Н ич
тож ны е количества астата  обнаруж ены  в продуктах  естественного радиоактив
ного р асп ада  у раиа  н тория.

Все галогены обладают очень резким запахом. Вдыхание их 
даж е в небольших количествах вызывает сильное раздражение 
дыхательных путей и воспаление слизистых оболочек. Более значи
тельные количества галогенов могут вызвать тяжелое отравление,■

Молекулы простых веществ, образуемых атомами галогенов, 
двухатомны. С увеличением в ряду F, Cl, Br, I, At радиуса атомов 
возрастает поляризуемость молекул. В результате усиливается 
межмолекулярное дисперсионное взаимодействие, что обусловли- 
вает возрастание температур плавления и кипения галогенов.

В ряду С12— Вг2— 12 прочность связи между атомами в моле
куле постепенно уменьшается, что находит отражение в уменьше
нии энтальпии диссоциации молекул Э2 на атомы (табл. 23), 
Причины этого заключаются в следующем. С увеличением р аз 
меров внешних электронных облаков взаимодействующих атомов 
степень их перекрывания уменьшается, а область перекрывания 
располагается все дальше от атомных ядер. Поэтому при переходе 
от хлора к брому и иоду притяжение ядер атомов галогена к об
ласти перекрывания электронных облаков уменьшается. Кроме 
того, в ряду Cl— Br— I возрастает число промежуточных электрон
ных слоев, экранирующих ядро, что также ослабляет взаимодей
ствие атомных ядер с областью перекрывания.

Уменьшение прочности связи в молекулах галогенов прояв
ляется в падении их устойчивости к нагреванию: данные табл. 23 
показывают, что при одной и той же температуре степень терми
ческой диссоциации молекул возрастает при переходе от С12 к Вг2 
и 12. Однако из этих же данных следует, что фтор выпадает из 
общей закономерности: прочность связи между атомами в его мо
лекуле меньше, а степень термической диссоциации молекул выше, 
чем у хлора. Такие аномальные свойства фтора можно объяснить 
отсутствием d -подуровня во внешнем электронном слое его атома. 
В молекуле хлора и других галогенов есть свободные d-орбитали, 
и поэтому между атомами имеет место дополнительное донорно- 
акцепторное взаимодействие, упрочняющее связь. Это показано на 
следующей схеме:

Галогены сравнительно мало растворимы в воде. Один объем 
воды растворяет при комнатной температуре около 2,5 объемов
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хлора. Раствор этот называется хлорной 'водой. При пропускании 
хлора в охлажденную до 0°С воду из раствора выделяются зеле- 
новато-желтые кристаллы клатратного соединения С12-8Н 20 .  Рас
творимость брома при 20 °С составляет около 3,5 г, а раствори
мость иода всего 0,02 г на 100 г воды.

Фтор не может быть растворен в воде, так как энергично раз
лагает ее:

2 F 2 +  2Н20  =  4HF +  0 2f

Значительно лучше, чем в воде, бром и иод растворяются в 
органических растворителях*: сероуглероде, этиловом спирте, ди- 
этиловом эфире, хлороформе, бензоле. Этим пользуются для из
влечения брома и иода из водных растворов. Если, например, 
взболтать водный раствор иода с небольшим количеством серо
углерода (не смешивающегося с водой), то почти весь иод перей
дет из воды в сероуглерод, окрашивая его в фиолетовый цвет.

119. Химические свойства галогенов. Свободные галогены про
являют чрезвычайно высокую химическую активность. Они всту
пают во взаимодействие почти со всеми простыми веществами. 
Особенно быстро и с выделением большого количества теплоты 
протекают реакции соединения галогенов с металлами. Так, рас
плавленный металлический натрий в атмосфере хлора сгорает 
с ослепительной вспышкой, а на стенках сосуда появляется белый 
налет хлорида натрия:

2Na +  С12 =  2NaCl

Медь, железо, олово и многие другие металлы сгорают в хлоре, 
образуя соответствующие соли. Подобным же образом взаимодей
ствуют с металлами бром и иод. Во всех этих случаях атомы ме
талла отдают электроны, т. е. окисляются, а атомы галогенов при
соединяют электроны, т. е. восстанавливаются. Эта способность 
присоединять электроны, резко выраженная у атомов галогенов, 
является их характерным химическим свойством. Следовательно, 
галогены — очень энергичные окислители.

Окислительные свойства галогенов проявляются также и при 
взаимодействии их со сложными веществами. Приведем несколько 
примеров.

1. При пропускании хлора через раствор хлорида железа (II) 
последний окисляется в хлорид ж ел еза(III), вследствие чего рас
твор из бледно-зеленого становится желтым:

2 F eC l2 +  C l2 =  2 F eC l3

2. Если к желтоватому водному раствору иода добавить серо
водородной воды (водный раствор Н гЗ), то жидкость обесцвечи*

* Фтор и хлор со многими органическими растворителями интенсивно реад 
гируют.
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вается и становится мутной от выделившейся серы:
H 2S +  I2 =  S |  +  2HI

3. При действии водного раствора брома на раствор сульфита 
натрия ИагБОз происходит обесцвечивание раствора, так  как бром 
окисляет сульфит до сульфата натрия, а сам восстанавливается, 
превращаясь в бесцветный бромоводород. Реакция протекает при 
участии молекул воды и выражается уравнением 

N a 2 S 0 3  +  В г2 +  Н 20  =  N a 2S 0 4 +  2НВг

или в ионно-молекулярной форме:
S O * ' +  В г2 +  н20 =  S O * ' +  2Н+ +  2В г-

Химическая активность фтора исключительно высока. По об
разному выражению академика А. Е. Ферсмана, его можно назвать 
«всесъедающим». Щелочные металлы, свинец, железо загораются 
в атмосфере фтора при комнатной температурее. На некоторые ме
таллы (Си, Ni) фтор на холоду не действует, так как на их поверх
ности образуется защитный слой фторида. Однако при нагревании 
фтор реагирует со всеми металлами, в том числе с золотом и 
платиной.

Со многими неметаллами (водород, иод, бром, сера, фосфор, 
мышьяк, сурьма, углерод, кремний, бор) фтор взаимодействует на 
холоду; реакции протекают со взрывом или с образованием пла
мени;

Н 2 +  F 2 =  2H F + 5 4 1 ,4  к Д ж

S i +  2 F 2 = S i F 4 + 1 6 1 5  к Д ж

S +  3 F 2 =  S F e + 1 2 0 7  к Д ж

При нагревании с фтором соединяются хлор, криптон и ксенон, 
например:

Xe +  F 2 =  X e F 2 + 1 7 6  к Д ж

Непосредственно фтор не реагирует только с кислородом, азо
том и углеродом (в виде алм аза) .

Очень энергично протекает взаимодействие фтора со сложными 
веществами. В его атмосфере горят такие устойчивые вещества, 
как  стекло (в виде ваты) и водяной пар:

S i 0 2 +  2 F 2 =  S i F 4 +  0 2 +  657 к Д ж

2Н20  +  2 F 2 =  4H F +  0 2 + 5 9 8  к Д ж

Интересно отметить, что при этом в качестве одного из продук
тов горения образуется кислород.

Свободный хлор тоже проявляет очень высокую химическую 
активность, хотя и меньшую, чем фтор. Он непосредственно взаи
модействует со всеми простыми веществами, за исключением 
кислорода, азота и благородных газов. Такие неметаллы, как
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фосфор, мышьяк, сурьма и кремний, уже при низкой температуре 
реагируют с хлором; при этом выделяется большое количество 
теплоты. Энергично протекает взаимодействие хлора с активными 
металлами — натрием, калием, магнием и др. 4

При комнатной температуре без освещения хлор практически 
не взаимодействует с водородом, но при нагревании или на ярком 
солнечном свету реакция протекает по цепному механизму (см. 
§ 62) со взрывом.

Химическая активность брома и иода меньше, чем хлора, но 
все же велика. Со многими металлами и неметаллами (например, 
с фосфором) они реагируют в обычных условиях. При этом бром 
по активности мало уступает хлору, а иод отличается от хлора 
значительно.

Взаимодействие брома с водородом происходит лишь при на
гревании. Иод с водородом реагирует только при достаточно силь
ном нагревании и не полностью, так как начинает идти обратная 
реакция — разложение иодоводорода:

H 2  +  I 2  2HI —53,1 к Д ж

Сравнение химических свойств галогенов показывает, что их 
окислительная активность последовательно уменьшается от фтора 
к астату. Этот эффект проявляется в способности более легких 
галогенов в виде простых веществ окислять галогенид-ионы более 
тяжелых галогенов и в способности более тяжелых галогенов вос
станавливать кислородные соединения более легких галогенов:

F 2 +  2 С Г  — ► 2F~ +  C l2 

С12 +  2В г“ — ► 2С1~ +  Вг2 

Вг2 +  2 Г  — >- 2Вг" +  12

12 +  2СЮ з — >  2Ю - +  С12

Н есм отря на меньшую энергию сродства к электрону у  ф тора, чем у  хлора 
(см. табл. 23), фтор является  все ж е  самы м сильным окислителем среди гал о 
генов. О бъясняется это следую щ им. П ревращ ение газообразного хлора или 
ф тора в отрицательно заряж енн ы е ионы мож но рассм атривать как  состоящ ее 
из двух  стадий — диссоциации м олекул на отдельные атомы

>/2 Э 2  — >  Э

и присоединения электрона к образовавш ем уся свободному атом у  галогена!

Э +  е~ — > Э"

П ер вая  стадия процесса требует затраты  энергии на разры в связей м еж ду  
атом ам и галогена в молекуле; мерой этих энергетических затр ат  м ож ет слу
ж ить энтальпия диссоциации молекул галогена. У хлора, состоящ его из более 
прочных молекул, энтальпия диссоциации в расчете на 1 моль атом ов галогена 
(121,5 кД ж /м оль) значительно выше, чем у ф тора (79,5 к Д ж /м о л ь ). ■

В торая стадия процесса сопровож дается  выделением энергии (сродство 
к электрон у); здесь выигрыш энергии в случае хлора (348,7 к Д ж /м о л ь) не
сколько выше, чем в случае ф тора  (332,7 к Д ж /м о л ь ),
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1 К ак  нетрудно подсчитать, общин выигрыш  энергии в рассматриваемом про
цессе для  ф тора (253,2 кД ж /м оль) выше, чем для  хлора (227,2 к Д ж /м о л ь ), 
что и характеризует фтор как  более сильный окислитель.

Если реакци я протекает в водном растворе, то следует учесть и энергию 
гидратации галогенид-ионов; при одинаковом  зар яд е  нона она тем выше, чем 
меньш е радиус иона. С ледовательно, при гидратации фторпд-пона F~ вы деля
ется больш е энергии, чем при гидратации иона С1~, так  что и в водных рас
творах  фтор будет более сильным окислителем, чем хлор.

Аналогичные расчеты показы ваю т, что при переходе от хлора к брому и 
иоду выигрыш  энергии в окислительных процессах, протекаю щ их в водны х 
растворах  с участием галогенов; так ж е  уменьш ается. Этим и объясняется спо
собность каж до го  галогена вытеснять более тяж ел ы е  галогены, находящ иеся 
в степени окисленности — 1 , из растворов их соединений,

120. Получение и применение галогенов. В природных соеди
нениях галогены содержатся (за редким исключением) в виде от
рицательно заряженных ионов, поэтому почти все способы получе
ния свободных галогенов сводятся к окислению их ионов. Это 
осуществляется или при помощи окислителей, или действием элек
трического тока.

Фтор, вследствие своей высокой электроотрицательности, мо
жет быть выделен из соединений только путем электролиза. Впер
вые он был получен в 1886 г. путем разложения электрическим 
током смеси безводного жидкого фтороводорода с KF. Этот метод 
применяется в настоящее время для промышленного получения 
фтора. Расплав  состава KF -j- 2H F (температура плавления 70 СС)' 
подвергают электролизу. Электролиз ведут в никелевом сосуде, 
который является катодом, а анодом служит уголь. Катодное и 
анодное пространства разделены диафрагмой для предотвращения 
взрыва при смешивании продуктов электролиза — водорода и 
фтора.

Х ло р  получают в настоящее время в больших количествах пу
тем электролиза водных растворов хлоридов натрия или калия. 
Хлор выделяется у анода, а у катода образуется соответственно 
гидроксид натрия или калия (см. § 197).

В лабораториях хлор получают действием различных окислите
лей на соляную кислоту. Напомним, например, известный из 
школьного курса лабораторный способ получения хлора действием 
диоксида марганца на соляную кислоту:

МгЮ2 +  4НС1 =  М пСЬ +  С 12 +  2НгО

В ионно-молекулярной форме эта реакция выразится уравне
нием

М п 0 2  +  2 С Г  +  4Н+ =  М п2+ +  С12  +  2Н20

из которого видно, что здесь происходит окисление ионов С1“ 
в атомы хлора (образующие затем молекулы СЬ) и восстановле
ние марганца, входящего в состав М п 0 2, до степени окисленности 
-{-2 (ионы Мп2+). При помощи этой реакции хлор был впервые 
получен К- В. Шееле (Швеция) в 1774 г.
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Аналогично можно получить хлор из соляной кислоты, дей
ствуя на нее такими окислителями, как P b 0 2, KCIO3, КМ11О4.

К ислород в обычных условиях не взаим одействует с НС1 в сколько-нибудь 
зам етной степени. Но еслн пропускать НС1 и 0 2  через трубку, нагретую  до 
400 °С н содерж ащ ую  кусочки пемзы, на которы х распределен в качестве к а 
тал и зато р а  хлорид м ед и(П ) СиСЬ, то происходит окисление хлороводорода 
кислородом

4НС1 +  0 2  * = *  2С12  +  2Н20

причем вы ход хлора достигает 80 % . Этой реакцией раньш е пользовались для 
промыш ленного получения хлора.

Бром  и иод могут быть получены аналогично хлору окислением 
НВг и HI различными окислителями. В промышленности их обыч* 
но получают из бромидов или иодидов, действуя на их растворы 
хлором. Таким образом, получение брома и иода тоже основано 
на окислении их ионов, причем в качестве окислителя применяется 
хлор.

В СССР бром добывают главным образом из подземных буро
вых вод, а также из «рапы» (насыщенного раствора) некоторых 
соляных озер. Главным источником получения иода в СССР слу
ж ат  подземные буровые воды.

Галогены, особенно хлор, широко применяются в химической 
промышленности.

Фтор используют для получения некоторых ценных фторопро
изводных углеводородов, обладающих уникальными свойствами, 
как, например, смазочных веществ, выдерживающих высокую тем
пературу, пластической массы, стойкой к химическим реагентам 
(тефлон), жидкостей для холодильных машин (фреонов, или х л а 
донов).

Х ло р  служит для приготовления многочисленных неорганиче
ских и органических соединений. Его применяют в производстве 
соляной кислоты, хлорной извести, гипохлоритов и хлоратов и др. 
Большое количество хлора используется для отбелки тканей и 
целлюлозы, идущей на изготовление бумаги. Хлор применяют так* 
же для стерилизации питьевой воды и обеззараживания сточных 
вод. В цветной металлургии его используют для хлорирования 
руд, которое является одной из стадий получения некоторых ме
таллов.

Особенно большое значение приобрели за последнее время р аз 
личные хлорорганические продукты. Хлорсодержащие органиче
ские растворители — например, дихлорэтан, четыреххлористый 
углерод — широко применяются для экстракции жиров и обезж и
ривания металлов. Некоторые хлорорганические продукты служ ат 
эффективными средствами борьбы с вредителями сельскохозяй
ственных культур. На основе хлорорганических продуктов изго
товляют различные пластические массы, синтетические волокна, 
каучуки, заменители кожи (павинол), С развитием техники об
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ласть применения хлорорганических продуктов расширяется; это 
ведет к непрерывному увеличению производства хлора.

Широкое использование хлора в различных отраслях народ» 
ного хозяйства, а такж е масштабы его производства и потребления 
позволяют отнести хлор, наряду с серной кислотой, аммиаком и 
содой, к числу важнейших продуктов, выпускаемых химической 
промышленностью.

Бром  необходим для выработки различных лекарственных ве
ществ, некоторых красителей, а такж е бромида серебра, потреб
ляемого при производстве фотоматериалов.

И од  применяют в медицине в виде так называемой йодной 
тинктуры (10 % раствор иода в этиловом спирте), превосходного 
антисептического и кровоостанавливающего средства. Кроме того, 
иод входит в состав ряда фармацевтических препаратов.

121. Соединения галогенов с водородом. Из соединений гало
генов наиболее важное практическое значение имеют галогеново- 
дороды и соли галогеноводородов.

Химическая связь в молекулах галогеноводородов — полярная 
ковалентная: общая электронная пара смещена к атому галогена 
как  более электроотрицательному. Некоторые свойства галогено
водородов приведены в табл. 24.

Прочность химической связи в молекулах галогеноводородов 
закономерно падает в ряду H F — НС1— Н Вг—HI: это проявляется 
в изменений энтальпии диссоциации молекул на атомы (табл. 24), 
Связь здесь ослабляется по тем же причинам, которые были рас
смотрены при сопоставлении прочности молекул свободных гало
генов (см. § 118). Как показывает схема (рис. 107), при переходе, 
например, от H F  к HI уменьшается степень перекрывания элек
тронных облаков атомов водорода и галогена, а область перекры
вания располагается на большем расстоянии от ядра атома гало
гена и сильнее экранируется возросшим числом промежуточных 
электронных слоев. Кроме того, в ряду F — Cl—Br— I электроотри- 
одтельность атома галогена уменьшается. Поэтому в молекуле H F  
электронное облако атома водорода смещается в сторону атома 
галогена в наибольшей степени, а в молекулах НС1, НВг и H I —■ 
все меньше и меньше. Это такж е приводит к уменьшению пере
крывания взаимодействующих электронных облаков и, тем самым, 
к ослаблению связи между атомами.

С уменьшением прочности связи в молекулах галогеноводоро
дов падает и их устойчивость к нагреванию. Термическая диссо
циация фтороводорода происходит лишь при очень высоких тем
пературах (более 3500 °С), тогда как  иодоводород уже при 3 00°С 
3  значительной степени распадается на иод и водород:

2HI =f=±: Hj +  Ijj +53,1 кДж 

Все галогеноводороды — бесцветные газы с резким запахом.
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Т а б л и ц а  24. Некоторые свойства галогеноводородов

HF НС! НВг HI

С тандартная энергия Гиб —272,8 - 9 5 ,2 - 5 3 ,3 +  1 , 8

бса образования при 
25 °С, кД ж /м оль 

С тандартная энтальпия —270,7 —92,3 - 3 6 ,3 +  26,6
О бразования при 25 °С, 
кД ж /м о л ь  

С тандартная энтальпия 565,7 431,6 364,0 298,3
диссоциации на атомы 
при 25 °С, кД ж /м оль 

М еж ъядерное расстояние 0,092 0,127 0,141 0,161
в молекуле, нм 

Дипольны й момент молеку 1,91 1,03 0,79 0,42
лы, D

Т ем пература плавления, - 8 3 ,4 - 1 1 4 ,2 —86,9 —50,8
°С

Т ем пература кипения, °С 19,5 -8 5 ,1 — 6 6 , 8 - 3 5 ,4
Растворим ость в воде при Н еограни 14 15 1 2

10 °С, моль/л *

Степень термической дис
социации 

при 3 0 0 °С

ченно
растворим

3 - 1 0 “ 9 з -  ю - 5 0,19
при 1 0 0 0 °С —

тОтг* 0,005 0,33

* Данные относятся к жидкому HF и газообразным HCI, НВг н HI прн их парциальном  
давлении, равном нормальному атмосферному давлению.

Галогеноводороды очень хорошо растворимы в воде. При 0°С 
один объем воды растворяет около 500 объемов НС1, 600 объемов 
НВг и около 425 объемов HI (при 10°С); фтороводород смеши
вается с водой в любых соотношениях.

Растворение галогеноводородов сопровождается их диссоциа
цией по кислотному типу, причем только фтороводород диссоции
рован сравнительно слабо, остальные же принадлежат к числу 
наиболее сильных кислот.

Н а воздухе концентрированные растворы галогеноводородов 
дымят вследствие выделения галогеноводородов, образующих Q

Рис. 107. Схема перекрывания электронных облаков при образовании молекул HF и НГ, 
Пунктиром условно показано смещение электронного облака атома водорода в сторону ато- 
ма галогена.
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водяными парами воздуха туман, который состоит из мелких к а 
пелек соответствующих кислот.

В ряду H I— H B r— НС1 температуры кипения и плавления из
меняются весьма закономерно (табл. 24), тогда как при переходе 
к H F они резко возрастают. Как уже говорилось в § 47, это обу
словлено ассоциацией молекул фтороводорода в результате воз
никновения между ними водородных связей. Как показывает 
определение плотности пара, вблизи температуры кипения газо 
образный фтороводород состоит из агрегатов, имеющих средний 
состав ( H F )4. При дальнейшем нагревании эти агрегаты посте
пенно распадаются, причем лишь около 90°С газообразный HF 
состоит из простых молекул.

При растворении в воде молекулы фтороводорода диссоции
руют с образованием ионов Н+ и F- . При этом частично разры 
ваются водородные связи, так что диссоциация HF на ионы тре
бует значительной затраты энергии. Поэтому фтороводород диссо
циирует в водных растворах в значительно меньшей степени, чем 
другие галогеноводороды, константа диссоциации фтороводорода 
равна 7• 10-4, так что по силе эта кислота лишь ненамного превос
ходит уксусную.

Образовавшиеся при диссоциации H F  ионы F~ в значительной 
степени связываются с недиссоциированными молекулами HF, 
причем образуется ион H F J ,  в котором атомы фтора связаны 
друг с другом водородной связью:

F '  +  H F  H F 2-

Поэтому при нейтрализации фтороводорода сначала образуют
ся кислые соли, например, KHF2.

Отрицательные ионы галогеноводородов, за  исключением фто
рид-иона, обладают восстановительными свойствами, возрастаю
щими по ряду С1~, Вг~, I- .

Хлорид-ион окисляется фтором, перманганатом калия, диокси
дом марганца и другими сильными окислителями, например: 

16НС1 +  2 К М п 0 4  =  5С12  +  2КС1 +  2МпС12  +  8Н20

Еще легче окисляются бромид- и, в особенности, иодид-ионы. 
Последние такж е легко окисляются бромом, нитратами, солями 
F e ( I I I ) , например:

2 F e C l3  +  2HI =  2FeC 1 2  +  I 2  +  2НС1

Поскольку галогенид-ноны обладают восстановительными свой
ствами, то при действии галогеноводородов на металлы последние 
могут окисляться лишь ионами водорода Н+. Поэтому галогено
водороды могут реагировать в растворе только с металлами, стоя
щими в ряду напряжений до водорода.

Раствор фтороводорода в воде называется плавиковой кисло
той. Это название происходит от плавикового шпата, из которого
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обычно получают фтороводород действием концентрированной сер
ной кислоты:

C a F 2  +  H 2 S O 4  =  C a S 0 4  +  2HF

Продажный раствор фтороводорода содержит обычно 40 % HF. 
Фтороводород реагирует с большинством металлов. Однако во 
многих случаях образующаяся соль малорастворима, вследствие 
чего на поверхности металла образуется защитная пленка. Так 
ведет себя, в частности, свинец, что и позволяет использовать его 
для изготовления аппаратуры, устойчивой к действию HF.

Соли фтороводорода называются ф т о р и д а м и .  Большинство 
их малорастворимы в воде; хорошо растворимы лишь фториды 
Na, К, Al, Sn и Ag. Все соли плавиковой кислоты ядовиты.

Замечательным свойством фтороводорода и плавиковой кис
лоты является их способность взаимодействовать с диоксидом 
кремния Si02, входящим в состав стекла; в результате образуется 
газообразный фторид кремния S iF 4:

S i 0 2  +  4 H F  =  S i F 4f  +  2Н20

В растворе плавиковой кислоты выделения фторида кремния 
не происходит, так как он взаимодействует с молекулами H F  с об
разованием хорошо растворимой комплексной гексафторокремние- 
вой (кремнефтороводородной) кислоты:

S i F 4 + 2 H F  =  H 2 [ S iF 6]

Н а взаимодействии H F  с диоксидом кремния основано приме
нение плавиковой кислоты для вытравливания на стекле различ
ных меток, надписей и рисунков.

Ввиду того, что фтороводород разрушает стекло, в лаборатории 
его хранят в сосудах из специальных сортов пластмасс. Его можно 
хранить также в сосудах из свинца или в стеклянных сосудах, по
крытых изнутри слоем парафина.

Применение фтороводорода довольно разнообразно. Безвод
ный H F  используют, главным образом, при органических синтезах, 
а плавиковую кислоту — при получении фторидов, травлении стек
ла, удалении песка с металлических отливок, при анализах мине
ралов.

Пары фтороводорода очень ядовиты. Попадая на кожу, концен
трированная плавиковая кислота вызывает тяжелые ожоги.

С оляная кислота получается растворением в воде хлороводо
рода. В настоящее время основным способом промышленного по
лучения хлороводорода является синтез его из водорода и хлора:

Н 2  +  С12  =  2НС1 + 1 8 3 ,6  к Д ж

Этот процесс осуществляют в специальных установках, в кото
рых смесь водорода и хлора непрерывно образуется и тут же 
сгорает ровным пламенем. Тем самым достигается спокойное (без
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взрыва) протекание реакции. Исходным сырьем для получения 
хлороводорода служат хлор и водород, образующиеся при элек- 
тролизе раствора NaCl (§ 197).

Большие количества НС1 получают такж е в качестве побочного 
продукта хлорирования органических соединений согласно схеме

R H + C 1 2  =  RC1 +  HC1

где R — органический радикал.
С оляная кислота — бесцветная жидкость с резким запахом. 

Обычно концентрированная соляная кислота содержит около 37 % 
НС1, плотность ее 1,19 г /см 3.

Прежний «сульфатный» метод получения НС1, применяемый 
в настоящее время только в лабораторной практике, основан на 
взаимодействии NaCl и концентрированной H 2S 0 4 согласно урав
нениям:

N aC l +  H 2 S 0 4  =  N a H S 0 4  +  НС1 

N aC l +  N a H S 0 4  =  N a 2 S 0 4  +  HC1

П ервая  из этих реакций протекает в значительной степени уже 
при слабом нагревании; вторая осуществляется лишь при более 
высоких температурах. В качестве побочного продукта получается 
сульфат натрия N a2S 04 .

П ри нагревании концентрированной соляной кислоты вначале улетучивается 
хлороводород с небольшим количеством воды . Э то происходит до  тех пор, 
пока в остатке  не получится 2 0 , 2  % -ный раствор; последний перегоняется у ж е  
без изменения состава при постоянной тем пературе 110°С. Н аоборот, если на
гревать разбавленную  НС1, то отгоняется преимущ ественно вода. К огда кон
центрация НС1 в остатке достигает 20,2 %, ж идкость начинает перегоняться 
без изменения состава, к ак  и в преды дущ ем  случае. П одобны е растворы , х а 
рактеризую щ иеся одинаковы м составом ж идкости  и насыщ енного пара  и по
этом у перегоняю щ иеся без изменения состава, назы ваю тся постояннокипящимИ 
или а з е о т р о п н ы м и  растворами.

! Подобно другим сильным кислотам, НС1 энергично взаимодей
ствует со многими металлами и оксидами металлов. Соли ее назы
ваются х л о р и д а м и .  Большинство их хорошо растворимы в воде, 
М алорастворимы AgCl, PbCl2, CuCl, H g 2Cl2-

С оляная кислота — одна из важнейших кислот в химической 
практике. Ежегодное мировое производство соляной кислоты ис
числяется миллионами тонн. Широкое применение находят такж е 
многие ее соли. Отметим важнейшие из хлоридов.

Х лорид  натрия NaCl, или поваренная соль, служит сырьем для 
получения хлора, соляной кислоты, едкого натра и карбоната нат
рия (соды), применяется в красильном деле, в мыловарении и во 
многих других производствах. Он служит также приправой к пище 
и применяется в качестве средства, предохраняющего пищевые 
продукты от порчи.

Х лорид  калия  КС1 в больших количествах потребляется сель
ским хозяйством в качестве удобрения.
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Х лорид  кальция  СаСЬ-бН гО употребляется для приготовления 
охлаждающих смесей. Безводный СаС12 широко применяют в л а 
бораторной практике для осушения газов и обезвоживания ж ид
ких органических веществ.

Х лорид  ртути(II) H gC b , или сулема,  очень сильный яд. Р а з 
бавленные растворы сулемы (1 :1 0 0 0 ) используются в медицине 
как сильнодействующее дезинфицирующее средство (см. также 
стр. 607).

Х лорид  серебра AgCl — наименее растворимая соль соляной 
кислоты. Образование осадка AgCl при взаимодействии ионов С1~ 
с ионами Ag+ служит характерной реакцией на хлорид-ионы. Хло
рид серебра применяют в фотографической промышленности при 
изготовлении светочувствительных материалов.

Бромоводород и иодоводород  очень похожи по своим свойствам 
на хлороводород, но отличаются более выраженными восстанови
тельными свойствами. Молекулярный кислород постепенно окис
ляет иодоводород уже при комнатной температуре, причем под 
действием света реакция сильно ускоряется:

4HI -j- О 2  ^  2Г2  “Ь 2Н20

Бромоводород взаимодействует с кислородом гораздо медлен
нее, в то время как при обычных условиях соляная кислота вовсе 
с ним не взаимодействует.

Восстановительные свойства бромоводорода и иодоводорода 
заметно проявляются и при взаимодействии с концентрированной 
серной кислотой. При этом НВг восстанавливает H 2S 0 4 до SO 2: 

2 H B r +  H 2 S 0 4  =  B r 2  +  S 0 2f  +  2Н20

a HI — до свободной серы или даж е до H2S:
6 H I +  H 2 S 0 4  =  3 I 2  +  S j  +  4H20

или
8 HI -{- H 2 S 0 4  — 4I2  -j- H 2S f  -j- 4H20

Поэтому НВг трудно, a HI практически невозможно получить 
действием серной кислоты на бромиды или иодиды. Обычно эти 
галогеноводороды получают действием воды на соединения брома 
и иода с фосфором — Р В г3 и Р1з. Последние подвергаются при 
этом полному гидролизу, образуя фосфористую кислоту и соответ
ствующий галогеноводород:

Р В г 3  +  зн20 =  Н 3 Р О 3  +  ЗНВг 

Р1 3  +  ЗН 20  =  Н 3 Р О 3  +  3HI

Раствор иодоводорода (вплоть до 50% -ной концентрации!' 
можно получить, пропуская H 2S в водную суспензию иода. Р е а к 
ция идет согласно схеме:
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Соли бромоводорода и иодоводорода называются соответствен
но б р о м и д а м и  и й о д и д а м и .  Растворимость бромидов и 
иодидов в большинстве случаев подобна растворимости соответ
ствующих хлоридов.

Растворы бромидов натрия и калия под химически неправиль
ным названием «бром» применяются в медицине как успокаиваю
щее средство при расстройствах нервной системы. Бромид серебра 
в больших количествах идет на изготовление фотоматериалов. 
Иодид калия применяют в медицине — в частности, при заболева
ниях эндокринной системы.

122. Кислородсодержащие соединения галогенов. Галогены 
образуют ряд соединений с кислородом. Однако все эти соединения 
неустойчивы, не получаются при непосредственном взаимодействии 
галогенов с кислородом и могут быть получены только косвенным 
путем. Такие особенности кислородных соединений галогенов со
гласуются с тем, что почти все они характеризуются положитель
ными значениями стандартной энергии Гиббса образования (см., 
например, в табл. 7 на стр. 194 значения для СЮ 2> С120 ,
С120 7 и O F2).

Из кислородсодержащих соединений галогенов наиболее устой
чивы соли кислородных кислот, наименее—-оксиды и кислоты. Во 
всех кислородсодержащих соединениях галогены, кроме фтора, 
проявляют положительную степень окисленности, достигающую 
семи.

Фторид кислорода O F2 можно получить пропусканием фтора в 
охлажденный 2 % раствор NaOH. Реакция идет согласно уравне
нию:

2 F 2  +  2NaOH =  2N aF +  Н 20  +  O F * t

Помимо O F 2 при этом всегда образуются кислород, озон и пер
оксид водорода. При обычных условиях O F2 — бесцветный газ с 
резким запахом озона. Фторид кислорода очень ядовит, проявляет 
сильные окислительные свойства и может служить одним из эф 
фективных окислителей ракетных топлив.

Наиболее многочисленны и важны в практическом отношении 
кислородные соединения хлора, которые мы и рассмотрим несколь
ко подробнее.

Как уже указывалось, кислородные соединения хлора могут 
быть получены только косвенными методами. Рассмотрение путей 
их образования начнем с процесса гидролиза хлора, т. е> с обрати
мой реакции между хлором и водой

С12  +  Н 20  НС1 +  НОС1 - 2 5  к Д ж

в результате которой образуются соляная кислота и хлорновати
стая кислота НОС1.

Гидролиз хлора является реакцией самоокисления-самовосста
новления, при которой один из атомов хлора, присоединяя к себе
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электрон от другого атома, восстанавливается, а другой атом 
хлора окисляется.

Получающиеся при гидролизе хлора НС1 и НОС1 могут взаимо
действовать друг с другом, снова образуя хлор и воду, поэтому 
реакция не идет до конца; равновесие устанавливается, когда про
реагирует приблизительно ‘/ 3 растворенного хлора. Таким обра
зом, хлорная вода всегда содержит наряду с молекулами С12 зн а 
чительное количество соляной и хлорноватистой кислот.

Хлорноватистая кислота НОС1 — очень слабая кислота (К  => 
=  5 '1 0 -8), более слабая, чем угольная; соли ее называются г и 
п о х л о р и т а м и .  Будучи весьма нестойким соединением, хлорно
ватистая кислота даж е в разбавленном растворе постепенно рас
падается (см. ниже).

Хлорноватистая кислота — очень сильный окислитель; ее обра
зованием при взаимодействии хлора с водой объясняются беля
щие свойства хлора. Совершенно сухой хлор не белит, но в при
сутствии влаги происходит быстрое разрушение красящих веществ 
образующейся при гидролизе хлора хлорноватистой кислотой.

Если к хлорной воде прибавлять щелочь, то вследствие нейтра
лизации хлорноватистой и соляной кислот равновесие в системе 

С12  +  Н 20  НС1 +  НОС1

сдвигается вправо; реакция практически доходит до конца и по
лучается раствор, содержащий соли хлорноватистой и соляной 
кислот:

НС1 +  НОС1 +  2КОН =  КС1 +  КОС1 +  2Н20

Тот же результат получится, если непосредственно пропускать 
хлор в холодный раствор щелочи

2КОН +  С12  =  КС1 +  КОС1 +  Н 20

или в ионно-молекулярной форме:
2 0 Н " +  С12  =  С Г  +  О С П  +  Н 20

Полученный таким путем раствор солей хлорноватистой и со
ляной кислот применяется для беления; его белящие свойства 
обусловливаются тем, что гипохлорит калия легко разлагается 
уже при действии диоксида углерода, находящегося в воздухе, 
причем образуется хлорноватистая кислота:

КОС1 +  С 0 2  +  Н 20  =  К Н С 0 3  +  НОС1

Последняя и обесцвечивает красящие вещества, окисляя их.
Аналогичный раствор, содержащий гипохлорит натрия, полу

чается при пропускании хлора в раствор гидроксида натрия. Оба 
раствора можно получить электролизом растворов хлоридов калия 
или натрия, если дать возможность выделяющемуся хлору реаги
ровать с образующимися при электролизе щелочами (см, стр. 549).
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При действии хлора на сухую гашеную известь получается так 
назы ваемая белильная,  или хлорная, известь. Главной ее состав
ной частью является соль СаОС12, образующаяся согласно урав
нению:

С а (ОН) 2  +  С12  =  С аО С 1 2  +  Н 20
yOCl

Этой соли отвечает структурная формула Са^ , согласно
\С1

которой СаОС12 следует рассматривать как смешанную соль соля
ной и хлорноватистой кислот.

Хлорная известь представляет собой белый порошок с резким 
запахом и обладает сильными окислительными свойствами. Во 
влажном воздухе под действием диоксида углерода она постепенно 
разлагается, выделяя хлорноватистую кислоту:

2С аО С 1 2  +  С 0 2  +  Н 2 0  =  С аС О з +  СаС1 2  +  2НОС1

При действии на хлорную известь соляной кислоты выделяется 
хлор:

СаОС1 2  +  2НС1 =  СаС12  +  С12  +  Н 20

Хлорная известь применяется для отбелки растительного волок
на (тканей, бумаги) и для дезинфекции.

В растворе хлорноватистая кислота испытывает три различных 
типа превращений, которые протекают независимо друг от друга:

Н 0 С 1 = Н С 1  +  0  (1)

2НОС1 =  Н 20  +  С120  (2 )

ЗНОС1 =  2НС1 +  Н С 1 0 3  (3)

Изменяя условия, можно добиться того, что реакция пройдет 
практически нацело по какому-нибудь одному направлению.

Под действием прямого солнечного света и в присутствии не
которых катализаторов или восстановителей разложение хлорно
ватистой кислоты протекает согласно уравнению ( 1).

Р еакц ия (2) идет в присутствии водоотним аю щ нх средств, например CaCIa, 
В результате реакции получается оксид х л о р а ( I) (хлорноватистый а нгидрид ) 
С12 0 ,  представляю щ ий собой крайне неустойчивый ж елто-буры й газ с запахом , 
похож им  на запах  хлора.

Распад  Н О С 1 согласно реакции (3) особенно легко идет при 
нагревании. Поэтому, если пропускать хлор в горячий  раствор 
гидроксида калия, то вместо КС10 сразу получается К С Ю з:

ЗС12  +  6 КОН =  5КС1 +  К С Ю 3  +  ЗН20

Продуктами реакции являются хлорид калия и хлорит калия  
К С Ю з — соль хлорноватой кислоты Н С Ю з. Поскольку хлорат ка- 
Йия (или бертолетова соль) мало растворим в холодной воде, то 
при охлаждении раствора он выпадает в осадок.
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Соответствующая хлоратам хлорноватая кислота известна 
только в виде водного раствора с концентрацией не выше 50 %, 
Она проявляет свойства сильной кислоты (приблизительно равной 
по силе НС1 и H N 0 3) и сильного окислителя. Так, концентрирован
ные ее растворы воспламеняют дерево.

В противоположность свободной Н С Ю 3, у х л о р а т о в  окис
лительные свойства в растворе выражены слабо. Большинство из 
них хорошо растворимы в воде; все они ядовиты. Наибольшее 
применение из хлоратов находит КСЮ 3, который при нагревании 
легко разлагается. В присутствии М п 0 2 (в качестве катализатора) 
разложение в основном протекает согласно уравнению:

2К С Ю 3  =  2КС1 +  3 0 2f

С различными горючими веществами (серой, углем, фосфором) 
К С Ю з образует смеси, взрывающиеся при ударе. Н а этом основано 
его применение в артиллерийском деле для устройства запалов. 
Хлорат калия употребляется в пиротехнике для приготовления 
бенгальских огней и других легко воспламеняющихся смесей. 
Главный же потребитель хлората калия — спичечная промышлен
ность. В головке обычной спички содержится около 50 % К С Ю 3.

Ангидрид хлорноватой кислоты неизвестен. При действии концентрирован
ной серной кислоты па К С 10 3 вместо него вы деляется ж елто-буры й газ с х а 
рактерны м  запахом  — диоксид  (или д ву о ки сь ) хлора С 102. Это очень неустой
чивое соединение, которое при нагревании, ударе или соприкосновении с горю-* 
чими вещ ествами легко р азлагается  со взрывом па хлор и кислород.

Д иоксид хлора применяют для отбелки пли стерилизации различны х м а
териалов (бум аж ной массы, муки и др .).

П ри взаимодействии СЮ 2  с раствором  щелочи медленно протекает реакция

2С Ю 2  +  2К О Н  =  К С Ю 3 +  К С Ю 2  +  Н 20

с образованием  солен двух кислот — хлорноватой Н С Ю 3 и хлористой  Н С Ю 2,
Х лористая кислота мало устойчива. По силе и окислительной активности 

она заним ает промежуточное полож ение м еж ду НОС1 и НСЮ з. Соли е е —■ 
х л о р и т ы  использую тся при отбелке тканей.

При осторожном нагревании хлората калия без катализатора 
его разложение протекает в основном согласно схеме:

4К С10з =  З К С Ю 4  +  КС1

Образующийся перхлорат калия  КСЮ 4 очень мало растворим 
в воде и поэтому может быть легко выделен.

Действием концентрированной серной кислоты на КСЮ 4 может 
быть получена свободная хлорная  кислота НС104, представляющая 
собой бесцветную, дымящую на воздухе жидкость.

Безводная НСЮ 4 малоустойчива и иногда взрывается при хра
нении, но ее водные растворы вполне устойчивы. Окислительные 
свойства HCIO4 выражены слабее, чем у НСЮз, а кислотные свой
с т в а — сильнее. Хлорная кислота — самая сильная из всех извест
ных кислот.
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Соли HCIO4, за немногими исключениями, к которым относится 
и КС104, хорошо растворимы и в растворе окислительных свойств 
не проявляют.

Если нагревать хлорную кислоту с Р 2 О5 , отнимающим от нее воду, то 
образуется  оксид х л о р а ( V I I ) ,  или хлорны й  ангидрид,  С12 0 7

2Н С 10 4 +  Р 2 0 5 =  2 Н Р 0 3 +  С12 Ог

О ксид х л о р а (У П )— маслянистая ж идкость, кипящ ая с разлож ением  при 
80 °С. П ри ударе илн при сильном нагревании С12 0 7 взры вается.

Изменение свойств в ряду кислородных кислот хлора можно 
выразить следующей схемой:

У силение  к и с л о т н ы х  свойств , 
п о в ы ш е н и е  у ст о й ч и в о ст и

НОС1, Н С Ю 2, НС Юз, HC1CU
<  ■ ■■ м....... ,

Усиление о к и с л и т е л ь н о й  
способности

С увеличением степени окисленности хлора устойчивость его 
кислородных кислот растет, а их окислительная способность умень
шается. Наиболее сильный окислитель — хлорноватистая кислота, 
наименее сильный — хлорная кислота.

Напротив, сила кислородных кислот хлора возрастает с увели
чением его степени окисленности. Из всех гидроксидов хлора са 
мая слабая кислота — хлорноватистая, самая сильная — хлорная. 
Такая закономерность — усиление кислотных свойств гидроксида 
(и, соответственно, ослабление его основных свойств) с ростом сте
пени окисленности элемента характерна не только для хлора, но и 
для других элементов. В первом приближении эту закономерность 
можно объяснить, рассматривая все химические связи в молекулах 
гидроксидов как чисто ионные.

На рис. 108 схематически изображена часть молекулы гидрок
сида Э(О Н )„ ,  составленная из n -зарядного иона Э,|+, иона кисло
рода О2- и иона водорода (протона) Н +. Диссоциация этой части 
молекулы на ионы может происходить либо с разрывом связи 
Э— О (в результате чего отщепляется ион О Н- ), либо с разрывом 
связи О— Н (что приводит к отщеплению иона Н 4 ); в первом 
случае гидроксид будет проявлять свойства основания, во вто
р о м — свойства кислоты.

Каждый из возможных путей диссоциации гидроксида будет 
осуществляться тем легче, чем слабее связь между соответствую
щими ионами. При возрастании степени окисленности элемента Э 
увеличится заряд  иона Эп+, что усилит его 
притяжение к иону О2- и тем самым затруд- f  N.
нит диссоциацию гидроксида по типу осно- о*' \
вания. Вместе с тем усилится взаимное от- ( « Т • }Н

Рис. 108, Ионная схема фрагмента молекулы гидроксида
* «ОН>„.
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талкивание одноименно заряженных ионов Эя+ и Н+, что облегчит 
диссоциацию по кислотному типу. Таким образом, с увеличением  
степени окисленности элемента усиливаются кислотные свойства 
и ослабевают основные свойства образуемого этим элементом 
гидроксида.

Увеличение радиуса иона Эл+ при неизменном его заряде при
ведет к возрастанию расстояний между центром этого иона и 
центрами ионов О2- и Н+. В результате взаимное электростатиче
ское притяжение ионов Эп+ и О2- станет более слабым, что облег
чит диссоциацию по основному типу; одновременно уменьшится 
взаимное отталкивание ионов 3"+ и Н+, так что диссоциация по 
кислотному типу затруднится. Следовательно, с возрастанием ра
диуса иона элемента (при неизменном его за р яд е ) усиливаются 
основные свойства и ослабляются кислотные свойства образуе
мого этим элементом гидроксида. Примером проявления этой зако
номерности может служить изменение констант кислотной диссо
циации в ряду НОС1 ( К =  5 - 10-8) — НОВг (К  =  2 - 10-9) — HOI 
(К  =  2- 10_ш).

Разумеется, предположение о чисто ионной природе химических 
связей в молекулах гидроксидов является весьма грубым. В дей
ствительности связь О— Н имеет преимущественно ковалентный 
характер, а связь Э—О можно считать близкой к ионной только 
для щелочных металлов. Кроме того, изложенная трактовка кис
лотно-основных свойств гидроксидов не учитывает особенностей 
взаимодействия ионов ЭО~, Н+, Эл+ и ОН -  с молекулами раство
рителя (воды). Поэтому рассмотренная схема влияния заряда и 
размеров иона 3"+ на характер диссоциации молекулы Э ( О Н ) л не 
может служить основой для количественной оценки кислотно
основных свойств гидроксидов. Однако при сопоставлении кислот
но-основных свойств различных гидроксидов, образуемых данным 
элементом в разных состояниях его окисленности, или при сопо
ставлении свойств аналогичных гидроксидов, образуемых элемен
тами одной и той же подгруппы периодической системы, эта схема 
в большинстве случаев приводит к правильным качественным вы
водам.

Кислородные соединения брома и иода. Растворы  бромноватистой (Н О В г) 
и иодноватистой (H O I) кислот могут быть получены, подобно хлорноватистой 
кислоте, взаимодействием соответствую щ их галогенов с водой 

Э 2 + Н 20  ^ = ±  Н Э +  НОЭ 
причем в ряду  С12 — Вг2  — 12  равновесие все в большей степени смещ ается 
влево.

П ри переходе от НОС1 к Н О В г и H O I устойчивость и окислительная ак
тивность кислот уменьш аю тся. П о этом у ж е ряду  ослабляю тся и кислотные 
свойства (см. вы ш е). И одноватистая  кислота H O I является уж е амфотерным 
соединением, у  которого основные свойства несколько преобладаю т иад кис
лотными.

Бромноватую  (НВгОз) и йодноватую  (Н Ю з) кислоты мож но получить пу
тем окисления бромной или йодной воды  хлором:

В г 2  +  5С12  +  6Н20  =  2 Н В г0 3 +  10НС1
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Б р ом н оватая  кислота очень похож а по свойствам  на НСЮ з, а окислитель
ные и кислотные свойства Н Ю 3 вы раж ены  значительно слабее.

Й о д н о ватая  кислота представляет собой бесцветные кристаллы, вполне 
устойчивы е при комнатной тем пературе. П ри осторож ном нагревании ее до 
200 °С м ож но получить порош ок оксида u o d a (V ),  или йодноватого ангидри
д а  — 120 5:

2Н Ю 3  =  12 0 5  +  Н 20

Й одноваты й ангидрид проявляет окислительные свойства, а при нагревании 
выше 300 °С распадается на иод и кислород.

Д о  недавнего времени считали, что бром не образует соединений, в кото
ры х его степень окисленности равна семи. О днако в 1968 г. путем окисления 
КВгОз были получены п е р б р о м а т ы  и соответствую щ ая им бромная кис
лота НВЮ4. Н аилучш им окислителем о казался  XeF2:

К В Ю 3 +  X e F 2  +  Н 20  =  К В г 0 4  +  Хе +  2H F

О свойствах бромной кислоты и ее солей пока известно мало. Напротив, 
йодная кислота (Н Ю 4) и ее соли ( п е р й о д а т ы )  хорош о изучены.

С ам а кислота мож ет быть получена действием иода на НС10 4

2Н С Ю 4  +  12  — 2Н Ю 4  +  С12

или электролизом  раствора НЮ з:

Н 20  +  НЮ з =  Н 2  (катод) +  Н Ю 4  (анод)

Из раствора йодная кислота вы деляется в виде бесцветных кристаллов, 
имею щих состав H I 0 4 -2H 2 0 . Этот гидрат следует рассм атривать как  пятиос
новную  кислоту Н 5 Ю 6  (ортоиодную), так  как  в нем все пять атомов водорода 
м огут зам ещ аться  м еталлам и с образованием  солей (например, A g s I0 6). Й о д 
ная кислота — слабая, но более сильный окислитель, чем НСЮ 4.

О ксид иода (V II) 12 0 7  ие получен.

Г л а в а  ГЛАВНАЯ ПОДГРУППА
XI I I  ШЕСТОЙ ГРУППЫ

Элементы главной подгруппы шестой группы периодической си
стемы это кислород, сера, селен, теллур  и полоний. Последний из 
них — радиоактивный металл; известны как природные, так и ис
кусственно полученные его изотопы.

Во внешней электронной оболочке атомы рассматриваемых эле
ментов содержат шесть электронов — два на s -орбитали и четыре 
на р-орбитали. Атом кислорода отличается от атомов других эле
ментов подгруппы отсутствием d -подуровня во внешнем электрон
ном слое:

К ак указывалось в § 41, такая электронная структура атома 
кислорода обусловливает большие энергетические затраты иа
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«распаривание» его электронов, не компенсируемые энергией 
образования новых ковалентных связей. Поэтому ковалентность 
кислорода, как правило, равна двум. Однако в некоторых случаях 
атом кислорода, обладающий неподеленнымн электронными п ара
ми, может выступать в качестве донора электронов и образовы
вать дополнительные ковалентные связи по донорно-акцепторному 
способу.

У серы и у остальных элементов подгруппы число неспаренных 
электронов в атоме может быть увеличено путем перевода s- и 
р-электронов на cf-подуровень внешнего слоя. В связи с этим у ка
занные элементы проявляют ковалентность, равную не только 2, 
ио также 4 и 6.

Все элементы данной подгруппы, кроме полония, неметаллы, 
хотя и менее активные, чем галогены. В своих соединениях они 
проявляют как отрицательную, так и положительную окнслен- 
ность. В соединениях с металлами и с водородом их степень окис
ленности, как правило, равна —2. В соединениях с неметаллами, 
например с кислородом, она может иметь значение + 4  или + 6 .  
Исключение при этом составляет сам кислород. По величине элек- 
троотрнцательности он уступает только фтору (см. табл. 6 на 
стр. 118); поэтому только в соединении с этим элементом (OF2) 
его окисленность положительна ( + 2 ) .  В соединениях со всеми 
другими элементами окисленность кислорода отрицательна и 
обычно равна —2. В пероксиде водорода и его производных (см. 
§ 117) она равна — 1.

К ак и в группе галогенов, физические и химические свойства 
рассматриваемых элементов закономерно изменяются с увеличе
нием порядкового номера. Появление новых электронных слоев 
влечет за собой увеличение радиусов атомов, уменьшение электро-

Т а б л и ц а  25. Некоторые свойства кислорода и его аналогов

К и с л о р о д С ер а Селен Г е л л у р

Строение внешнего элек 2 s 22 p ‘l 3s23p4 4 s 24 p i 5s25p4
тронного слоя атома

Энергия ионизации атома, 13,62 10,36 9,75 9,01
эВ

Относительная электроот 3,50 2,6 2,5 2,1
рицательность

Радиус атома, нм 0,066 0,104 0,117 0,137
Радиус иона Э2_, нм 0,136 0,182 0,193 0,211
Температура плавления, °С -218,8 119,3* 217** 449,8 **
Температура кипения, СС -183,0 444,6 685 990

•  М о н о к л и н н ая  м о д и ф и к а ц и я ; т е м п е р а т у р а  п л а в л е н и я  р о м б и ч еск о й  м о д и ф и к а ц и и  равна 
J12.8 "О.

• •  Т р и го н а л ь и а я  м о д и ф и к а ц и я .
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отрицательности, понижение окислительной активности незаряжен
ных атомов и усиление восстановительных свойств атомов со сте
пенью окисленности —2. Поэтому неметаллические свойства, ярко 
выраженные у кислорода, оказываются очень ослабленными 
у теллура.

Некоторые свойства элементов главной подгруппы шестой груп
пы приведены в табл. 25.

КИСЛОРОД (OXYGENIUM )

123. Кислород в природе. Воздух. Кислород — самый распро
страненный элемент земной коры. В свободном состоянии он нахо
дится в атмосферном воздухе, в связанном виде входит в состав 
воды, минералов, горных пород и всех веществ, из которых по
строены организмы растений и животных. Массовая доля кис
лорода в земной коре составляет около 47 %.

Природный кислород состоит из трех стабильных изотопов: 
)fiO (99,76 % ), 170  (0,04 % ) и 1?0  (0 ,2 % ).

Атмосферный воздух представляет собой смесь многих газов. 
Кроме кислорода и азота, образующих основную массу воздуха, 
в состав его входят в небольшом количестве благородные газы, 
диоксид углерода и водяные пары. Помимо перечисленных газов, 
в воздухе содержится еще большее или меньшее количество пыли 
и некоторые случайные примеси. Кислород, азот и благородные 
газы считаются постоянными составными частями возд>ха, так как 
их содержание в воздухе практически повсюду одинаково. Содер
жание же диоксида углерода, водяных паров и пыли может изме
няться в зависимости от условий.

Д иоксид углерода  образуется в природе при горении дерева и 
угля, дыхании животных, гниении. Особенно много С 0 2 как про
дукта сжигания огромных количеств топлива поступает в атмо
сферу в больших промышленных центрах.

В некоторых местах земного ш ара С 0 2 выделяется в воздух 
вследствие вулканической деятельности, а также из подземных 
источников. Несмотря на непрерывное поступление диоксида угле
рода в атмосферу, содержание его в воздухе довольно постоянно 
и составляет в среднем около 0,03 % (об.). Это объясняется погло
щением диоксида углерода растениями, а такж е его растворением 
в воде.

Водяные пары  могут находиться в воздухе в различных коли
чествах. Содержание их колеблется от долей процента до несколь
ких процентов и зависит от местных условий и от температуры.

Пыль, находящаяся в воздухе, состоит главным образом из 
мельчайших частиц минеральных веществ, образующих земную 
кору, частичек угля, пыльцы растений, а также различных бакте
рий. Количество пыли в воздухе очень изменчиво: зимой ее меньше,
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летом больше. После дождя воздух становится чище, так  как 
капли дождя увлекают с собой пыль.

Наконец, к случайным примесям воздуха относятся такие веще
ства, как сероводород и аммиак, выделяющиеся при гниении орга
нических остатков; диоксид серы S 0 2, получающийся при обжиге 
сернистых руд или при горении угля, содержащего серу; оксиды 
азота, образующиеся при электрических разрядах в атмосфере, 
и т. п. Эти примеси обычно встречаются в ничтожных количествах 
и постоянно удаляются из воздуха, растворяясь в дождевой воде.

Если учитывать только постоянные составные части воздуха, то 
его состав можно выразить данными, приведенными в табл. 26.

Т а б л и ц а  26. Состав воздуха

С о д е р ж а н и е , %

С о с т а в н а я  ч асть  в о зд у х а
п о  о б ъ ем у по массе

Азот 78,2 75,5
Кислород 20,9 23,2
Благородные газы 0,9 1,3

Масса 1 л воздуха при 20 °С и нормальном атмосферном 
давлении равна 1,293 г. При температуре — 140°С и давлении 
около 4 М Па воздух конденсируется в бесцветную прозрачную 
жидкость.

Несмотря на низкую при обычном давлении температуру кипе
ния (около — 190°С), жидкий воздух можно довольно долго сохра
нять в сосудах Дьюара — стеклянных сосудах с двойными стенка
ми, из пространства между которыми воздух откачан (рис. 109).

В жидком воздухе легко переходят в твердое состояние этило
вый спирт, диэтиловый эфир и многие газы. Если, например, про
пускать через жидкий воздух диоксид углерода, то он превращ ает
ся в белые хлопья, похожие по внешнему виду на снег. Ртуть, 
погруженная в жидкий воздух, становится твердой и ковкой.

Многие вещества, охлажденные жидким воздухом, резко изме
няют свои свойства. Так, цинк и олово становятся настолько хруп
кими, что легко превращаются в порошок, свинцовый колокольчик 
издает чистый звенящий звук, а замороженный резиновый мячик 

разбивается вдребезги, если уронить его на 
пол.

Поскольку температура кипения кислорода 
(— 183 °С) лежит выше, чем температура кипе
ния азота (— 195,8 °С), то кислород легче пре
вращается в жидкость, чем азот. Поэтому жид-

Рис. 109. Сосуды Дьюара (в разрезе),

Т>
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кий воздух богаче кислородом, чем атмосферный. При хранении 
жидкий воздух еще больше обогащается кислородом вследствие 
преимущественного испарения азота.

Жидкий воздух производят в больших количествах. Он исполь
зуется главным образом для получения из него кислорода, азота 
и благородных газов; разделение производят путем ректифика
ц и и — дробной перегонки.

124. Получение и свойства кислорода. Кислород был впервые 
получен в чистом виде К. В. Шееле в 1772 г., а затем в 1774 г, 
Д. Пристли (Англия), который выделил его из оксида ртути(II ) ,  
Однако Пристли не знал, что полученный им газ входит в состав 
воздуха. Только спустя несколько лет Лавуазье, подробно изучив
ший свойства этого газа, установил, что он является составной 
частью воздуха.

В настоящее время в промышленности кислород получают из 
воздуха (см. § 123). В лабораториях пользуются кислородом про
мышленного производства, поставляемым в стальных баллонах 
под давлением около 15 МПа. Важнейшим лабораторным способом 
его получения служит электролиз водных растворов щелочей. Н е
большие количества кислорода можно такж е получать взаимодей
ствием раствора перманганата калия с подкисленным раствором 
пероксида водорода (см. стр. 337) или термическим разложением 
некоторых кислородсодержащих веществ, например перманганата 
калия:

2КМ11О4 — -f* МпОг

Кислород— бесцветный газ, не имеющий запаха. Он немного 
тяжелее воздуха: масса 1 л кислорода при нормальных условиях 
равна 1,43 г, а 1 л воздуха 1,293 г. Кислород растворяется в воде, 
хотя и в небольших количествах: 100 объемов воды при 0°С рас
творяют 4,9, а при 2 0 °С — 3,1 объема кислорода.

Кислород образует двухатомные молекулы, характеризующиеся 
высокой прочностью: стандартная энтальпия атомизации кисло
рода равна 498 кД ж/моль. При комнатной температуре его диссо
циация на атомы ничтожна; лишь при 1500 °С она становится за 
метной.

К ак уже упоминалось (см. стр. 136), магнитные свойства кис
лорода указывают на наличие в молекуле 0 2 двух неспаренных 
элёктронов. Эти электроны размещаются на разрыхляющих моле
кулярных л-орбиталях (рис. 52 на стр. 142). Парамагнитность кис
лорода проявляется, в частности, в том, что жидкий кислород при
тягивается магнитом.

Кислород образует соединения со всеми химическими элемен-* 
тами, кроме гелия, неона и аргона. С большинством элементов ой 
взаимодействует непосредственно (кроме галогенов, золота и пла* 
тины). Скорость взаимодействия кислорода как с простыми, так 
и со сложными веществами зависит o f  природы вещества и рт
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температуры. Некоторые вещества, например оксид азота (II) ,  ге
моглобин крови, уже при комнатной температуре соединяются с 
кислородом воздуха со значительной скоростью. Многие реакции 
окисления ускоряются катализаторами. Например, в присутствии 
дисперсной платины смесь водорода с кислородом воспламеняется 
при комнатной температуре. Характерной особенностью многих 
реакций соединения с кислородом является выделение теплоты и 
света. Такой процесс называется г о р  ен  не м.

Горение в чистом кислороде происходит гораздо энергичнее, 
чем в воздухе. Хотя при этом выделяется такое же количество 
теплоты, как и при горении в воздухе, но процесс протекает быст
рее и выделяющаяся теплота не тратится на нагревание азота 
воздуха; поэтому температура горення в кислороде значительно 
выше, чем в воздухе.

Кислород играет исключительно важную роль в природе. При 
участии кислорода совершается один из важнейших жизненных 
процессов — дыхание. Важное значение имеет и другой процесс, 
в котором участвует кислород, — тление и гниение погибших ж и
вотных и растений; при этом сложные органические вещества пре
вращаются в более простые (в конечном результате в СОг, воду и 
азот), а последние вновь вступают в общий круговорот веществ 
в природе.

Применение кислорода весьма многообразно. Его применяют 
для интенсификации химических процессов во многих производ
ствах (например, в производстве серной и азотной кислот, в до
менном процессе). Кислородом пользуются для получения высоких 
температур, для чего различные горючие газы (водород, ацетилен) 
сжигают в специальных горелках. Кислород используют в меди
цине при затрудненном дыхании.

Смеси жидкого кислорода с угольным порошком, древесной мукой или 
другими горючими веществами называются оксиликвитами. Они обладают 
очень сильными взрывчатыми свойствами и применяются при подрывных ра
ботах.

125. Озон. При пропускании электрических искр через кисло
род или воздух появляется характерный запах, причиной которого 
является образование нового вещества — озона. Озон можно полу
чить из совершенно чистого сухого кислорода; отсюда следует, что 
он состоит только из кислорода и представляет собой его аллотро
пическое видоизменение.

Молекулярная масса озона равна 48. Атомная же масса кис
лорода равна 16*; следовательно, молекула озона состоит из трех 
атомов кислорода.

Д л я  получения озона пользуются действием тихих электриче
ских разрядов иа кислород. Приборы, служащие для этой цели, 
называются о з о н а т о р а м и .

* Точнее, соответственно 47,9982 и 15,9994,
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О  по,о О

Рис. 110. Схема строения молекулы озона.
Рис. 111. Схема орбиталей центрального атома кислорода в молекуле озона.

При обычных условиях озон — газ. От кислорода его можно 
отделить сильным охлаждением; озон конденсируется в синюю 
жидкость, кипящую при — 111,9 °С.

Растворимость озона в воде значительно больше, чем кислоро
да: 100 объемов воды при 0°С растворяют 49 объемов озона.

Образование озона из кислорода можно выразить уравнением

из которого следует, что стандартная энтальпия образования озо
на положительна и равна 142,5 кД ж /м оль .  Кроме того, как  пока
зывают коэффициенты уравнения, в ходе этой реакции из трех 
молекул газа получаются две молекулы, т. е. энтропия системы 
уменьшается. В итоге, стандартное изменение энергии Гиббса в 
рассматриваемой реакции такж е положительно (163 к Д ж /м о л ь ) .  
Таким образом, реакция превращения кислорода в озон самопро
извольно протекать не может: для ее осуществления необходима 
затрата  энергии. Обратная же реакция — распад озона — проте
кает самопроизвольно, так как в ходе этого процесса энергия 
Гиббса системы уменьшается. Иначе говоря, озон — неустойчивое 
вещество.

Молекула озона построена в форме равнобедренного треуголь
ника. Ее структура схематически изображена на рис. 110. Бли
зость угла при вершине треугольника к 120° указывает на то, что 
центральный атом кислорода находится здесь в состоянии sp2-гиб
ридизации. В соответствии с этим, с позиций метода ВС образо
вание молекулы 0 3 можно описать следующим образом.

Гибридная 5,о2-орбиталь центрального атома, содержащая один 
электрон (рис. 111, слева), перекрывается с /Эх-орбиталью одного 
из крайних атомов кислорода, в результате чего образуется ст-связь. 
Не участвующая в гибридизации /ь-орбиталь центрального атома, 
ориентированная перпендикулярно к плоскости молекулы и такж е 
содерж ащ ая неспаренный электрон, перекрывается с аналогично 
расположенной рг-орбиталью того же крайнего атома кислорода,
что приводит к образованию я-связи. Наконец, выступая в каче
стве донора электронной пары, занимающей одну из гибридных 
sp2-орбиталей (рис. 111, справа),  центральный атом кислорода об
разует по донорно-акцепторному способу ст-связь с другим крайним

30? =  203 —285 кДж



Глава X III. Главная подгруппа шестой группы

атомом кислорода. Образовавшейся структуре соответствует ва
лентная схема А, на которой точками обозначены неподеленные 
пары электронов, а а- и л-связи помечены буквами.

А в

Согласно схеме А,  связи центрального атома кислорода с двумя 
крайними атомами неравноценны — одна из них двойная, а другая 
простая. Однако одинаковая длина этих связей (рис. 110) указы 
вает на их равноценность. Поэтому, наряду со схемой А, строение 
Молекулы озона с равным основанием можно описать схемой Б, 
С позиций метода наложения валентных схем (см. § 44) это озна
чает, что в действительности структура молекулы озона является 
промежуточной между схемами Л и £  и ее можно представить 
в форме:

Здесь пунктирные линии указывают на делокализацию л-элек- 
тронной пары, т. е. на принадлежность ее всем трем атомам кис
лорода. Следовательно, л-связь в молекуле озона — трехцентровая.

Рассмотрение строения молекулы озона с позиций метода МО 
такж е приводит к выводу об образовании здесь трехцентровои 
связывающей молекулярной л-орбитали.

Озон — один из сильнейших окислителей. Он окисляет все ме
таллы, кроме золота и платиновых металлов, а также большинство 
неметаллов. Он переводит низшие оксиды в высшие, а сульфиды 
металлов — в их сульфаты. В ходе большинства этих реакций 
молекула озона теряет один атом кислорода, переходя в моле
кулу 0 2.

Из раствора иодида калия озон выделяет иод:
2KI +  Н20 +  0 3 =  I 2 +  2КОН +  0 2

Если поместить в воздух, содержащий озон, бумажку, смочен
ную растворами KI и крахмала, то она тотчас же синеет. Этой 
реакцией пользуются для открытия озона.

Как сильный окислитель озон убивает бактерии и потому при
меняется для обеззараживания воды и для дезинфекции воздуха.

Озон ядовит. Предельно допустимым является его содержание 
в воздухе, равное 10- 5 %. При этой концентрации хорошо ощ у
щается его запах. В приземном слое атмосферы содержание озона 
обычно лежит в пределах 10~7—10~5 %; он образуется в атмосфе* 
ре при электрических разрядах.
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СЕРА, СЕЛЕН, ТЕЛЛУР

126. Сера в природе. Получение серы. Сера (Sulfur) встречает
ся в природе как в свободном состоянии (самородная сера), так 
и в различных соединениях. В Советском Союзе залежи самород
ной серы находятся в Туркмении в пустыне Кара-Кум, в Узбекской 
ССР, по берегам Волги. За  рубежом наиболее крупные месторо
ждения серы находятся в США, Италии и Японии.

Очень распространены соединения серы с различными металла
ми. Многие из них являются ценными рудами (например, свинцо
вый блеск PbS, цинковая обманка ZnS, медный блеск Cu2S ) и 
служат источником получения цветных металлов.

И з соединений серы в природе распространены также сульфа
ты, главным образом, кальция и магния. Наконец, соединения 
серы содержатся в организмах растений и животных.

Общее содержание серы в земной коре составляет приблизи
тельно 0,1 %.

Самородная сера содержит посторонние вещества, для отделения которых 
пользуются способностью серы легко плавиться. Однако сера, полученная вы
плавкой из руды (комовая сера), обычно содержит еще много примесей. Даль
нейшую ее очистку производят перегонкой в рафинировочных печах, где сера 
нагревается до кипения. Пары серы поступают в выложенную кирпичом ка
меру. Вначале, пока камера холодная, сера прямо переходит в твердое состоя
ние и осаждается иа стенках в виде светло-желтого порошка (серный цвет). 
Когда камера нагреется выше 120 °С, пары конденсируются в жидкость, кото
рую выпускают из камеры в формы, где она и застывает в виде палочек. По
лученная таким образом сера называется черенковой.

Важным источником получения серы служит железный колче
дан  F eS 2, называемый также пиритом, и полиметаллические руды, 
содержащие сернистые соединения меди, цинка и других цветных 
металлов. Некоторое количество серы (газовая сера) получают 
из газов, образующихся при коксовании и газификации угля.

127. Свойства и применение серы. При обычных давлениях сера 
образует хрупкие кристаллы желтого цвета, плавящиеся при 
112,8°С; плотность ее 2,07 г /см 3. Она нерастворима в воде, но до
вольно хорошо растворяется в сероуглероде, бензоле и некоторых 
других жидкостях. При испарении этих жидкостей сера выделяется 
из раствора в виде прозрачных желтых кристаллов ромбической 
системы, имеющих форму октаэдров, у которых обычно часть уг
лов или ребер как бы срезана (рис. 112). Эта модификация серы 
называется ромбической.

Иной формы кристаллы получаются, если медленно охлаждать 
расплавленную серу и, когда она частично затвердевает, слить 
еще не успевшую застыть жидкость. При этих условиях стенки 
сосуда оказываются покрытыми изнутри длинными темно-желтыми 
игольчатыми кристаллами моноклинной системы (рис. 113). 
Эта модификация серы называется моноклинной. Она имеет плот
ность 1,98 г /см 3, плавится при 119,3°С и устойчива только при 
температуре выше 9 6 °С. При более низкой температуре кристал-
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Рис. 112. Кристаллы ромбической серы (1 и II). 

Рис. ИЗ. Кристалл моноклинной серы (III ).

лы моноклинной серы светлеют, 
превращаясь в октаэдры ромбиче
ской серы.

Определение молекулярной мас
сы серы по понижению темпера
туры замерзания ее растворов в бен

золе приводит к заключению, что молекулы серы состоят из вось
ми атомов (Sg). Из таких ж е  молекул Sg, имеющих кольцевое 
строение, построены кристаллы ромбической и моноклинной серы. 
Таким образом, различие в свойствах кристаллических модифика
ций серы обусловлено не различным числом атомов в молекулах 
(как, например, в молекулах кислорода и озона), а неодинаковой 
структурой кристаллов.

Интересны изменения, которые претерпевает сера, если мед
ленно нагревать ее до кипения. При 112,8 °С она плавится, превра
щ аясь в желтую легкоподвижную жидкость. При дальнейшем 
нагревании жидкость темнеет, приобретая красновато-бурый цвет, 
и при температуре около 2 50°С становится настолько вязкой, что 
не выливается из опрокинутого сосуда. Выше 300°С ж идкая сера 
снова становится подвижной, но цвет ее остается таким же тем
ным. Наконец, при 444,6 °С сера закипает, образуя оранжево-жел
тые пары. При охлаждении те же явления повторяются в обратном 
порядке.

Описанные изменения имеют следующее объяснение. При тем
пературах, превышающих 150— 160 °С, кольцевые молекулы серы 
Ss начинают разрываться. Образующиеся цепочки атомов соеди
няются друг с другом — получаются длинные цепи, вследствие чевд 
вязкость расплава сильно увеличивается. Дальнейшее нагревание 
приводит к разрыву этих цепей, и вязкость серы вновь снижается.

Если расплавленную серу, нагретую до кипения, вылить тонкой струей 
В холодную воду, то она превращается в мягкую резиноподобную коричневую 
массу, растягивающуюся в нити. Эта модификация серы называется пластиче
ской серой. Пластическая сера уже через несколько часов становится хрупкой, 
приобретает желтый цвет и постепенно превращается в ромбическую.

В парах серы с увеличением температуры число атомов в моле
куле постепенно уменьшается: S8->- Se->- S4 -*■ S2->- S. При 800— 
1400°C пары серы состоят главным образом из молекул S2, при 
1700°С — из атомов.

Сера — типичный неметалл. Со многими металлами, например 
г медью, железом, цинком, сера соединяется непосредственно с 
ьыделением большого количества теплоты. Она соединяется также 
1:очти со всеми неметаллами, ио далеко не так легко и энергично, 
как с металлами,
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Сера широко используется в народном хозяйстве. В резиновой 
промышленности ее применяют для превращения каучука в рези
ну; своп ценные свойства каучук приобретает только после смеши
вания с серой и нагревания до определенной температуры. Такой 
процесс называется в у л к а н и з а ц и е й  каучука (стр. 488). К ау
чук с очень большим содержанием серы называют эбонитом; это 
хороший электрический изолятор.

В виде серного цвета серу используют для уничтожения неко
торых вредителей растений. Она применяется такж е для приго
товления спичек, ультрамарина (синяя краска),  сероуглерода н 
ряда других веществ. В странах, богатых серой, она служит сырь
ем для получения серной кислоты.

128. Сероводород. Сульфиды. При высокой температуре сера 
взаимодействует с водородом, образуя газ сероводород.

Практически сероводород обычно получают действием разбав
ленных кислот на сернистые металлы, например иа сульфид ж е
леза:

F e S  +  2НС1 =  F e C l 2  +  H 2S f

Сероводород— бесцветный газ с характерным запахом гнию
щего белка. Он немного тяжелее воздуха, сжижается при —60,3°С 
и затвердевает при — 85,6°С. На воздухе сероводород горит голу
боватым пламенем, образуя диоксид серы и воду:

2H2S +  3 0 2 =  2Н20  +  2 S 0 3

Если внести в пламя сероводорода какой-нибудь холодный пред
мет, например фарфоровую чашку, то температура пламени значи
тельно понижается и сероводород окисляется только до свободной 
серы, оседающей на чашке в виде желтого налета:

2H2S +  0 2  =  2Н гО +  2S

Сероводород легко воспламеняется; смесь его с воздухом взры
вает. Сероводород очень ядовит. Длительное вдыхание воздуха, 
содержащего этот газ даже в небольших количествах, вызывает 
тяж елые отравления.

При 20 °С один объем воды растворяет 2,5 объема сероводо
рода. Раствор сероводорода в воде называется сероводородной  
водой. При стоянии иа воздухе, особенно на свету, сероводородная 
вода скоро становится мутной от выделяющейся серы. Это проис
ходит в результате окисления сероводорода кислородом воздуха 
(см. предыдущую реакцию). Раствор сероводорода в воде обла
дает свойствами кислоты.

Сероводород — слабая двухосновная кислота. Она диссоции
рует ступенчато и в основном по первой ступени:
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Диссоциация по второй ступени

H S "  ^=4: H + +  S 2'  (УС2 = 1 0 ' 14)

протекает в ничтожно малой степени.
Сероводород — сильный восстановитель. При действии сильных 

окислителей он окисляется до диоксида серы или до серной кис
лоты; глубина окисления зависит от условий: температуры, pH 
раствора, концентрации окислителя. Например, реакция с хлором 
обычно протекает до образования серной кислоты:

H 2S +  4С12  +  4Н 20  =  H 2 S 0 4  +  8НС1

Сероводород встречается в природе в вулканических газах  и 
в водах минеральных источников. Кроме того, он образуется при 
разложении белков погибших животных и растений, а такж е при 
гниении пищевых отбросов.

Средние соли сероводорода называются с у л ь ф и д а м и .  Их 
можно получать различными способами, в том числе непосред
ственным соединением металлов с серой. Смешав, например, ж е
лезные опилки с порошком серы и нагрев смесь в одном месте, 
можно легко вызвать реакцию железа с серой, которая дальше 
идет сама и сопровождается выделением большого количества 
теплоты;

F e  +  S =  F e S  + 1 0 0 ,4  к Д ж

Многие сульфиды молено получить, действуя сероводородом на 
растворимые в воде соли соответствующих металлов. Например, 
при пропускании сероводорода через раствор какой-нибудь соли 
м еди (II )  появляется черный осадок сульфида меди (I I )

C u S 0 4  +  H 2S =  C u S |  +  H 2 S 0 4

или в ионно-молекулярной форме:

C u2+ +  H 2S =  C u S ;  +  2H+

Несмотря на то, что в ходе реакции получается кислота, CuS 
выпадает в осадок: сульфид меди не растворяется ни в воде, ни в 
разбавленных кислотах. Но при действии сероводорода на раствор 
какой-либо соли железа ( I I )  осадка не получается — сульфид ж е 
леза (I I )  FeS нерастворим в воде, но растворяется в кислотах. Это 
различие обусловлено тем, что произведение растворимости CuS 
много меньше произведения растворимости FeS (см. табл. 16 на 
стр. 242). О взаимодействии сульфидов металлов с кислотами бо
лее подробно говорится в § 91.

Некоторые сульфиды растворимы в воде, например, N a2S и 
K2S. Понятно, что они не могут быть получены из солей соответ
ствующих металлов действием сероводорода или других суль
фидов.
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Различиями в растворимости сульфидов пользуются в аналити
ческой химии для последовательного осаждения металлов из рас
творов их солей.

Сульфиды, как соли очень слабой кислоты, подвергаются гид
ролизу. Например, N a2S при растворении в воде почти целиком 
гидролизуется с образованием кислой соли — гидросульфида нат
рия:

N a 2 S + H 2 0  N a H S + N a O H
или

S 2'  +  H 20  H S '  +  O H '

Серебряные и медные предметы чернеют в воздухе и в воде, 
содержащих сероводород. Это происходит оттого, что они покры
ваются налетом соответствующего сульфида. При этом окислите
лем служит кислород, находящийся в воздухе или растворенный 
в воде:

4A g 2H2S О 2  =  2A g2S 2Н20

При взбалтывании раствора какого-нибудь сульфида, например 
сульфида натрия, с серой последняя растворяется в нем, и после 
выпаривания получается остаток, содержащий, кроме сульфида 
натрия, такж е соединения с большим содержанием серы — от 
N a2S2 до N a2S5. Такие соединения называются п о л и с у л ь ф и 
д а м и  или м н о г о с е р н и с т ы м и  м е т а л л а м и .

Среди сульфидов имеется много соединений переменного со
става. Например, сульфид ж е л е за ( I I )  может иметь состав от 
FeS 1,01 до FeSi.u.

Природные сульфиды составляют основу руд цветных и редких 
металлов и широко используются в металлургии. Некоторые из 
них служат также сырьем для получения серной кислоты. В этих 
же целях используется и природный полисульфид — железный 
колчедан (пирит) FeS2 (см. §§ 126 и 129). Сульфиды щелочных и 
щелочноземельных металлов находят применение в химической и 
в легкой промышленности. Так, N a2S, CaS и BaS применяются 
в кожевенном производстве для удаления волосяного покрова 
с кож. Сульфиды щелочноземельных металлов, цинка и кадмия 
служ ат основой люминофоров (см. стр. 604). Некоторые сульфиды 
обладаю т полупроводниковыми свойствами и применяются в элек
тронной технике.

129. Диоксид серы. Сернистая кислота. Д и о к с и д  ( д в у 
о к и с ь )  с е р ы  S 0 2 образуется при сжигании серы в воздухе или 
кислороде. Он получается такж е при прокаливании на воздухе 
(«обжигании») сульфидов металлов, например железного кол
чедана:

4F6S2 1Ю2 ^  2F62O3 4“ 8SO2

П о этой реакции диоксид серы получают обычно в промышлен
ности (о других промышленных способах получения З б 2 см, 
9 § 131),
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Диоксид серы — бесцветный газ («сернистый газ») с резким 
запахом горячей серы. Он довольно легко конденсируется в бес
цветную жидкость, кипящую при — 10,0°С. При испарении жидкого 
S 0 2 происходит сильное понижение температуры (до — 50 °С).

Диоксид серы хорошо растворяется в воде (около 40 объемов 
в 1 объеме воды при 20 °С); при этом частично происходит реак
ция с водой и образуется сернистая кислота:

so 2 +  Н20  4=^  H2S0 3

Таким образом, диоксид серы является ангидридом сернистой 
кислоты. При нагревании растворимость S 0 2 уменьшается и рав
новесие смещается влево; постепенно весь диоксид серы снова вы
деляется из раствора.

М олекула S 0 2 построена аналогично молекуле озона. Ядра 
составляющих ее атомов образуют равнобедренный треугольник:

Здесь атом серы, как и центральный атом кислорода в моЛе- 
куле озона, находится в состоянии «/^-гибридизации и угол OSO 
близок к 120°. Ориентированная перпендикулярно к плоскости 
молекулы Дг-орбиталь атома серы не участвует в гибридизации. 
З а  счет этой орбитали и аналогично ориентированных рг-орбита- 
лей атомов кислорода образуется трехцентровая я-связь; осуще
ствляю щ ая ее пара электронов принадлежит всем трем атомам 
молекулы.

Диоксид серы применяют для получения серной кислоты, а так 
же (в значительно меньших количествах) для беления соломы, 
шерсти, шелка и как дезинфицирующее средство (для уничтоже
ния плесневых грибков в подвалах, погребах, винных бочках, бро
дильных чанах).

Сернистая кислота H 2S 0 3 — очень непрочное соединение. Она 
известна только в водных растворах. При попытках выделить сер
нистую кислоту она распадается на S O 2 и воду. Например, при 
действии концентрированной серной кислоты на сульфит натрия 
вместо сернистой кислоты выделяется диоксид серы:

N aS03 +  HaS 0 4 =  Na2S 0 4 +  S 0 2f  +  H20

Раствор сернистой кислоты необходимо предохранять от до
ступа воздуха, иначе она, поглощая из воздуха кислород, медлен
но окисляется в серную кислоту:

2H2S 0 3 +  0 2 =  2H2S 0 4

Сернистая кислота — хороший восстановитель. Например, сво
бодные галогены восстанавливаются ею в галогеноводороды:

H2S 0 3 +  С12 +  НаО =  H2S 0 4 +  2НС1
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Однако при взаимодействии с сильными восстановителями сер
нистая кислота может играть роль окислителя. Так, реакция ее 
с сероводородом в основном протекает согласно уравнению:

H2S03 +  2H2S =  3S; +  зн2о
+ IV

s  +  4е~ =  S°
-U
S =  S° +  2e~

Будучи двухосновной (Ki ~  2• 10-2, K2 =  6 ,3 -10-8) , сернистая 
кислота образует два ряда солей. Средние ее соли называются 
с у л ь ф и т а м и ,  кислые — г и д р о с у л ь ф и т а м и * .

Как и кислота, сульфиты и гидросульфиты являются восстано
вителями. При их окислении получаются соли серной кислоты.

Сульфиты наиболее активных металлов при прокаливании р аз
лагаются с образованием сульфидов и сульфатов (реакция само
окисления-самовосстановления):

4N a 2 S 0 3 =  N a2S +  3 N a 2 SC>4

+iv +VI 
S =  S +  2e~

+ iv  - I I  
S +  6 e" =  S

Сульфиты калия и натрия применяются для отбеливания неко
торых материалов, в текстильной промышленности при крашении 
тканей, в фотографии. Раствор Са (Н Б О з ^  (эта соль существует 
только в растворе) применяется для переработки древесины в так 
называемую сульфитную целлюлозу, из которой потом получают 
бумагу.

130. Триоксид серы. Серная кислота. Диоксид серы может при
соединять кислород, переходя при этом в триоксид (трехокись) 
серы. При обычных условиях эта реакция протекает чрезвычайно 
медленно. Гораздо быстрее и легче она проходит при повышенной 
температуре в присутствии катализаторов.

Триоксид серы представляет собой бесцветную легкоподвиж
ную жидкость плотностью 1,92 г /с м 3, кипящую при 44,7 °С и кри- 
сталлизующуюся при 16,8°С. При хранении, особенно в присут- 
ствии следов влаги, это вещество видоизменяется, превращаясь 
в длинные шелковистые кристаллы.

Свободные молекулы S 0 3 (в газообразном состоянии) построе
ны в форме правильного треугольника, в центре которого нахо- 
дится атом серы, а в вершинах — атомы кислорода. Как и в мо
лекуле SO2, атом серы находится здесь в состоянии хр2-гибриди« 
зации; в соответствии с этим ядра всех четырех атомов,

* Гидросульфитом натрия иногда неправильно назы ваю т дитионит иатрия 
N a iS 2 C>4 -"? натриевую  соль дитнонистой кислоты H 2 Sa0 4l
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входящих в состав молекулы S 0 3, расположены в одной плоскости, 
а валентные углы OSO равны 120°:

О
II
S

о ^

Атом серы в молекуле SO 3 связан с атомами кислорода тремя 
двухцентровыми о-связями и одной четырехцентровой л-связью 
(ср. со структурой молекулы S 0 2— § 129). Кроме того, за счет 
неподеленных 2/?-электронных пар атомов кислорода и свободных 
Зс!-орбиталей атома серы здесь возможно образование дополни
тельных ковалентных связей, подобно тому, как это имеет место 
в молекуле СЬ (стр. 341).

Триоксид серы — ангидрид серкой кислоты; последняя обра
зуется при взаимодействии S 0 3 с водой:

S 0 3 +  Н 20  =  H 2 S 0 4  + 8 8  к Д ж

Структура молекул серной кислоты соответствует формуле:
н - о ч  о

S
Н—о /  ч о

Безводная H 2S 0 4— бесцветная маслянистая жидкость, к р и 
сталлизующаяся при 10,3 °С.

П ри нагревании безводная серная кислота (так  называемый «моногидрат») 
отщ епляет SO 3 , который улетучивается. Отщ епление идет до тех пор, пока не 
получится азеотропный раствор. Он содерж ит 98,3 % (масс.) H 2 S 0 4  и 
1,7 % (масс.) воды. Этот раствор кипит и перегоняется без изменения состава 
при 338,8 °С. Азеотропный раствор в конечном счете получается и при пере
гонке разбавленной серной кислоты. В этом случае отгоняется преимущ ественно 
вода до тех пор, пока концентрация кислоты ие достигает 98,3 % (м асс.).

При растворении серной кислоты в воде образуются гидраты и 
выделяется очень большое количество теплоты. Поэтому смеши
вать концентрированную серную кислоту с водой следует с осто
рожностью. Во избежание разбрызгивания разогретого поверх
ностного слоя раствора, надо вливать серную кислоту (как более 
тяжелую) в воду небольшими порциями или тонкой струйкой; ни 
в коем случае не следует вливать воду в кислоту.

Серная кислота жадно поглощает пары воды и поэтому часто 
применяется для осушения газов. Способностью поглощать воду 
объясняется -и обугливание многих органических веществ, осо
бенно относящихся к классу углеводов (клетчатка, сахар и др.)', 
при действии на них концентрированной серной кислоты. В состав 
углеводов водород и кислород -входят в таком же отношении, 
в каком они находятся в воде. Серная кислота отнимает от угле
водов водород и кислород, которые о б р азу ет  воду, а углерод 
выделяется в виде угля4
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Концентрированная серная кислота, особенно горячая, — энер
гичный окислитель. Она окисляет HI и НВг (но не НС1) до сво
бодных галогенов, уголь — до С 0 2, серу — до SO2. Указанные ре
акции выражаются уравнениями:

8 HI +  H 2 S 0 4  =  41, +  H 2S f  +  4Н20  

2 H B r +  H 2 S 0 4  =  B r 2  +  S 0 2f  +  2Н гО 

С +  2H 2 S 0 4  =  C 0 2f  +  2 S 0 2t  +  2Н 20  
S +  2H 2 S 0 4  =  3 S 0 2t  +  2H 20

Взаимодействие серной кислоты с металлами ’протекает раз
лично в зависимости от ее концентрации. Разбавленная серная 
кислота окисляет своим ионом водорода. Поэтому она взаимодей
ствует только с теми металлами, которые стоят в ряду напряж е
ний до водорода, например:

Z n  +  H 2 S 0 4  =  Z n S 0 4  +  H 2f

Однако свинец не растворяется в разбавленной кислоте, по
скольку образующаяся соль P b S 0 4 нерастворима.

Концентрированная серная кислота является окислителем !за 
счет серы(V I).  Она окисляет металлы, стоящие в ряду напряжений 
до серебра включительно. Продукты ее восстановления могут быть 
различными в зависимости от активности металла и от условий 
(концентрация кислоты, температура). При взаимодействии с м а
лоактивными металлами, например с медью, кислота восстанав
ливается до S 0 2:

Си +  2H 2 S 0 4  =  C 1 1 S O 4  +  S 0 2  f  +  2H2G

При взаимодействии с более активными металлами продуктами 
восстановления могут быть как S 0 2, так и свободная сера и серо
водород. Например, при взаимодействии с цинком могут протекать 
реакции:

Z n +  2H 2 S 0 4  =  Z n S 0 4  +  S 0 2f  +  2H20  

3Z n +  4H 2 S 0 4  =  3 Z n S 0 4  +  S |  +  4H 20  

4Z n +  5H 2 S 0 4  =  4 Z n S 0 4  +  H 2S f  +  4H20

О действии серной кислоты на железо см. § 242.
Серная кислота — сильная двухосновная кислота. По первой 

ступени в растворах невысокой концентраций она диссоциирует 
практически нацело:

h 2 s o 4  h + +  h s o ;

Диссоциация по второй ступени
H S 0 4'  2* = i:H + +  S O ^

протекает в меньшей степени. Константа диссоциации серной кис* 
лоты по второй ступени, выраженная через активности ионов, 
К 2 =  10-2.
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Как кислота двухосновная, серная кислота образует два ряда 
солей: средние и кислые. Средние соли серной кислоты называю т
ся с у л ь ф а т а м и ,  а кислые — г и д р о с у л ь ф а т а м и .

Большинство солей серной кислоты довольно хорошо раство
ряется в воде. К практически нерастворимым относятся сульфаты 
бария B a S 0 4, стронция S r S 0 4 и свинца P b S 0 4. Мало растворим 
сульфат кальция C a S 0 4. Произведение растворимости B a S 0 4 рав
но 1 , Ы 0 - 10, S r S 0 4 3 ,2 -10~7, P b S 0 4 1,6-10-8, C a S 0 4 1,3- 10~4.

Сульфат бария нерастворим не только в воде, но и в р азб ав 
ленных кислотах. Поэтому образование белого нерастворимого 
в кислотах осадка при действии на какой-нибудь раствор солью 
бария служит указанием на присутствие в этом растворе ионов 
S 0 4 ;

B a 2+ +  SO=- =  BaSC>4

Таким образом, растворимые соли бария служат реактивом на 
сульфат-ион.

К важнейшим солям серной кислоты относятся следующие.
Сульфат натрия N a2S 0 4. Кристаллизуется из водных растворов 

с десятью молекулами воды (Na2S 0 4- 10Н20 )  и в таком виде на
зывается глауберовой солью  г*о имени немецкого врача и химика 
И. Р. Глаубера, который первым получил ее действием серной кис
л о т ы ‘на хлорид натрия. Безводная соль применяется при изготов
лении стекла.

Сульфат калия  K2S 0 4. Бесцветные кристаллы, хорошо раство* 
римы в воде. Образует ряд двойных солей, в частности квасцы 
(см. ниже).

Сульфат магния  M g S 0 4. Содержится в морской воде. Из рас
творов кристаллизуется в виде гидрата M g S 0 4-7H20 .

Сульфат кальция  C a S 0 4. Встречается в природе в больших ко
личествах в виде минерала гипса  C a S 0 4-2H20 .  При нагревании 
до 150— 170°С гипс теряет 3/4 содержащейся в нем кристаллиза
ционной воды и переходит в так называемый жженый гипс, или 
алебастр (2 C a S 0 4-H20 ) .  Будучи замешан с водой в жидкое тесто, 
жженый гипс довольно быстро затвердевает, снова превращаясь 
в C a S 0 4-2H20 .  Благодаря этому свойству гипс применяется для 
изготовления отливочных форм и слепков с различных предметов, 
а также в качестве вяжущего материала для штукатурки стен и 
потолков. В хирургии при переломах используют гипсовые по
вязки.

Безводный сульфат кальция называется ангидритом.
К у п о  р о с ы .  Так называются сульфаты меди, железа, циика 

и некоторых других металлов, содержащие кристаллизационную 
воду.

Медный купорос C u S 0 4-5H 20  образует синие кристаллы. П ри
меняется для  электролитического покрытия металлов медью, для 
приготовления некоторых минеральных красок, а также в каче
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стве исходного вещества при получении других соединений меди. 
В сельском хозяйстве разбавленным раствором медного купороса 
пользуются для опрыскивания растений и протравливания зерна 
перед посевом, чтобы уничтожить споры вредных грибков,
i Ж елезны й купорос  F e S 0 4'7 H 20 — см. стр. 668.

К в а с ц ы .  Если к раствору сульфата алюминия A12(S0 4)3 при
бавить раствор сульфата калия K2SO 4 и оставить жидкость кри
сталлизоваться, то из нее выделяются красивые бесцветные кри
сталлы состава K2S 0 4-A12( S 0 4) 3-24H20  или КА1 ( S 0 4) 2- 12Н20 .  
Это алюмокалиевые квасцы  — двойная соль серной кислоты и ме
таллов калия и алюминия *.

Двойные соли существуют только в твердом виде. Раствор 
алюмокалиевых квасцов в воде содержит ионы К +. А13+ и S 0 4- .

Вместо алюминия в состав квасцов могут входить другие трех
валентные металлы — железо, хром, а вместо калия — натрий или 
аммоний. Например, хромокалиевые квасцы имеют состав 
K2S 0 4 • C r2 (SO 4) з • 24Н20 .

Д вусерн ая кислота. Олеум. Р аствор  триоксида серы в серной кислоте на
зы вается олеумом.  Он широко применяется в промышленности, например, для  
очистки нефтепродуктов, д л я  производства некоторы х красителей, взры вчаты х 
веществ.

В олеуме часть молекул S 0 3 соединяется с серной кислотой. При этом 
получается д вусер на я , или пиросерная, кислота H 2 S 2 0 7:

SO3 4- H2SO4 ч H2S2O7

При охлаж дении  олеума двусерная кислота вы деляется в виде бесцветных 
кристаллов.

С оли пиросернон кислоты '— д и с у л ь ф а т ы  или п и р о с у л ь ф а т ы  по
лучаю тся нагреванием  гндросульфатов. Н апример:

2 K H S 0 4  =  K 2 S 2 O 7  +  Н 20

При нагревании выше температуры плавления днсульф аты  разлагаю тся 
с выделением S 0 3, переходя в сульфаты:

KgS20 7  — SO 3 -f- K a S 0 4

131. Получение и применение серной кислоты. В промышлен
ности серная кислота получается окислением диоксида серы S 0 2 
до триоксида с последующим взаимодействием S 0 3 с водой.

Необходимый для производства кислоты диоксид серы полу
чают в технике различными способами. Наиболее распространен
ным из них является обжиг железного колчедана при доступе воз
духа (см. § 129).

В СССР вместо пирита обжигу преимущественно подвергают 
флотационный колчедан  — продукт флотации (см. § 192) мед
ных руд с низким содержанием меди — и углистый колчедан,  по
лучаемый при обогащении каменных углей с высоким содержа
нием серы.

* О применении алю мокалиевы х квасцов см. стр. 618,
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Образующийся при обжиге колчедана оксид ж е л е за ( I I I )  («кол
чеданный огарок») удаляется из печей и может быть, использован 
для получения железа, а смесь диоксида серы с кислородом и 
азотом воздуха пропускается через очистительные аппараты, в ко
торых она освобождается от пыли и других примесей.

Диоксид серы получают такж е сжиганием серы. В этом случае 
образуется газ, свободный от вредных примесей; поэтому отпадает 
необходимость в очистительных аппаратах, что значительно упро
щ ает производство серной кислоты.

Важным источником получения диоксида серы служат отходя
щие газы заводов цветной металлургии. Значение этого источника 
видно хотя бы из того, что при выплавке 1 т меди образуется 7,5 т 
S 0 2, из которого можно получить более 10 т серной кислоты.

Большое количество SO 2 извлекают из топочных газов, осо
бенно получаемых при сжигании каменного угля, содержащего 
много серы.

Сырьем для получения SO2 служит также гипс C a S 0 4 -2H 20  
и ангидрит CaSO.*. Эти минералы при 1350— 1400 °С разлагаю тся 
с образованием S 0 2:

2 C 3 S O 4  =  2С аО  -f* 2 S O 2  -f* Og

Если прокаливать гипс, смешанный в необходимой пропорции 
с оксидом ж елеза(I I I )  Ре20 з, оксидом алюминия А)20 з  и кремне
земом S102, то одновременно с диоксидом серы получается цемент.

При получении серной кислоты S 0 2 окисляют двумя методами: 
контактным и нитрозным.

К о н т а к т н ы й  м е т о д  основан на присоединении кислорода 
к диоксиду серы при соприкосновении (контакте) этих газов с к а 
тализатором. Обязательным условием успешного протекания про
цесса является полное удаление примесей из реакционных газов, 
так  как даж е ничтожные следы некоторых веществ (соединений 
мышьяка, фосфора и др.) «отравляют» катализатор, вызывая 
быструю потерю им своей активности.

В качестве катализатора для окисления S 0 2 применяют в ан а
диевый ангидрид V2O5.

П ри получении серной кислоты  контактны м методом смесь диоксида серы 
и во здуха  после освобож дения от примесей проходит через подогреватель, обо
греваем ы й выходящ ими из контактного аппарата  газам и, и поступает в кон
тактны й аппарат. Н а  катали зато р е  происходит окисление SOs в SO3 , сопро
вож даю щ ееся выделением значительного количества теплоты:

2 S 0 2  +  0 2  :?= *  2 S 0 3  + 1 9 7  к Д ж

Увеличение содерж ания кислорода в смеси повы ш ает вы ход SO3 , см ещ ая 
равновесие вправо. П ри 450 °С и избы тке кислорода степень превращ ения SO 2  

в S 0 3 достигает 95—97 %.
О бразовавш ийся в контактном  аппарате  триоксид серы пропускаю т в 96— 

98 % -ную серную кислоту, которая, насы щ аясь S 0 3, превращ ается в олеум.

В России производство серной кислоты по контактному методу 
впервые было осуществлено на Тентелевском заводе (ныне завод
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«Красный химик») в Петербурге. Разработанная химиками этого 
завода «тентелевская система» была одной из самых совершенных 
систем своего времени и получила мировую известность. По этой 
системе были построены контактные установки в ряде стран, в том 
числе в Японии и США.

Н  и т  р о з п ы и м е т о д .  К о н т а к т н ы й  м е то д  ' п о л уч е н и я  серной к и с л о ты  
с т а л  п р и м е н я т ь ся  ср а в н и те л ь н о  нед авно . Д о  это го  се р н ую  к и с л о т у  п о л у ч а л и  
и ск л ю ч и т е л ь н о  н и тр о зн ы м  м етодом , с у щ н о с т ь  к о т о р о го  з а к л ю ч а е т с я  в о к и сл е 
нии д и о кси д а  се р ы  д и о кси д о м  а зо та  N 0 2 в п р и с у т с т в и и  воды .

Г а з о о б р а з н ы й  д и о кси д  а зо т а  р е а ги р у е т  с д и о кси д о м  се р ы  со гл а сн о  у р а в 
нению :

SO2 +  NO2 +  Н20  =  H2SO4 N0

О т д а в а я  д и о к с и д у  серы  ч а сть  к и сл о р о д а , N 0 2 п р е в р а щ а е т с я  в д р уго й  газ —  
оксид  а з о т а ( П )  N 0 .  П о сл е д н и й  в за и м о д е й с тв у е т  с ки сло ро д о м  в о зд у х а , в ре
з у л ь т а т е  чего в н о в ь  о б р а зу е тс я  д и о кси д  а зо т а

2N0 +  0 2 =  2N02

к о то р ы й  идет на о ки сл ени е н о в ы х п о р ц и й  S 0 2.
Т а к и м  о б р а зо м , при  пр о и зво д ств е  серн ой  к и с л о ты  N 0  с л у ж и т  по с у щ е с т в у  

к а т а л и з а т о р о м , у с к о р я ю щ и м  процесс о к и сл е н и я  д и о кси д а  серы.

Промышленность выпускает несколько сортов серной кислоты. 
Они различаются между собою концентрацией, а также содержа
нием примесей. Большая часть производимой кислоты имеет плот
ность 1,825— 1,84 г /см 3, что соответствует массовой доле H 2S 0 4 от 
91 до 94 %.

Серная кислота — один из важнейших продуктов о с н о в н о й  
х и м и ч е с к о й  п р о м ы ш л е н н о с т и ;  к последней относится 
производство кислот, щелочей, солей, минеральных удобрений и 
хлора. Основным потребителем серной кислоты является производ
ство минеральных удобрений. Она служит также для получения 
многих других кислот, применяется в большом количестве в орга
ническом синтезе, при производстве взрывчатых веществ, для 
очистки керосина, нефтяных масел и продуктов коксохимической 
промышленности (бензола, толуола),  при изготовлении красок, 
травлении черных металлов (снятие окалины).

Д о  Октябрьской революции производство серной кислоты в Рос
сии было ничтожным по сравнению с производством ее в других 
странах. Продукция всех заводов составляла в 1913 г. всего около 
145 тыс. т.

После революции положение резко изменилось. Старые заводы 
были расширены и заново переоборудованы. Была создана отече
ственная сырьевая база для сернокислотной промышленности и 
построен ряд новых заводов. Это позволило значительно увеличить 
производство серной кислоты:

Годы млн. т
1940 1,6
1964 7,6
1983 26,0
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132. Пероксодвусерная кислота. П р и  э л е ктр о л и зе  50 % р а с т в о р а  серн ой  

к и с л о т ы  на като д е  р а з р я ж а ю т с я  и о н ы  вод ор од а, а на аноде H S 0 4. П о с л е д 

ние, те р я я  свои  за р я д ы , со е д и н я ю тс я  п о п а р н о  и о б р а зу ю т  пероксодвусерную, 
или надсерную, кислоту H 2S 2OS:

2 H S 0 4' = H 2S 20 8 +  2 e '

П е р о к со д в у с е р н а я  к и с л о та  я в л я е т с я  п р о и зво д н ы м  п е р о кси д а  во д о р о д а  и 
п р о м е ж у т о ч н ы м  п р о д у кто м  при п о л уче н и и  послед ней э л е к т р о х и м и ч е ск и м  п уте м  
(см . §  1 1 7 ) .  С тр о е н и е  ее м о ж н о  в ы р а з и т ь  ф о р м ул о й :

О  О
II IIН—О— S —О—О— S —о—н
II II
о о

К а к  и в пероксид е в од ор од а, д в а  а то м а  ки сл о р о д а  с в я з а н ы  зд есь к о в а 
л е н тн о й  св язью , о б р а зу я  « ц е п о ч к у » , х а р а к т е р н у ю  д л я перо кси д ов. Т а к и е  к и с 
л о т ы  п о л уч и л и  общ ее н а зв а н и е  п е р о к с о к и с л о т  ( н а д к и с л о т )  и, к р о м е  
се ры , и зве стн ы  для ряд а д р у г и х  эл е м ен то в . И зуч е н и е м  п е р о к с о к и сл о т  м но го  
з а н и м а л с я  Л .  В . П и с а р ж е в с к и н  *, к о т о р о м у  х и м и я  о б я за н а  к л а с с и ч е с к и м и  и с
сл е д о в а н и я м и  в этой о бл асти .

В с е  п е р о ксо к и сл о ты  о б л а д а ю т, по д о бн о  п е р о кси д ам , си л ь н ы м и  о к и с л и т е л ь 
н ы м и  св о й ств а м и .

С о л и  пе р о ксо д вусе р н о й  к и с л о т ы  —  п е р о к с о д  и с у л ь ф а т ы  —  п р и м е н я 
ю т с я  д л я  н е к о то р ы х т е х н и ч е ск и х  целей, к а к  ср ед ство  д л я о тб е л к и  и в к а ч е ст в е  
о ки сл и те л е й  в л а б о р а т о р н о й  п р а к т и к е .

133. Тиосерная кислота. Если прокипятить водный раствор 
сульфита натрия N a2S 0 3 с серой и, отфильтровав излишек серы, 
оставить охлаждаться, то из раствора выделяются бесцветные про
зрачные кристаллы нового вещества, состав которого выражается 
формулой Na2S20 3-5H20 .  Это вещество — натриевая соль тиосер- 
ной кислоты H 2S20 3 **. Структурная формула тиосерной кислоты 
имеет следующий вид: ,

H- ° \ S^ S 
н—о /  V»

Тиосерная кислота неустойчива. Уже при комнатной темпера
туре она распадается. Значительно устойчивее ее соли — т и о -  
с у л ь ф а  ты . Из них наиболее употребителен тиосульфат натрия

* Л е в  В л а д и м и р о в и ч  П и с а р ж е в с к и й  (1 8 7 4 — 1 9 3 8 ) — у че н ы й  и 
пе д а го г, см ело и сп о л ь зо в а в ш и й  д о с т и ж е н и я  ф и зи ки  д л я и зуче н и я  и о б ъ я сн е н и я  
х и м и ч е с к и х  процессов. В а ж н е й ш и е  его р а б о т ы  по св я щ е н ы  и ссл е д о ва н и ю  пе р
о кси д о в  и пе р о ксо к и сл о т, р а зр а б о т к е  тео ри и  р а ств о р о в , п р и л о ж е н и ю  э л е к т р о н 
ной тео ри и  к  хи м и и  и р а зр а б о тк е  тео ри и  г а л ь в а н и ч е ск и х  элем ен то в.

** В е щ е ств а , ко то р ы е  м о ж н о  р а с с м а т р и в а т ь  к а к  п о л у ч а ю щ и е с я  из к и с л о 
р о д с о д е р ж а щ и х  ки сл о т п утем  за м е щ е н и я  в ни х всего ч а ст и  к и с л о р о д а  серой, 
н а з ы в а ю т с я  т и о к и с л о т а м и ,  а с о о тв е тс тв у ю щ и е  им соли —  т и о с о л я м и ,  
В  ч а ст н о ст и , т и о се р н ую  к и с л о т у  м о ж н о  п р е д с та в и т ь  к а к  се р н ую  к и с л о т у , в м о 
л е к у л е  к ото рой  вм есто  одного из а то м о в  ки сл о р о д а  н а хо д и тся  а то м  се р ы . П о 
э т о м у  д л я H 2S 2O 3 пр и н ято  н а зв а н и е  « ти о се р н а я  к и сл о та » .
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N a2S20 3-5H20 ,  известный также под неправильным названием 
«гипосульфит».

При добавлении к раствору тиосульфата натрия какой-нибудь 
кислоты, например соляной, появляется запах диоксида серы и 
через некоторое время жидкость становится мутной от выделив
шейся серы.

По-видимому, вначале образуется тиосерная кислота 
N32S2O3 -}- 2НС1 =  H2S2O3 2NaCl 

которая далее разлагается согласно уравнению:
H2S 2O3 — Н2О +  s o 2* S |

Изучение свойств тиосульфата натрия приводит к выводу, что 
атомы серы, входящие в его состав, имеют различную окислен- 
ность: у одного из них степень окисленности + 4 ,  у другого 0.

Тиосульфат натрия — восстановитель. Хлор, бром и другие 
сильные окислители окисляют его до серной кислоты или до ее 
соли. Например:

N a 2 S 2 0 3  +  4С12  +  5Н20  =  2H 2 S 0 4 +  2NfaCl +  6НС1

Иначе протекает окисление тиосульфата натрия менее силь
ными окислителями. Под действием, например, иода тиосульфат 
натрия окисляется до соли тетратионовой кислоты H 2S 406:

I 2  -j- 2N a 2 S 2 0 3  =  2N aI -f- N 3 2 8 4 0 ^

Эта реакция служит основой одного из методов количествен
ного химического анализа (иодометрин), с помощью которого опре
деляют содержание некоторых окислителей и восстановителей.

Т етратноповая кислота H 2 S 4 0 6  принадлеж ит к группе п о л и т н о  н о в ы х  
кислот. Это двухосновны е кислоты общ ей формулы  H 2 S.v0 8, где х м ож ет при
нимать значения от 2 до 6 , а возм ож но и больше. П олнтионовые кислоты 
неустойчивы и известны лишь в водных растворах. Соли полнтионовых кис
л о т — п о  л и т  и о н а  т ы  — более устойчивы; некоторые из них получены в виде 
кристаллов.

Тиосульфат натрия применяется в фотографии как закрепитель 
(см. стр. 561), в текстильной промышленности для удаления остат
ков хлора после отбелки тканей, в медицине, в ветеринарии.

134. Соединения серы с галогенами. При пропускании хлора через расплав
ленную серу образуется хлорид сер ы ( 1 ) (или хлористая сера),  представляю щ ий 
собой ж идкость, кипящую при 137 °С. М олекулярная масса этого вещ ества, 
как  показы вает плотность его пара, отвечает ф орм уле S 2 CI2 -

Х лорид серы (1) растворяет в себе серу в количестве до 6 6  % (м асс.). В ода 
р азл агает  S 2 CI2 с образованием  диоксида серы, хлороводорода и сероводорода:

S 2 C12  +  2Н30  =  S 0 2  +  H 2S +  2НС1

Х лорид серы (1) применяется для вулканизации  каучука.
И звестны  ещ е два соединения серы с хлором  (SC12 и SC14), не имеющие 

практического значения. С фтором сера образует газообразны й ф торидсеры (У 1) 
S F e, с бромом — бромид серы(1) S 2 B r2.
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135. Селен (Selenium ). Теллур (Tellurium). Селен мало распро
странен в природе. В земной коре содержание селена составляет 
0,00006% (масс.). Его соединения встречаются в виде примесей 
к природным соединениям серы с металлами (PbS, FeS 2 и др .) .  
Поэтому селен получают из отходов, образующихся при производ
стве серной кислоты, при электролитическом рафинировании меди 
и при некоторых других процессах.

Теллур принадлежит к числу редких элементов: содержание его 
в земной коре составляет всего 0,000001 % (масс.).

В свободном состоянии селен, подобно сере, образует несколько 
аллотропических видоизменений, из которых наиболее известны 
аморфный селен, представляющий собой красно-бурый порошок, 
и серый селен, образующий хрупкие кристаллы с металлическим 
блеском.

Теллур тоже известен в виде аморфной модификации и в виде 
кристаллов светло-серого цвета, обладающих металлическим бле
ском.

Селен — типичный полупроводник (см. § 190). Важным свой
ством его как полупроводника является резкое увеличение элек
трической проводимости при освещении. На границе селена с 
металлическим проводником образуется з а п о р н ы й  с л о й  — уча
сток цепи, способный пропускать электрический ток только в од
ном направлении. В связи с этими свойствами селен применяется 
в полупроводниковой технике для изготовления выпрямителей и 
фотоэлементов с запорным слоем. Теллур — тоже полупроводник, 
но его применение более ограничено. Селениды и теллуриды неко
торых металлов также обладают полупроводниковыми свойствами 
и применяются в электронике. В небольших количествах теллур 
служит легирующей добавкой к свинцу, улучшая его механические 
свойства.

Селеноводород  H 2Se и теллуроводород  Н2Те представляют со
бой бесцветные газы с отвратительным запахом. Водные растворы 
их являются кислотами, константы диссоциации которых несколько 
больше, чем константа диссоциации сероводорода.

В химическом отношении селеноводород и теллуроводород чрез
вычайно похожи на сероводород. Как и сероводород, они в силь
ной степени обладают восстановительными свойствами. При нагре
вании оба они разлагаются. При этом Н 2Те менее стоек, чем H 2Se: 
подобно тому, как это происходит в ряду галогеноводородов, проч
ность молекул уменьшается при переходе H 2Q->-H2S->-H2Se-HH2Te. 
Соли селеноводорода и теллуроводорода — с е л е н и д ы  и т е л 
л у р и д ы — сходны с сульфидами в отношении растворимости 
в воде и кислотах. Действуя на селениды и теллуриды сильными 
кислотами, можно получить селеноводород и теллуроводород.

При сжигании селена и теллура на воздухе или в кислороде 
получаются диоксиды S e 0 2 и Т е 0 2, находящиеся при обычных 
условиях в твердом состоянии и являющиеся ангидридами селени
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стой H 2S e03 и теллуристой Н2Т е 0 3 кислот. В отличие от диоксида 
серы, S e 0 2 и Т е 0 2 проявляют преимущественно окислительные 
свойства, легко восстанавливаясь до свободных селена и теллура, 
например:

S e 0 2 +  2 S 0 2 +  2 Н 20  =  2 H 2S 0 4 +  S e |

Действием сильных окислителей диоксиды селена и теллура 
могут быть переведены соответственно в селеновую H 2S e 0 4 и тел
луровую Н 2Т е 0 4 кислоты.

Селеновая кислота H 2S e 0 4 принадлежит к сильным кислотам. 
Подобно серной кислоте, она малолетуча, энергично соединяется 
с водой, обугливает органические вещества и обладает сильными 
окислительными свойствами. Соли ее — с е л е н а  т ы  — очень по
хожи на сульфаты. Бариевая и свинцовая соли этой кислоты, как 
и соответствующие соли серной кислоты, нерастворимы.

Теллуровая  кислота Н 2Т е 0 4, в отличие от селеновой и серной, 
очень слабая кислота. Из раствора она выделяется в виде кри
сталлов ортотеллуровой кислоты состава Н 6Т е 0 6. Это шестиоснов
ная кислота; она образует ряд  солей, например ортотеллурат 
серебра Ag6TeQ6. При нагревании ортотеллуровая кислота отщеп
ляет две молекулы воды и переходит в двухосновную кислоту 
Н 2Т е 0 4.

Все соединения селена и теллура ядовиты.

Г л а в а  ГЛАВНАЯ ПОДГРУППА
XIV ПЯТОЙ ГРУППЫ

К главной подгруппе V группы периодической системы принад
леж ат азот, фосфор, мышьяк, сурьма  и висмут.

Эти элементы, имея пять электронов в наружном слое атома, 
характеризуются в целом как неметаллы. Однако способность 
к присоединению электронов выражена у них значительно слабее, 
чем у соответствующих элементов VI и VII групп. Благодаря 
наличию пяти наружных электронов, высшая положительная окис
ленность элементов этой подгруппы равна + 5 ,  а отрицательная 
—3. Вследствие относительно меньшей электроотрицательности 
связь рассматриваемых элементов с водородом менее полярна, чем 
связь с водородом элементов VI и V II групп. Поэтому водородные 
соединения этих элементов не отщепляют в водном растворе ионы 
водорода и, таким образом, не обладают кислотными свойствами.

Физические и химические свойства элементов подгруппы азота 
изменяются с увеличением порядкового номера в той же последо
вательности, которая наблюдалась в ранее рассмотренных груп
пах, Но так как неметаллические свойства выражены у азота.
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слабее, чем у кислорода и тем более фтора, то ослабление этих 
свойств при переходе к следующим элементам влечет за собой по
явление и нарастание металлических свойств. Последние заметны 
уже у мышьяка, сурьма приблизительно в равной степени обладает 
теми и другими свойствами, а у висмута металлические свойства 
преобладают над неметаллическими.

Важнейшие свойства элементов рассматриваемой подгруппы 
приведены в табл. 27.
Т а б л и ц а  27.  Некоторые свойства а зо та  и его аналогов

А зот Ф о с ф о р М ы ш ь я к С у р ь м а В исм у т

Строение внешнего электрон 2 s22 p 3 3s23 p 3 4 s 2 4 p 3 5 s 3 5/r’ 6 s 2 6 p 3

ного слоя атома 
Э нергия ионизации атома, эВ 
О тносительная электроотри

14,53
3,07

10,49
2 , 2

9,82
2 , 1

8,64
1 , 8

7,3
1,7

цательность 
Р ади ус  атома, нм 
Т ем пература плавления, °С 
Т ем пература кипения, °С 
П лотность, г/см 3

Ф  0,071 
- 2 1 0 , 0  

-1 9 5 ,8  
0 ,813*

0,13 
44,1 * 

257 
1,83*

0,148
**
** 

5,72 4*

0,161
630,5

1634
6 , 6 8

0,182
271,3

1550
9,80

* Б е л ы й  ф о с ф о р .
** С у б л и м и р у е т с я  при 615 °С. 
8* Ж и д к и й  при — 196 °С.
** С е р ы й  м ы ш ь я к .

АЗОТ (N IT R O G E N IU M )*

136. Азот в природе. Получение и свойства азота. Больш ая часть 
азота находится в природе в свободном состоянии. Свободный азот 
является главной составной частью воздуха, который содержит 
78,2 % (об.) азота. Неорганические соединения азота не встре
чаются в природе в больших количествах, если не считать натрие
вую селитру N a N 0 3, образующую мощные пласты на побережье 
Тихого океана в Чили. Почва содержит незначительные количества 
азота, преимущественно в виде солей азотной кислоты. Но в виде 
сложных органических соединений — белков — азот входит в со
став всех живых организмов. Превращения, которым подвергаются 
белки в клетках растений и животных, составляют основу всех 
жизненных процессов. Б е з  б е л к а  н е т  ж и з н и ,  а так как азот 
является обязательной составной частью белка, то понятно, какую 
важную роль играет этот элемент в живой природе.

Общее содержание азота в земной коре (включая гидросферу 
и атмосферу) составляет 0,04 % (масс.).

* Н азвание «азот» происходит от греческого слова «азоос», что значит без
жизненный. Л атинское название азота  — n itrogen ium  — буквально означает 
«рож даю щ ий селитру».
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Получение азота из воздуха сводится в основном к отделению 
его от кислорода. В промышленности это осуществляется путем 
испарения жидкого воздуха в специальных установках.

В лабораториях обычно пользуются азотом, поставляемым в 
баллонах под повышенным давлением или в сосудах Дью ара. 
Можно получать азот разложением некоторых его соединений, 
например нитрита аммония N H 4N 0 2, который разлагается с выде
лением азота при сравнительно небольшом нагревании:

NH 4 N 0 2  =  N af +  2Н20

В молекуле азота N2 атомы связаны тройной связью. Энергия 
диссоциации этой молекулы очень велика (945 кД ж /м о л ь ) ,  поэто
му термическая диссоциация азота делается заметной лишь при 
очень сильном нагревании (при 3000°С диссоциирует около 0,1 % ).

Азот — бесцветный газ, не имеющий запаха и весьма мало рас
творимый в воде. Он немного легче воздуха: масса 1 л азота 
равна 1,25 г.

Молекулярный азот — химически малоактивное вещество. При 
комнатной температуре он взаимодействует лишь с литием. М алая 
активность азота объясняется большой прочностью его молекул, 
обусловливающей высокую энергию активации реакций, протекаю
щих с участием азота. Однако при нагревании он начинает реаги
ровать со многими металлами — с магнием, кальцием, титаном. 
С водородом азот вступает во взаимодействие при высоких темпе
ратуре и давлении в присутствии катализатора. Реакция азота 
с кислородом начинается при 3000—4000 °С.

Животные, помещенные в атмосферу азота, быстро погибают, 
но не вследствие ядовитости азота, а из-за отсутствия кислорода.

Основное применение азот находит в качестве исходного про
дукта для синтеза аммиака и некоторых других соединений. Кроме 
того, он применяется для заполнения электрических ламп, для 
создания инертной среды при промышленном проведении некото
рых химических реакций, при перекачке горючих жидкостей.

137. Аммиак. Соли аммония. Азот образует несколько соедине
ний с водородом; из них наибольшее значение имеет ам м и а к —■ 
бесцветный газ с характерным резким запахом (запах «нашатыр
ного спирта»).

В лаборатории аммиак обычно получают, нагревая хлорид ам
мония N H 4C1 с гашеной известью С а(О Н )г . Реакция выражается 
уравнением

2NH 4 C1 +  С а(О Н ) 2  =  С аС 1 2  +  2Н20  +  2N H 3f

Выделяющийся аммиак содержит пары воды. Д л я  осушения его 
пропускают через натронную известь (смесь извести с едким нат
ром).
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Рис. 114. Прибор для демонстрации горения аммиака в 
кислороде.

Масса 1 л аммиака при нормальных 
условиях равна 0,77 г. Поскольку этот газ 
значительно легче воздуха, то его можно 
собирать в перевернутые вверх дном со
суды.

При охлаждении до —33,4 °С аммиак 
Вата, под обычным давлением превращается в 

прозрачную жидкость, затвердевающую 
при — 77,8°С. 

а Электронная структура и пространствен-
ное строение молекулы аммиака рассмот

р и ^  г— «у ч>——| рены в § 43. В жидком аммиаке молекулы
N H 3 (ц =  1,48 D) связаны между собой во

дородными связями, что обусловливает сравнительно высокую тем
пературу кипения аммиака (— 33,4°С), не соответствующую его 
малой молекулярной массе (17).

Аммиак очень хорошо растворим в воде: 1 объем воды раство
ряет при комнатной температуре около 700 объемов аммиака. 
Концентрированный раствор содержит 25 % (масс.) N H 3 и имеет 
плотность 0,91 г /см 3. Раствор аммиака в воде иногда называют 
нашатырным спиртом. Обычный медицинский нашатырный спирт 
содержит 10 % NH3. С повышением температуры, растворимость 
аммиака уменьшается, поэтому он выделяется при нагревании из 
концентрированного раствора, чем иногда пользуются в лаборато
риях для получения небольших количеств газообразного аммиака.

При низкой температуре из раствора аммиака может быть вы
делен кристаллогидрат N H 3-H 20 ,  плавящийся при — 79 °С. И зве
стен также кристаллогидрат состава 2NH3-H20 .  В этих гидратах 
молекулы воды и аммиака соединены между собой водородными 
связями.

В химическом отношении аммиак довольно активен; он всту
пает во взаимодействие со многими веществами. В аммиаке азот 
имеет самую низкую степень окисленности (—3). Поэтому аммиак 
обладает только восстановительными свойствами. Если пропускать 
ток N H 3 по трубке, вставленной в другую широкую трубку 
(рис. 114), по которой проходит кислород, то аммиак можно легко 
зажечь; он горит бледным зеленоватым пламенем. При горении 
аммиака образуется вода и свободный азот:

4NH 3 +  3 0 2 == 6Н20  +  2М2

При других условиях аммиак может окисляться до оксида азо
та N 0  (см. § 143).

В отличие от водородных соединений неметаллов VI и VII групп, 
аммиак не обладает кислотными свойствами. Однако атомы водо
рода в его молекуле могут замещаться атомами металлов. При
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полном замещении водорода металлом образуются соединения, на
зываемые н и т р и д а м и .  Некоторые из них, например нитриды 
кальция и магния, получаются при непосредственном взаимодей
ствии азота с металлами при высокой температуре;

3M g +  N 2 =  M g 3 N 2

При соприкосновении с водой многие нитриды полностью гид
ролизуются с образованием аммиака и гидроксида металла. Н а 
пример:

М ^зК 2  6Н 20  =  3A^g (О Н ), -f- 2N H 3t

При замещ ении в м олекулах ам м иака только одного атома водорода м е
таллам и  образую тся а м и д ы  м еталлов. Так, пропуская аммиак над р асп лав
ленным натрием, можно получить амид натрия N aN H 2 в виде бесцветных кри
сталлов:

2NH 3 +  2 Ха =  2N aN H 2 +  Н 2

В ода разл агает  амид натрия;
N aN H 2  +  Н 20  =  N aO H  +  N H 3 f

О б лад ая  сильными основными и водоотнимаю щ ими свойствами, амид нат
рия наш ел применение при некоторых органических синтезах, например, в про
изводстве красителя индиго и некоторых лекарственны х препаратов.

В одород в аммиаке мож ет зам ещ аться  так ж е  галогенами. Так, при дей 
ствии хлора на концентрированный раствор хлорида аммония получается нит
рид  х л о р а , или хлористый азот, N C I3

NH 4 C1 +  ЗС12  =  NC13  +  4НС1

в виде тяж елой  маслянистой взры вчатой ж идкости .
Подобными ж е свойствами обладает нитрид иода (иодистый азот), о б р а 

зую щ ийся в виде черного, нерастворимого в воде порош ка при действии иода 
на аммиак. Во влаж ном  состоянии он безопасен, но высушенный взры вается 
от малейш его прикосновения; при этом вы деляю тся пары иода ф иолетового 
цвета.

С фтором азот образует устойчивый фторид азота N F3.
И з данны х табл. 6  "(стр. 118) видно, что электроотрицательность хлора и 

пода меньше, а ф тора больше, чем электроотрицательность азота. О тсю да сле
дует, что в соединениях NC13 и N I 3 степень окисленности азота равна —3, 
а в N F 3 она равна + 3 .  П оэтому фторид азота отличается по свойствам  от 
нитридов хлора и иода. Например, при взаимодействии с водою NCI3  или NI3 

образуется  аммиак, а в случае N F 3  получается оксид азота ( I I I ) ;
N C lj +  ЗН20  =  NH 3  +  ЗНОС1 

2 N F 3 +  ЗН20  =  N 2 0 3 +  6 H F

Атом азота в молекуле аммиака связан тремя ковалентными 
связями с атомами водорода и сохраняет при этом одну неподе- 
ленную электронную пару:

H s N s••
Н

Выступая в качестве донора электронной пары, атом азота мо
жет участвовать в образовании по донорно-акцепторному способу 
четвертой ковалентной связи с другими атомами или ионами, 
обладающими электроноакцепторными свойствами. Этим объяс
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няется чрезвычайно характерная для аммиака способность вступать 
в реакции присоединения.

Примеры сложных (комплексных)' соединений, образуемых ам 
миаком в результате реакций присоединения, приведены в §§ 200 
и 201, а такж е в гл. XVIII. Выше (стр. 124) уже было рассмотрено 
взаимодействие молекулы N H 3 с ионом водорода, приводящее к 
образованию иона аммония N H ^:

N H 3 +  Н + =  NH4+

В этой реакции аммиак служит акцептором протона и, следо
вательно, с точки зрения протонной теории кислот и оснований 
(стр. 237) проявляет свойства основания. Действительно, реагируя 
с кислотами, находящимися в свободном состоянии или в рас
творе, аммиак нейтрализует их, образуя с о л и  а м м о н и я .  Н а 
пример, с соляной кислотой получается хлорид аммония N H 4C1:

N H 3 +  НС1 =  N H 4 C1

Взаимодействие аммиака с водой тоже приводит к образова
нию не только гидратов аммиака, но частично и иона аммония:

N H j - l - R p  N H 4* +  OH*

В результате концентрация ионов О Н - в растворе возрастает. 
Именно поэтому водные растворы аммиака обладают щелочной 
реакцией. Однако по установившейся традиции водный раствор 
аммиака обычно обозначают формулой N H 4OH и называют гидр
оксидом аммония, а щелочную реакцию этого раствора рассматри
вают как результат диссоциации молекул N H 4OH.

Аммиак — слабое основание. При 18 °С константа равновесия 
его ионизации (см. предыдущее уравнение) равна 1,8-10-5. В 1 л 
одномолярного водного раствора аммиака содержится всего лишь 
0,0042 эквивалента ионов О Н "  и N H | ; такой раствор при 18°С 
имеет pH 11,77.

Большинство солей аммония бесцветны и хорошо растворимы 
в воде. По некоторым своим свойствам они подобны солям щелоч
ных металлов, особенно калия (ионы К + и NH ^ имеют близкие 
размеры).

Поскольку водный раствор аммиака представляет собой слабое 
основание, то соли аммония в растворах гидролизуются. Растворы 
солей, образованных аммиаком и сильными кислотами, имеют 
слабокислую реакцию.

Гидролиз иона аммония обычно записывают в такой форме: 
ш ; +  н2о *=* n h 4o h  + h +

Однако правильнее рассматривать его как обратимый переход 
протона от иона аммония к молекуле воды:

NH J +  R /D  =f=fc N H 3 + H aO +
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При добавлении щелочи к водному раствору какой-либо соли 
аммония ионы Н 30 +  связываются ионами ОН-  в молекулы воды 
и равновесие гидролиза смещается вправо. Происходящий при 
этом процесс можно выразить уравнением:

NH* +  O H ‘ =?=> n h 3 +  h 2o

При нагревании раствора аммиак улетучивается, в чем нетруд
но убедиться по запаху. Таким образом, присутствие любой аммо
нийной соли в растворе можно обнаружить, нагревая раствор со 
щелочью (реакция на ион аммония).

Соли аммония термически неустойчивы. При нагревании они 
разлагаются. Это разложение может происходить обратимо или 
необратимо. Соли аммония, анион которых не является окисли
телем или лишь в слабой степени проявляет окислительные свой
ства, распадаются обратимо. Например, при нагревании хлорид 
аммония как бы возгоняется — разлагается на аммиак и хлоро- 
водород, которые на холодных частях сосуда вновь соединяются 
в хлорид аммония:

NH 4 C1 N H 3 +  HC!

При обратимом распаде солей аммония, образованных нелету
чими кислотами, улетучивается только аммиак. Однако продукты 
разложения — аммиак и кислота, — будучи смешаны, вновь соеди
няются друг с другом. Примерами могут служить реакции распада 
сульфата аммония (NH4) 2S04 или фосфата аммония (Ы Н ^зР О ^

Соли аммония, анион которых проявляет более резко выражен
ные окислительные свойства, распадаются необратимо: протекает 
окислительно-восстановительная реакция, в ходе которой ион ам 
мония окисляется, а анион восстанавливается. Примерами могут 
служить распад N H 4NO2 (§ 136) или разложение нитрата ам 
мония:

N H 4 N O 3 =  N 2O f +  2Н20

Аммиак и соли аммония находят широкое применение. Как 
уже говорилось, аммиак даж е при невысоком давлении (0,7— 
0,8 М П а) легко превращается в жидкость. Поскольку при испа
рении жидкого аммиака поглощается большое количество теплоты 
(1,37 к Д ж /г ) ,  то жидкий аммиак используется в различных холо
дильных устройствах.

Водные растворы аммиака применяются в химических л аб о р а
ториях и производствах как слабое легколетучее основание; их 
используют также в медицине и в быту. Но большая часть полу
чаемого в промышленности аммиака идет на приготовление азот
ной кислоты, а также других азотсодержащих веществ. К в а ж 
нейшим из них относятся азотные удобрения, прежде всего суль
ф ат и нитрат аммония и карбамид (стр. 427).

Сульфат аммония  (N H 4 h S 0 4 служит хорошим удобрением и 
производится в больших количествах,
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Нитрат аммония N H 4N 0 3 тоже применяется в качестве удобре
ния; процентное содержание усвояемого азота в этой соли выше, 
чем в других нитратах или солях аммония. Кроме того, нитрат 
аммония образует взрывчатые смеси с горючими веществами 
( а м м о н а л ы ) ,  применяемые для взрывных работ.

Х лорид  аммония, или нашатырь, N H 4C1 применяется в кр а
сильном деле, в ситцепечатании, при паянии и лужении, а также 
в гальванических элементах. Применение хлорида аммония при 
паянии основано на том, что он способствует удалению с поверх
ности металла оксидных пленок, благодаря чему припой хорошо 
пристает к металлу. При соприкосновении сильно нагретого ме
талла с хлоридом аммония оксиды, находящиеся на поверхности 
металла, либо восстанавливаются, либо переходят в хлориды. П о
следние, будучи более летучи, чем оксиды, удаляются с поверхно
сти металла. Д ля  случая меди и железа основные происходящие 
при этом процессы можно выразить такими уравнениями:

4CuO +  2NH4 C1 =  3C u +  СиС12  +  N2  +  4Н20  

F e 3 0 4 +  8 NH4 CI =  F e C l 2  +  2 F e C l 3 +  8 NH3 +  4H20

П ервая из этих реакций является окислительно-восстановитель
ной: медь, будучи менее активным металлом, чем железо, восста
навливается аммиаком, который образуется при нагревании N H 4CI.

Ж идкий  аммиак  и насыщенные им растворы аммонийных солей 
применяют в качестве удобрений. Одним из главных преимуществ 
таких удобрений является повышенное содержание в них азота.

138. Фиксация атмосферного азота. Получение аммиака. До 
конца прошлого столетия аммиак получался в промышленном 
масштабе исключительно как побочный продукт при коксовании 
каменного угля. Каменный уголь содержит от 1 до 2 % азота. При 
сухой перегонке угля почти весь этот азот выделяется в виде 
аммиака и солей аммония. Отделение аммиака и солей аммония 
от других газообразных продуктов сухой перегонки достигается 
пропусканием коксового газа через воду. Из этой аммиачной  или, 
как ее называют, газовой воды  аммиак выделяется при нагревании 
с известью.

Долгое время газовая вода служила единственным источником 
получения аммиака. Но в начале XX века были разработаны но
вые промышленные способы получения аммиака, основанные на 
связывании или, как говорят, фиксации атмосферного азота. Чтобы 
оценить, какое огромное значение для человечества имели эти от
крытия, нужно ясно представить себе роль азота в жизненных 
процессах.

Как мы уже говорили, азот — обязательная составная часть 
белков; он необходим для питания всякого живого существа. О дна
ко, несмотря на огромные, практически неисчерпаемые запасы 
свободного азота в атмосфере, ни животные, ни растения (за не
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большими исключениями) не могут непосредственно пользоваться 
этим азотом для питания.

Растения берут азот из почвы, где он содержится г /авны м  
образом в виде различных органических соединений, которые по
степенно превращаются в соли азотной кислоты и соли аммония. 
Растворяясь во влаге почвы, эти соли поглощаются корнями р а 
стений, а затем перерабатываются в их клетках в белки.

Животные не могут усваивать азот даже в виде солей. Д л я  
питания им необходимы белки, вырабатываемые растениями или 
другими животными. Поэтому существование животных находится 
в полной зависимости от растений; только при посредстве растений 
они могут получать необходимый им азот.

Почва обычно содержит очень незначительные количества 
азота, который все время извлекается из нее растениями. При 
уборке с полей урожая уносится и извлеченный растениями из 
почвы азот. Таким образом, почва истощается и становится все 
менее и менее плодородной. Поэтому для получения хороших уро
жаев необходимо постоянно пополнять убыль азота в почве путем 
введения в нее различных азотных удобрений.

Д о  начала первой мировой войны 1914— 1918 гг. главным мине
ральным азотным удобрением служила натриевая (чилийская)' 
селитра, ввозившаяся в Европу из Южной Америки. Она же явл я
лась единственным видом сырья для получения азотной кислоты, 
необходимой в производстве взрывчатых веществ и других соеди
нений азота. Ограниченность запасов природной селитры, нх отда
ленность от основных потребителей, а главным образом — стрем
ление освободиться от ввоза сырья выдвинули перед химической 
промышленностью многих стран задачу использования атмосфер
ного азота для получения азотных соединений. Успешное решение 
этой задачи явилось одним из крупнейших завоеваний химии на
чала XX века. В течение одного десятилетня были открыты не
сколько технических способов фиксации азота воздуха.

Первым по времени открытия (1904 г.) является ц и а н а м и д -  
н ы й  с п о с о б  получения аммиака, основанный на способности 
азота при высокой температуре взаимодействовать с карбидом 
кальция СаС2, образуя цианамид кальция  * CaCN2:

С аС 2 N 2  “  C 3 C N 2  С 4"301 ж

Цианамид кальция — порошок, окрашенный в темно-серый цвет 
примесью угля. При действии на него водяного пара под д авл е
нием около 0,6 МПа он легко разлагается с образованием аммиака 
и карбоната кальция:

C aC N 2 +  ЗН20  =  С аС О з +  2N H 3|  + 7 5  кД ж

* Ц ианам ид кальция Ca =  N —C =  N мож но рассм атривать как  производное 
цианам ида H 2 N —CN,
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Рис. 115. Зависимость выхода аммигка от температуры  
при различных давлениях.

Первый завод для получения циан
амида кальция мощностью 4 тыс. т в год 
был построен в 1906 г. в Италии. В 
1921 г. мировое производство цианамида 
кальция достигло 500 тыс. т в год. Но 
затем строительство новых заводов поч
ти прекратилось, так как преобладаю 
щее значение получил другой метод про
мышленного производства аммиака — 
с и н т е з  а м м и а к а  и з  в о д о р о д а  

гоо зоо ш  soo еоо 700 и а з о т а  *.
Температура,°0 Прн комнатной температуре азот не

взаимодействует с водородом. Но уже 
давно было известно, что если пропускать через смесь этих газов 
электрические искры, то образуется некоторое количество ам 
миака. Подробное изучение этой реакции показало, что реакция 
между азотом и водородом обратима:

N 2  +  ЗН 2  2N H 3 + 9 2  к Д ж

При высокой температуре, создаваемой электрическими р азр я
дами, равновесие сильно сдвинуто в л ево —-количество получаю
щегося аммиака очень мало. Все попытки увеличить его долгое 
время кончались неудачей. Только в начале XX века удалось, н а
конец, найти условия, при которых выход аммиака становится до
статочным для проведения процесса в заводском масштабе. О ка
залось, что этими условиями являются высокое давление и низкая 
температура (см. § 64).

Но при низких температурах скорость реакции настолько мала, 
что потребовалось бы слишком много времени для получения зн а 
чительных количеств аммиака. Ускорения процесса удалось до
биться применением катализаторов. Из различных исследованных 
веществ наилучшим оказалось определенным образом приготовлен
ное пористое железо, содержащее небольшие количества оксидов 
алюминия, калия, кальция и кремния.

Реакцию ведут при температуре около 500 °С, компенсируя вы
зываемый этим сдвиг равновесия влево повышенным давлением. 
Рис. 115 показывает, как изменяется содержание аммиака при до
стижении равновесия в системе в зависимости от температуры и 
давления. Нетрудно убедиться, что один и тот же выход аммиака 
может быть получен как при сравнительно низкой, так и при более

* В настоящ ее время больш ая часть производимого цианамида кальция ис
пользуется непосредственно в качестве азотного удобрения. Ч асть цианам ида 
кальция перерабаты вается на карбам и д (см .-стр . 427) и цианистые соединения, 
Ои применяется такж е в качестве д е ф о л и а н т а ,  т. е. вещ ества, вы зы вакь 
щ его опадание листьев растеш и , что облегчает машинную уборку у р о ж ая ,
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высокой температуре, если в последнем случае увеличить давле
ние. Но при повышении температуры возрастает скорость реакции 
и нужное количество аммиака получается за более короткое время.

При осуществлении синтеза аммиака на железном катализато
ре первая стадия реакции представляет собой адсорбцию железом 
молекул водорода и азота. М олекулы водорода при этом диссоции
руют на атомы, а молекулы азота делаются менее прочными — 
часть связей в них разрывается. Д алее  реакция протекает прибли
зительно по такой схеме:

+ 2 Н  + 2 Н  + 2 Н
N = = N  — >  NH— NH ------ N H 2  NH 2  ----------->• N H 3 NH 3

\ /  \ /  \ /  \ /
F e  F e  F e  F e
l l  I I

Образующиеся на поверхности катализатора молекулы аммиа
ка вытесняются молекулами азста, и превращение повторяется.

Все промышленные установки синтеза аммиака работают с ис
пользованием п р и н ц и п а  ц и р к у л я ц и и :  после реакции смесь 
газов охлаждается, содержащийся в ней аммиак конденсируется 
и отделяется, а непрореагировавшие азот и водород смешиваются 
со свежей порцией газов, снова подаются на катализатор и т. д. 
Применение циркуляции увеличивает производительность всей 
системы.

Синтез аммиака можно проводить при различных давлениях от 
15 до 100 МПа. Наибольшее распространение получили системы, 
работающие при среднем давлении (30 М Па); в экономическом 
отношении они наиболее целесообразны.

В настоящее время синтез аммиака является основным спосо
бом связывания атмосферного азота.

139. Гидразин. Гидроксиламин. Азидоводород. Кроме аммиака, азот обра
зует еще несколько соединений с водородом, не имеющих, однако, такого зн а
чения, как  аммиак. Важнейш ие из них следующ ие.

Гидразин  N 2 H 4 — бесцветная ж идкость, кипящ ая при 113,5 °С, получается 
при действии гипохлорита натрия N aC IO  на концентрированный раствор ам 
миака.

С труктурная форм ула гидразина:

Н \  .. .. / Н

) N_N\W  х н
В молекуле гидразина атомы азота имеют неподеленные пары электронов. 

Это обусловливает способность гидразина к реакциям присоединения. Гидразин 
хорош о растворяется в воде, а при взаимодействии с кислотами присоединяет 
по донорно-акцепторному способу один или два  иона водорода, образуя два 
ряда солей — например хлориды гидразоиня Ы гН ^ Н О  и ^ Н 4 -2НС1. Таким 
образом , гидразин обладает основными свойствами.

Гидразин — хороший восстановитель. При его горении в атмосфере воздуха 
или кислорода вы деляется очень большое количество теплоты, вследствие чего 
гидразин нашел применение в качестве составной части топлива ракетных дви 
гателей. Г идразин .и  все его производные сильно ядовиты.
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Гидроксилами а К И 2ОН — бесцветные кристаллы  (темп, плавл. около 33 °С) , 
Е го структурная формула:

н ч . .

N —О—Н
W

В молекуле гидрокснламнна атом азота имеет неподелспную пару  электро
нов. П оэтому, подобно ам м иаку и гидразину, он способен к реакциям  присо
единения с образованием связен по доиорно-акцепторному способу. Гидроксил- 
амин хорош о растворяется в воде, а с кислотами дает соли, например хлорид 
гидроксиламмония (К!НзОН)С1. Степень окисленности азота в гидроксила мине 
равна — 1. П оэтому он проявляет как  восстановительные, так  и окислительные 
свойства. О днако более характерна восстановительная способность гидроксил- 
амина. В частности, он применяется как  восстановитель (главны м  образом  
в виде солей) в лабораторной практике. Кроме того, его использую т в произ
водстве некоторых органических вещ еств.

Азидоводород ,  или азотистоводородная кислота, H N 3 м ож ет быть получен 
действием азотистой кислоты H N 0 2  на водный раствор гидразина; он пред
ставляет собой бесцветную ж идкость (темп. кип. 36 °С) с резким запахом .

А зидоводород принадлеж ит к числу слабы х кнсллот (/С =  3 -1 0-5 ) . В вод
ном растворе он диссоциирует на ионы Н + и N3 . Анион азидоводорода N3 

имеет линейное строение. Е го электронную  структуру мож но вы разить схемой:

[ ;  N = N = N  : ] '

К ак  сам азидоводород, так  и его соли — а з и д ы  — очень взры вчаты . Азид 
свинца Pb (N 3 ) 2 применяется для  снаряж ения капсю лей-детонаторов.

140. Оксиды азота. Азот образует с кислородом ряд оксидов; 
все они могут быть получены из азотной кислоты или ее солей.

Оксид азота(I) ,  или закись азота, N20  получается при нагре
вании нитрата аммония:

. N H 4 N 0 3 = N 2 0 f  +  2Н 20

Оксид азота (I) представляет собою бесцветный газ со слабым 
запахом и сладковатым вкусом. Он мало растворим в воде: один 
объем воды при 20 °С растворяет 0,63 объема N20 .

Оксид азота ( I ) — термодинамически неустойчивое соединение. 
Стандартная энергия Гиббса его образования положительна 
(Д 0 Об р =  104 кДж/моль). Однако вследствие большой прочности 
связей в молекуле N20  энергии активации реакций, протекающих 
с участием этого вещества, высоки. В частности, высока энергия 
активации распада N20 .  Поэтому при комнатной температуре 
оксид азота (I) устойчив. Однако при повышенных температурах 
он разлагается на азот и кислород; разложение идет тем быстрее, 
чем выше температура.

Ни с водой, ни с кислотами, ни со щелочью оксид азота (I) 
не реагирует.

Электронная структура молекулы N20  рассмотрена в § 41.
Вдыхание небольших количеств оксида азота (I) приводит 

к притуплению болевой чувствительности, вследствие чего этот газ 
иногда применяют в смеси с кислородом для наркоза. Большие
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количества оксида азота(I)  действуют на нервную систему воз
буждающе; поэтому раньше его называли «веселящим газом».

Оксид азота(II ) ,  или окись азота, N 0  представляет собой бес
цветный трудно сжижаемый газ. Жидкий оксид азота (II) кипит 
при — 151,7°С и затвердевает при — 163,7°С. В воде он мало рас
творим: 1 объем воды растворяет при 0°С всего 0,07 объема N 0 .

По химическим свойствам оксид азота (II) относится к числу 
безразличных оксидов, так как ие образует никакой кислоты.

Подобно N20  оксид азота (II) термодинамически неустойчив—• 
стандартная энергия Гиббса его образования положительна 
(Д Go6p =  86,6 кДж/моль). Но, опять-таки подобно N20 ,  при ком
натной температуре N 0  не разлагается, потому что его молекулы 
достаточно прочны. Лишь при температурах выше 1000 °С его 
распад на азот и кислород начинает протекать с заметной ско
ростью. При очень высоких температурах, по причинам, рассмот
ренным в § 65, распад N 0  проходит не до конца — в системе 
NO— N2—0 2 устанавливается равновесие. Благодаря этому оксид 
азота (И) можно получить из простых веществ при температурах 
электрической дуги (3000—4000°С).

В лаборатории оксид азота (II) обычно получают взаимодей
ствием 30—35 %-ной азотной кислоты с медью:

3C u +  8 H N 0 3 =  ЗСЩ МОзЬ +  2 N O f +  4Н20

В промышленности он является промежуточным продуктом при 
производстве азотной кислоты (см. § 143).

Д л я  оксида азота (II) характерна окислительно-восстановитель
ная двойственность. Под действием сильных окислителей он окис
ляется, а в присутствии сильных восстановителей — восстанавли
вается. Например, он легко окисляется кислородом воздуха до ди
оксида азота:

2NO +  0 2  =  2 Ш 2

В то же время смесь равных объемов N 0  и Н 2 при нагревании 
взрывает:

2NO +  2 F 2  =  N 2  +  2Н20  + 6 5 5  к Д ж

Электронная структура молекулы N 0  лучше всего описывается 
методом МО. На рис. 116 представлена схема заполнения МО 
в молекуле N 0  (ср. с аналогичными схемами для молекул N2 и 
СО — рис. 51 и 53 на стр. 142 и 143). Молекула N 0  имеет на один 
электрон больше, чем молекулы N2 и СО: этот электрон нахо
дится на разрыхляющей орбитали я разр2р. Таким образом, число 
связывающих электронов превышает здесь число разрыхляющих 
на пять. Это соответствует кратности связи 2,5 (5 :  2 =  2,5). Д ей 
ствительно, энергия диссоциации молекулы N 0  на атомы 
(632 кД ж /м о л ь ) имеет промежуточное значение по сравнению с 
соответствующими величинами для молекулы 0 2 (498 кД ж /м о л ь ) ,  
в которой кратность связи равна двум, и молекулы N2
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Рис. 116. Энергетическая схема образовании молекулы NO.

(945 кД ж /м о л ь ) ,  где связь тройная. Вместе с тем, по энергии дис
социации молекула N 0  близка к молекулярному иону кислорода 
О* (644 кД ж /м оль),  в котором кратность связи такж е равна 2,5 
(см. стр. 142).

При отрыве от молекулы N 0  одного электрона образуется ион 
N 0+, не содержащий разрыхляющих электронов; кратность связи 
между атомами возрастает при этом до трех (шесть связываю
щих электронов). Поэтому энергия диссоциации иона N0+ 
(1050 кД ж /моль) выше энергии диссоциации молекулы N 0  и 
близка к соответствующей величине для молекулы СО 
(1076 кД ж /м о л ь ) ,  в которой кратность связи равна трем. 

v Диоксид  (или двуокись) азота N 0 2 — бурый ядовитый газ, об
ладающий характерным запахом. Он легко сгущается в краснова
тую жидкость (темп. кип. 21 °С), которая при охлаждении посте
пенно светлеет и при — 11,2°С замерзает, образуя бесцветную 
кристаллическую массу. При нагревании газообразного диоксида 
азота его окраска, наоборот, усиливается, а при 140°С становится 
почти черной. Изменение окраски диоксида азота при повышении 
температуры сопровождается и изменением его молекулярной 
массы. При низкой температуре плотность пара приблизительно 
отвечает удвоенной формуле N20 4. С повышением температуры 
плотность пара уменьшается и при 140°С соответствует формуле 
N 0 2. Бесцветные кристаллы, существующие при — 11,2°С и ниже, 
состоят из молекул N2O4. По мере нагревания молекулы N2O4 дис
социируют с образованием молекул темно-бурого диоксида азота; 
полная диссоциация происходит при 140°С. Таким образом, при
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температурах от — 11,2 до 140°С молекулы М 02 и N20 4 находятся 
в равновесии друг с другом:

N 20 4 2 N 0 2 - 5 6 , 9  к Д ж

Выше 140 °С начинается диссоциация N 0 2 на N 0  и кислород.
Диоксид азота — очень энергичный окислитель. Многие веще

ства могут гореть в атмосфере N 0 2, отнимая от него кислород. 
Диоксид серы окисляется им в триоксид, на чем основан нитроз* 
ный метод получения серной кислоты (см. § 131).

Пары N 0 2 ядовиты. Вдыхание их вызывает сильное раздражен 
ние дыхательных путей и может привести к серьезному отрав-* 
лению.

При растворении в воде N 0 2 вступает в реакцию с водой, об* 
разуя азотную и азотистую кислоты.

2 N 0 2 +  Н 20  =  Ш 0 3 +  H N O a

Поэтому диоксид азота можно считать смешанным ангидридом 
этих кислот.

Но азотистая кислота очень нестойка и быстро разлагается: 
З Н М 0 2 =  Ш 0 3 +  2 N O  +  Н 20

Поэтому практически взаимодействие диоксида азота с водой| 
особенно с горячей, идет согласно уравнению 

6Ш 2 +  2 Н 20  =  4 H N 0 3 +  2 N O

которое можно получить сложением двух предыдущих уравнений, 
если предварительно первое из них умножить на три.

В присутствии воздуха образующийся оксид азота немедленно 
окисляется в диоксид азота, так что в этом случае N 0 2 в конечном 
итоге полностью переходит в азотную кислоту:

4 N 0 2 +  0 2 +  2 Н 20  =  4 H N 0 3

Эта реакция используется в современных способах получения 
азотной кислоты.

Если растворять диоксид азота в щелочах, то образуется смесь 
солей азотной и азотистой кислот, например:

2 N 0 2 +  2 N a O H  =  N a N 0 3 +  N a N 0 2 +  H 2G

Оксид азота(II I) ,  или азотистый ангидрид,  N20 3 представляет 
собой темно-синюю жидкость, уже при низких температурах раз
лагающуюся на N 0  и N 0 2. Смесь равных объемов N 0  и N 0 2 при 
охлаждении вновь образует N20 3:

N O  +  N 0 2 4 = ^  N 20 3

Оксиду азота (II I)  соответствует азотистая кислота H N 0 2.
Оксид азота (V), или азотный ангидрид,  N20 s — белые кристал

лы, уже при комнатной температуре постепенно разлагающиеся
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на N 0 2 и 0 2. О н м ож ет быть получен действием  ф осф ор н ого  ан 
ги др и да на азотную  кислоту:

2 Н Ш 3  +  Р 2 0 5  =  N 2 O s +  2H PO e

Оксид азота (V) — очень сильный окислитель. Многие органиче
ские вещества при соприкосновении с ним воспламеняются. В воде 
оксид азота(V) хорошо растворяется с образованием азотной кис
лоты.

В твердом состоянии N 2 0 5 о бр азован  нитратным ионом NOJ п ионом 
н п т р о н и я  NOJ. Последний содерж ит такое ж е число электронов, что и

м олекула С 0 2  и, подобно последней, имеет линейное строение: 0  =  N =  0 .  В п а 
рах м олекула М2 0 5 симметрична; ее строение мож ет быть представлено сле
дую щ ей валентной схемой, в которой пунктиром показаны  трехцентровы е связи 
(ср. с валентной схемой молекулы  азотной кислоты на стр. 134):

°Ч.
;n—о—n;

141. Азотистая кислота. Если нагревать нитрат калия или нат
рия, то они теряют часть кислорода и переходят в соли азотистой 
кислоты H N 0 2. Разложение идет легче в присутствии свинца, свя
зывающего выделяющийся кислород:

K N 0 3  +  P b  =  K N 0 2  +  РЬО

Соли азотистой кислоты — н и т р и т ы  — образуют кристаллы, 
хорошо растворимые в воде (за исключением нитрита серебра). 
Нитрит натрия N a N 0 2 применяется при производстве различных 
красителей.

При действии на раствор какого-нибудь нитрита разбавленной 
серной кислотой получается свободная азотистая кислота:

2 Х а Х 0 2  +  H 2 S 0 4  =  N a 2 S 0 4 +  2 H N 0 2

Она принадлежит к числу слабых кислот (К —  4 • 10~4) и из
вестна только в сильно разбавленных водных растворах. При кон
центрировании раствора или при его нагревании азотистая кислота 
распадается:

2 H N 0 2  =  NO +  N 0 2  +  Н 20

Степень окисленности азота в азотистой кислоте равна + 3 ,  т. е. 
является промежуточной между низшими и высшей из возможных 
значений степени окисленности азота. Поэтому H N 0 2 проявляет 
окислительно-восстановительную двойственность. Под действием 
восстановителей она восстанавливается (обычно до N 0 ) ,  а в реак
циях с окислителями — окисляется до HNO3. Примерами могут 
служить следующие реакции:

2 H N 0 2  +  2KI +  H 2 S 0 4  =  2N O f +  I 2  +  K 2 S 0 4  +  2H20  
5 H N 0 2  +  2 K M n0 4  +  3H 2 S 0 4  =  5 H N 0 3  +  2 M n S 0 4  +  K 2 S 0 4  +  3H 20
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142. Азотная кислота. Чистая азотная кислота H N 0 3— бесцвет
ная жидкость плотностью 1,51 г /см 3, при —42 °С застывающая в 
прозрачную кристаллическую массу. На воздухе она, подобно кон
центрированной соляной кислоте, «дымит», так как пары ее обра
зуют с влагой воздуха мелкие капельки тумана.

Азотная кислота не отличается прочностью. Уже под влиянием 
света она постепенно разлагается:

4 H N 0 3 =  4 N 0 2f  4 -  О з^ "Ь 2 Н 20

Чем выше температура и чем концентрированнее кислота, тем 
быстрее идет разложение. Выделяющийся диоксид азота раство
ряется в кислоте и придает ей бурую окраску.

Азотная кислота принадлежит к числу наиболее сильных кис
лот; в разбавленных растворах она полностью распадается на 
ионы Н + и NOJ.

Характерным свойством азотной кислоты является ее ярко вы
раженная окислительная способность. Азотная кислота — один из 
энергичнейших окислителей. Многие неметаллы легко окисляются 
ею, превращаясь в соответствующие кислоты. Так, сера при кипя» 
чении с азотной кислотой постепенно окисляется в серную кислоту, 
фосфор — в фосфорную. Тлеющий уголек, погруженный в концен* 
трированную H N 0 3, ярко разгорается.

Азотная кислота действует почти на все металлы (за исклю
чением золота, платины, тантала, родия, иридия), превращая их 
в нитраты, а некоторые металлы — в оксиды.

Концентрированная H N 0 3 пассивирует некоторые металлы. 
Еще Ломоносов открыл, что железо, легко растворяющееся в раз
бавленной азотной кислоте, не растворяется в холодной концен
трированной H N 0 3. Позже было установлено, что аналогичное 
действие азотная кислота оказывает на хром и алюминий. Эти 
металлы переходят под действием концентрированной азотной кис
лоты в пассивное состояние (см. § 100).

Степень окисленности азота в азотной кислоте равна + 5 ,  Вы
ступая в качестве окислителя, H N 0 3 может восстанавливаться до 
различных продуктов:

+ IV +ш +II +1 о -ш
N 0 2 N 20 3 N O  N 20  N 2 N H 4N O 3

Какое из этих веществ образуется, т. е. насколько глубоко вос
станавливается азотная кислота в том или ином случае, зависит 
от природы восстановителя и от условий реакции, прежде всего 
от концентрации кислоты. Чем выше концентрация H N 0 3, тем 
менее глубоко она восстанавливается. При реакциях с концентри
рованной кислотой чаще всего выделяется NO2. При взаимодей
ствии разбавленной азотной кислоты с малоактивными металлами, 
например, с медью, выделяется N 0 .  В случае более активных ме
т а л л о в — железа, цинка — образуется N20 .  Сильно разбавленная
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азотная кислота взаимодействует с активными металлами — цин
ком, магнием, алюминием — с образованием иона аммония, даю 
щего с кислотой нитрат аммония. Обычно одновременно образуют
ся несколько продуктов.

Д л я  иллюстрации приведем схемы реакций окисления некото
рых металлов азотной кислотой *:

Си +  Н Ш з  (конц.) — ► C u (N 0 3)2 +  N 0 2|  +  Н 20  

Си +  H N 0 3 (разбавл.) — ► Си (N 0 3)2 +  N O f +  Н 20  

M g +  H N 0 3 (разбавл.) — > M g (N 0 3)z +  N2O f +  H 20  

Z n  +  H N 0 3 (очень разбавл .) — > Zn (N 0 3)2 +  NH4N 0 3 +  H 20

При действии азотной кислоты на металлы водород, как пра
вило, не выделяется.

При окислении неметаллов концентрированная азотная, кисло- 
|Га, как и в случае металлов, восстанавливается до NO2, например 

S +  6H N O 3 =  H 2S 0 4 +  6 N 0 2|  +  2Н20

Более разбавленная кислота обычно восстанавливается до N 0 ,  
Например:

ЗР  +  5Н М 03 +  2Н20  =  ЗН3Р О 4 +  5N O f

Приведенные схемы иллюстрируют наиболее типичные случаи 
взаимодействия азотной кислоты с металлами и неметаллами. 
Вообще же, окислительно-восстановительные реакции, идущие с 
участием H N 0 3, протекают сложно.

Смесь, состоящая из 1 объема азотной и 3—4 объемов концен
трированной соляной кислоты, называется царской водкой. Ц а р 
ская водка растворяет некоторые металлы, не взаимодействующие 
с азотной кислотой, в том числе и «царя металлов» — золото. Д ей 
ствие ее объясняется тем, что азотная кислота окисляет соляную 
с выделением свободного хлора и образованием хлороксида азо- 
зга ( I I I ) ,  или хлорида нитрозила, NOC1:

+V +III
H N 0 3 +  ЗНС1 =  С12 +  2Н 20  +  NOC1

Хлорид нитрозила является промежуточным продуктом реакции 
и разлагается:

2NOC1 =  2NO +  С12

Хлор в момент выделения состоит из атомов, что и обусловли
вает высокую окислительную способность царской водки. Реакции 
окисления золота и платины протекают в основном согласно сле
дующим уравнениям:

Au +  HNO 3 +  ЗНС1 =  АиС13 +  N O t +  2Н20  

3 P t  +  4 H N 0 3 +  12НС1 =  3 P tC l 4 +  4N O f +  8Н 20

* Учащ емуся рекомендуется сам ом у составить полные уравнения этих 
реакций.
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С избытком С О Л Я Н О Й  КИСЛОТЫ хл ор и д  зол ота  (III)  И хлор ид П Л Э '  

тины (IV) о б р азую т  комплексные соединения Н [АиСЦ] и Н 2 [P tCl6] -
На многие органические .вещества азотная кислота действует 

так, что один или несколько атомов водорода в молекуле органи
ческого соединения замещаются нитрогруппами — NO2. Этот про
цесс называется н и т р о в а н и е м  и имеет большое значение в 
органической химии.

Электронная структура молекулы HNO 3 рассмотрена в § 44.
Азотная кислота — одно из важнейших соединений азота: в 

больших количествах она расходуется в производстве азотных 
удобрений, взрывчатых веществ и органических красителей, слу
жит окислителем во многих химических процессах, используется в 
производстве серной кислоты по нитрозному способу, применяется 
для  изготовления целлюлозных лаков, кинопленки.

Соли азотной кислоты называются н и т р а т а м и .  Все они хо
рошо растворяются в воде, а при нагревании разлагаются с вы
делением кислорода. При этом нитраты наиболее активных метал
лов переходят в нитриты:

2К М 0 3 =  2 K N 0 2  +  0 2t

Нитраты большинства остальных металлов при нагревании рас
падаются на оксид металла, кислород и диоксид азота. Например:

2 C u (N 0 3 ) 2  =  2C uO  +  4 N 0 2f  +  0 2f

Наконец, нитраты наименее активных металлов (например, се
ребра, золота) разлагаются при нагревании до свободного ме
талла:

2A gN O j =  2A g +  2 N 0 2f  +  0 2f

Легко отщепляя кислород, нитраты при высокой температуре 
являются энергичными окислителями. Их водные растворы, напро
тив, почти не проявляют окислительных свойств.

Наиболее важное значение имеют нитраты натрия, калия, ам 
мония и кальция, которые на практике называются с е л и т р а м и .

Нитрат натрия N a N 0 3, или натриевая селитра, иногда назы
ваемая также чилийской селитрой, встречается в большом количе
стве в природе только в Чили.

Нитрат калия  K N 0 3, или калийная селитра, в небольших ко
личествах также встречается в природе, но главным образом по
лучается искусственно при взаимодействии нитрата натрия с хло
ридом калия.

Обе эти соли используются в качестве удобрений, причем нит
рат калия содержит два необходимых растениям элемента: азот 
и калий. Нитраты натрия и калия применяются также при стекло
варении и в пищевой промышленности для консервирования про
дуктов.
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Нитрат кальция  C a ( N 0 3) 2, или кальциевая селитра, получается 
в больших количествах нейтрализацией азотной кислоты известью; 
применяется как удобрение.

Нитрат аммония  NH4NO3 — см. стр. 390.
143. Промышленное получение азотной кислоты. Современные 

промышленные способы получения азотной кислоты основаны иа 
каталитическом окислении аммиака кислородом воздуха. При опи
сании свойств аммиака (см. § 137) было указано, что он горит 
в кислороде, причем продуктами реакции являются вода и свобод
ный азот. Но в присутствии катализаторов окисление аммиака 
кислородом может протекать иначе. Если пропускать смесь ам 
миака с воздухом над катализатором, то при 750°С и определен
ном составе смеси происходит почти полное превращение N H 3 
в N 0 :

4NH 3 +  5 0 2 =  4NO +  6Н20  + 9 0 7  к Д ж

Образовавшийся N 0  легко переходит в NO2, который с водой в 
присутствии кислорода воздуха дает азотную кислоту (см. § 140).

В качестве катализаторов при окислении аммиака используют 
сплавы на основе платины.

Получаемая окислением аммиака азотная кислота имеет кон
центрацию, не превышающую 6 0 %.  При необходимости ее кон
центрируют.

Промышленностью выпускается разбавленная азотная кислота 
концентрацией 55, 47 и 4 5 %,  а концентрированная — 98 и 9 7 %.  
Концентрированную кислоту перевозят в алюминиевых цистернах, 
разбавленную — в цистернах из кислотоупорной стали.

144. Круговорот азота в природе. При гниении органических 
веществ значительная часть содержащегося в них азота превра
щается в аммиак, который под влиянием живущих в почве н и т 
р и ф и ц и р у ю щ и х  бактерий окисляется затем в азотную кис
лоту. Последняя, вступая в реакцию с находящимися в почве 
карбонатами, например с карбонатом кальция С а С 0 3, образует 
нитраты;

2 HNO 3 +  С аС О з =  C a (N 0 3 ) 2  +  С 0 2  +  Н 20

Некоторая же часть азота всегда выделяется при гниении в 
свободном виде в атмосферу. Свободный азот выделяется также 
при горении органических веществ, при сжигании дров, каменного 
угля, торфа. Кроме того, существуют бактерии, которые при недо
статочном доступе воздуха могут отнимать кислород от нитратов, 
разруш ая их с выделением свободного азота. Деятельность этих 
д е н и т р и ф и ц и р у ю щ и х  бактерий приводит к тому, что часть 
азота из доступной для зеленых растений формы (нитраты) пере
ходит в недоступную (свободный азот). Таким образом, далеко не 
весь азот, входивший в состав погибших растений, возвращается 
обратно в почву; часть его постепенно выделяется в свободном 
виде.
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Непрерывная убыль минеральных азотных соединений давно 
должна была бы привести к полному прекращению жизни на 
Земле, если бы в природе не существовали процессы, возмещаю
щие потери азота. К таким процессам относятся прежде всего про
исходящие в атмосфере электрические разряды, при которых все
гда образуется некоторое количество оксидов азота; последние с 
водой дают азотную кислоту, превращающуюся в почве в нитраты. 
Другим источником пополнения азотных соединений почвы яв
ляется жизнедеятельность так  называемых а з о т о б а к т е р и й ,  
способных усваивать атмосферный азот. Некоторые из этих бакте
рий поселяются на корнях растений из семейства бобовых, вызывая 
образование характерных вздутий— «клубеньков», почему они и 
получили название к л у б е н ь к о в ы х  б а к т е р и й .  Усваивая ат
мосферный азот, клубеньковые бактерии перерабатывают его в 
азотные соединения, а растения, в свою очередь, превращают по-- 
следние в белки и другие сложные вещества.

Таким образом, в природе совершается непрерывный кругово
рот азота. Однако ежегодно с урожаем с полей убираются наибо
лее богатые белками части растений, например зерно. Поэтому в 
почву необходимо вносить удобрения, возмещающие убыль в ней 
важнейших элементов питания растений.

Изучение вопросов питания растений и повышения урожайно
сти последних путем применения удобрений является предметом 
специальной отрасли химии, получившей название а г р о х и м и и .  
Большой вклад в развитие этой науки внесен французским ученым 
Ж . Б. Буссенго (1802— 1887), немецким химиком Ю. Либихом 
(1803— 1873) и русским ученым Д. Н. Прянишниковым*.

Ф О С Ф О Р (P H O S P H O R U S )

145. Фосфор в природе. Получение и свойства фосфора. Фосфор 
принадлежит к числу довольно распространенных элементов; со
держание еговзем ной  коре составляет около 0,1 % (м асс.) . Вслед
ствие легкой окисляемости фосфор в свободном состоянии в при
роде не встречается.

Из природных соединений фосфора самым важным является 
ортофосфат кальция Са3(Р 04 ) 2, который в виде минерала фосфо
рита иногда образует большие залежи. В СССР богатейшие место
рождения фосфоритов находятся в Южном Казахстане в горах 
Каратау. Часто встречается также минерал апатит, содержащий, 
кроме С а3(Р 04)г, еще C aF2 или СаСЬ- Огромные залежи апатита 
были открыты в двадцатых годах нашего столетия на Кольском

* Д м и т р и й  Н и к о л а е в и ч  П р я н и ш н и к о в  (1865— 1948) — академ ик, 
Герой Социалистического Труда, лау р еат  Л енинской и Государственны х пре
мий, основополож ник и руководитель советской школы агрохимиков. Автор 
многочисленных научных трудов, в том числе по вопросам азотного питания 
растений.
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полуострове. Это месторождение по своим запасам самое большое 
в мире.

Фосфор, как и азот, необходим для всех живых существ, так 
как он входит в состав некоторых белков как растительного, так 
и животного происхождения. В растениях фосфор содержится 
главным образом в белках семян, в животных организмах — в 
белках молока, крови, мозговой и нервной тканей# Кроме того, 
большое количество фосфора содержится в костях позвоночных 
животных в основном в виде соединений ЗСа3(Р 0 4 ) 2-Са ( 0 Н ) 2 и 
ЗСа3( Р 0 4) 2-С аС 0 3-Н20 .  В виде кислотного остатка фосфорной 
кислоты фосфор входит в состав нуклеиновых кислот — сложных 
органических полимерных соединений, содержащихся во всех ж и 
вых организмах. Эти кислоты принимают непосредственное уча
стие в процессах передачи наследственных свойств живой клетки.v

Сырьем для получения фосфора и его соединений служат фос
фориты и апатиты. Природный фосфорит или апатит измельчают, 
смешивают с песком и углем и накаливают в печах с помощью 
электрического тока без доступа воздуха.

Чтобы понять происходящую реакцию, представим фосфат 
кальция как соединение оксида кальция с фосфорным ангидридом 
( З С а 0 - Р 20 5); песок же состоит в основном из диоксида кремния 
S i 0 2. При высокой температуре диоксид кремния вытесняет фос
форный ангидрид и, соединяясь с оксидом кальция, образует 
легкоплавкий'/силикат кальция C a S i0 3, а фосфорный ангидрид 
восстанавливается углем до свободного фосфора:

С а 3 ( Р 0 4 ) 2  +  3 S i 0 2  =  3 C a S i0 3  +  Р 2 0 5 

Р 2 0 5 +  5С =  2Р  +  5СО

Складывая оба уравнения, получаем:
С а 3 ( Р 0 4 ) 2  +  3 S i 0 2  +  5С =  3 C a S iO s +  2 Р +  5СО

Фосфор выделяется в виде паров, которые конденсируются в 
приемнике под водой.

Фосфор образует несколько аллотропических видоизменений.
Белы й фосфор получается в твердом состоянии при быстром 

охлаждении паров фосфора; его плотность 1,83 г /см 3г'1&с' чистом 
виде белый фосфор совершенно бесцветен и прозрачен; продаж 
ный продукт обычно окрашен в желтоватый цвет и по внешнему 
виду похож на воск. На холоду белый фосфор хрупок, но при тем
пературе выше 15 °С становится мягким и легко режется ножом.

На воздухе белый фосфор очень быстро окисляется и при этом 
светится в темноте. Отсюда произошло название «фосфор», кото
рое в переводе с греческого означает «светоносный». Уже при сла
бом нагревании, для чего достаточно простого трения, фосфор 
воспламеняется^ и сгорает, выделяя большое количество теплоты. 
Фосфор может и самовоспламениться на воздухе вследствие выдег
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ления теплоты при окислении^Чтобы защитить белый фосфор от 
окисления, его сохраняют под в о д о й №  воде белый фосфор нерас
творим; хорошо растворяется в сероуглероде.

Белый фосфор имеет молекулярную кристаллическую решетку, 
в узлах которой находятся тетраэдрические молекулы Р 4. Проч
ность связи между атомами в этих молекулах сравнительно не
велика. Это объясняет высокую химическую активность белого 
фосфора.

Б елы й фосфор — сильный яд, д аж е в малых дозах действую* 
{ щий смертельно.

Если белый фосфор долго нагревать без доступа воздуха при 
250—300 °С, то он превращается в другое видоизменение фосфора, 
имеющее красно-фиолетовый цвет и называемое красным фосфо
ром. Такое же превращение происходит, но только очень медленно, 
под действием света.

Красный фосфор по своим свойствам резко отличается от бе
лого: он очень медленно окисляется на воздухе, не светится в 
темноте, загорается только при 260 °С, не растворяется в сероугле
роде и неядовит. Плотность красного фосфора составляет 2,0—
2,4 г /см 3. Переменное значение плотности обусловлено тем, что 
красный фосфор состоит из нескольких форм. Их структура не 
вполне выяснена, однако известно, что они являются полимерными 
веществами.

При сильном нагревании красный фосфор, не плавясь, испа
ряется (сублимируется). При охлаждении паров получается белый 
фосфор.

Черный фосфор образуется из белого при нагревании его до 
200— 220 °С под очень высоким давлением. По виду он похож на 
графит, жирен на ощупь и тяжелее других видоизменений; его 
плотность равна 2,7 г /см 3. Черный фосфор — полупроводник.

Применение фосфора весьма разнообразно. Большое количе
ство его расходуется па производство спичек.

П ри изготовлении спнчск применяется красный фосфор; он содерж ится 
в массе, которая наносится иа спичечную коробку. Головка ж е спички состоит 
из смеси горючих вещ еств с (^ртолетовой солью и соединениями, катали зирую 
щ ими распад  соли (M n 0 2, Fe 2 0 3 и др.)

Кроме спичечного производства, фосфор применяется в метал
лургии. Он используется для получения некоторых полупроводни
к о в — фосфида галлия G aP, фосфида индия InP. В состав других 
полупроводников он вводится в очень небольших количествах в 
качестве необходимой добавки. Кроме того, он входит в состав не
которых металлических материалов, например оловянистых бронз.

При горении фосфора образуется густой белый дым; поэтому 
белым фосфором снаряжают боеприпасы (артиллерийские снаря
ды, авиабомбы и др.), предназначенные для образования дымо
вых завес. Большое количество фосфора идет на производство
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фосфорорганических препаратов, к числу которых относятся весь
ма эффективные средства уничтожения насекомых-вредителей.^у

Свободный фосфор чрезвычайно активен. Он непосредственно 
взаимодействует со многими простыми веществами с выделением 
большого количества теплоты. Легче всего фосфор соединяется 
с кислородом, затем с галогенами, серой и со многими металлами, 
причем в последнем случае образуются ф о с ф и д ы ,  аналогичные 
нитридам, — например С а3Р 2, M g 3P 2 и др. Все эти свойства осо
бенно резко проявляются у белого фосфора; красный фосфор реа
гирует менее энергично, черный вообще с трудом вступает в хи
мические взаимодействия.

146. Соединения фосфора с водородом и галогенами. С водоро
дом фосфор образует газообразный фосфористый водород , или 
фосфин, Р Н 3. Его можно получить кипячением белого фосфора 
с раствором щелочи или действием соляной кислоты на фосфид 
кальция Са3Р 2:

С а 3 Р 2  +  6НС1 =  ЗС аС 1 2  +  2 P H 3f

Фосфин — бесцветный газ с чесночным запахом, очень ядови
тый*. При его горении образуются фосфорный ангидрид и вода:

2Р Н 3 4O2 — Р 2О5 +  ЗН2О

Основные свойства выражены у фосфина слабее, чем у ам миа
ка. Он образует соли только с наиболее сильными кислотами, н а
пример Н С Ю 4, НС1. В этих солях катионом является ион^фосфо- 
ния  Р Н 4". Примером может служить хлорид фосфония Р Н 4С1. Соли 
фосфония — очень непрочные соединения; при взаимодействии с 

|водой они разлагаются на галогеноводород и фосфин.
L  ̂ Фосфор непосредственно соединяется со всеми галогенами 
с выделением большого количества теплоты. Практическое значе
ние имеют главным образом соединения фосфора с хлором.

~  Хлорид фосфора(111), или треххлористый фосфор, РС13 полу
чается при пропускании хлора над расплавленным фосфором. Он 
представляет собой жидкость, кипящую при 75 °С.

При действии воды РС13 полностью гидролизуется с образова
нием хлороводорода и фосфористой кислбты Н 3Р 0 3:

РС 1 3 +  ЗН 20  =  Н 3 Р О 3  +  ЗНС1

При пропускании хлора в треххлористый фосфор получается 
хлорид  ф осфора(У), или пятихлористый фосфор, РС15, который 
при обычных условиях образует твердую белую массу. Пятихло
ристый фосфор тоже разлагается водой с образованием хлоро
водорода и фосфорной кислоты. Аналогичные соединения фосфор 
образует с бромом, иодом и фтором; однако для иода соединение 
состава P I5 неизвестно.

* Одновременно с фосфином иногда образуется небольш ое количество 
ж идкого  дифосфина  РгН4, пары которого сам овоспламеняю тся на воздухе,
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Хлориды фосфора применяются при синтезах различных орга
нических веществ.

147. Оксиды и кислоты фосфора. К важнейшим оксидам фосфо
ра принадлежат Р 20 3 и Р г 0 5.

Оксид фосфора(III) ,  или фосфористый ангидрид, Р г 0 3 полу
чается при медленном окислении фосфора или когда фосфор сго
рает  при недостаточном доступе кислорода. Это белые кристаллы, 
плавящиеся при 23,8 °С. М олекулярная масса его при низких тем
пературах соответствует формуле Р 40б. При действии холодной 
воды оксид ф осф ора(Ш ) медленно взаимодействует с ней, обра
зуя фосфористую кислоту Н 3Р 0 3. К ак оксид ф о сф о р а (I I I ) , так и 
фосфористая кислота обладают сильно выраженными восстанови
тельными свойствами.

Оксид фосфора (V), или фосфорный ангидрид, Р 20 5 образуется 
при горении фосфора на воздухе или в кислороде в виде белой 
объемистой снегообразной массы. Плотность его пара соответ
ствует формуле Р 4О 10.

Оксид фосфора (V) жадно соединяется с водой и потому при
меняется как очень сильное водоотнимающее средство. На воздухе 
оксид ф осф ора(V ), притягивая влагу, быстро превращается в рас
плывающуюся массу метафосфорной кислоты.

Ф о с ф о р н ы е  к и с л о т ы .  Оксиду фосфора(V) отвечает не
сколько кислот. Важнейшая из них — это ортофосфорная кислота 
Н 3Р 0 4, называемая обычно просто фосфорной. Другие фосфорные 
кислоты представляют собою полимерные соединения. В анионе 
всех фосфорных кислот атом фосфора, находящийся в состоянии 
5р 3-гибридизации, окружен четырьмя атомами кислорода, располо
женными в вершинах тетраэдра. Ортофосфорная кислота построе
на из изолированных тетраэдров, в других фосфорных кислотах 
тетраэдры Р 0 4 объединены через атомы кислорода в агрегаты, 
содержащие от двух до весьма большого числа — порядка 105—■ 
атомов фосфора.

Ортофосфорная кислота Н 3Р 0 4 образует бесцветные прозрач
ные кристаллы, плавящиеся при 42,35 °С. В воде она растворяется 
очень хорошо.

Ортофосфорная кислота не принадлежит к числу сильных кис
лот. Константы ее диссоциации равны: /Ci =  8 - 10—3, /С2 =  6 • 10_8, 
Кз =  10~12. Будучи трехосновной, она образует три ряда солей: 
средние и кислые с одним или с двумя атомами водорода в кис
лотном остатке. Средние соли фосфорной кислоты называют о р 
т о ф о с ф а т а м и  или просто ф о с ф а т а м и ,  кислые — г и д р о 
ф о с ф а т а м и :

N a 3 P 0 4; С а з (Р 0 4 ) 2  — трехзамещ енны е, или средние фосфаты
N a 2 H P 0 4; С а Н Р 0 4  — двухзам ещ енны е фосфаты, или гидрофосфаты

N aH 2 P 0 4; С а(Н 2 Р 0 4 ) 2  — однозам ещ ениы е фосфаты, или дигидроф осф аты
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Дигидрофосфаты растворимы в воде; из гидрофосфатов и сред
них фосфатов хорошо растворимы лишь соли щелочных металлов 
и аммония.

В водных растворах фосфаты гидролизуются. При этом рас
творы средних солей щелочных металлов имеют сильно щелочную 
реакцию. Например, pH 1 % раствора N a3P 04 равен 12,1. В случае 
кислых солей гидролиз сопровождается диссоциацией кислотного 
остатка (см. § 92). Поэтому растворы гидрофосфатов щелочных 
металлов имеют слабо щелочную реакцию, а растворы дигидро
фосфатов этих „металлов — слабокислую. Например, pH 1%  рас
твора N a2H P 0 4 равен 8,9, a N aH 2P 0 4 — 6,4.

В лаборатории фосфорную кислоту можно получать окисле
нием фосфора 3 0 % -ной H N 0 3. Реакция протекает согласно урав
нению;

ЗР +  5 H N 0 3  +  2Н 20  =  ЗНэР 0 4  +  5NO f

В промышленности фосфорную кислоту получают двумя мето
дами: экстракционным и термическим. В основе экстракционного 
метода лежит обработка природных фосфатов серной кислотой:

С аэ( Р 0 4 ) 2  +  3H 2 S 0 4  =  3 C a S 0 4|  +  2НЭР 0 4

Образующуюся фосфорную кислоту отфильтровывают от суль
фата кальция и концентрируют выпариванием. Термический метод 
состоит в восстановлении природных фосфатов до свободного фос
фора с последующим его сжиганием и растворением образую ще
гося фосфорного ангидрида в воде. Получаемая по этому методу 
термическая фосфорная кислота отличается более высокой чисто
той и повышенной концентрацией.

Помимо производства удобрений (см. § 148), фосфорную кис
лоту используют при изготовлении реактивов, многих органических 
веществ, для создания защитных покрытий на металлах. Фосфаты 
кальция и аммония применяются при производстве эмалей, в ф ар 
мацевтической промышленности.

Все другие фосфорные кислоты представляют собой продукты 
соединения тетраэдров Р 0 4. В большинстве своем эти кислоты не 
выделены в свободном состоянии, а известны в виде смесей, в вод
ных растворах или в виде солей. В зависимости от способа соеди
нения групп Р 0 4 в фосфатные комплексы эти кислоты разделяются 
на полифосфорные и метафосфорные кислоты. Полифосфорные 
кислоты и их соли — по л и ф о с ф а т ы  — построены из цепочек 
■—Р 0 3— О— Р 0 3—. В метафосфорных кислотах и их солях— м е 
т а ф о с ф а т а х  — тетраэдры Р 0 4 образуют кольца.

Из полифосфорных кислот в кристаллическом состоянии выде
лена только простейшая двуфосфорная  (или пирофосфорная) кис
лота Н 4Р 20 7, образующая бесцветные кристаллы, плавящиеся при 
61 °С. Ион Р 207~ построен из двух тетраэдров Р 0 4 с общим атомом
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кислорода. Структурная формула двуфосфорной кислоты:
о н  о н
I I

0 = р —О—Р = 0
I I

о н  о н

Д вуфосфорная кислота хорошо растворяется в воде и является 
несколько более сильной кислотой, чем H 3P 0 4 (/Ci =  1 ,4 -10-1, 
К 2 =  10~2, /Сз =  2 • 10-7, Ki =  4* Ю-10) . Ее соли называются д и 
ф о с ф а т а м и ,  или п и р о ф о с ф а т а м и .

Метафосфорные кислоты имеют общую формулу H nP n0 3n, где
п может принимать значения от 3 до 8 ; однако часто их состав
выраж аю т простейшей формулой Н Р 0 3. Эти кислоты представляют 
собою стеклообразные вещества. В раствор они переходят в виде 
полимеров, имеющих кольцевую структуру. С течением времени 
кольца расщепляются и образуются цепные полифосфорные кис
лоты. Метафосфорные кислоты, ядовиты. Известны соли метафос- 
форных кислот — м е т а  ф о с ф а т ы .  Некоторые из них выделены 
в виде кристаллов, например N a3P 3Og, N a4P 40 12, C a3(P 30 g)2. М ета
фосфаты применяются для умягчения воды и снижения ее корро
зионной активности, для удаления накипи с паровых котлов, а 
также входят в состав некоторых моющих средств.

148. Минеральные удобрения. Как уже указывалось выше, для 
повышения урожайности сельскохозяйственных культур огромное 
значение имеет внесение в почву элементов, необходимых для 
роста и развития растений. Эти элементы вносятся в почву в виде 
о р г а н и ч е с к и х  (навоз, торф и др.) и м и н е р а л ь н ы х  (про
дукты химической переработки минерального сырья) у д о б р е 
ний .  Производство последних является одной из важнейших от
раслей химической промышленности.

К важнейшим минеральным удобрениям принадлежат фосфор
ные удобрения. Природные соединения фосфора — фосфориты и 
апатиты — содержат фосфор в виде нерастворимого среднего фос
фата С а3( Р 0 4) 2, который плохо усваивается растениями. Д л я  по
лучения легко усваиваемых удобрений фосфориты подвергают хи
мической переработке, заключающейся в превращении средней 
соли в кислую. Таким путем приготовляют наиболее важные фос
форные удобрения — суперфосфат, двойной суперфосфат и преци
питат.

Д ля  получения суперфосфата мелко размолотый природный 
фосфорит смешивают с серной кислотой. Смесь энергично пере
мешивают и загружают в непрерывно действующие камеры, где 
реакция заканчивается:

С а 3 ( Р 0 4 ) 2  +  2H 2 S 0 4 =  2 C a S 0 4 - f  C a(H 2 P 0 4 ) 2

В результате получается смесь сульфата кальция с дигидрофос
фатом С а (Н 2Р 0 4) 2, сравнительно легко растворимым в воде. Эта
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смесь в измельченном или гранулированном виде н называется 
суперфосфатом.

Простой суперфосфат — удобрение со сравнительно невысоким 
содержанием питательных веществ.

Двойной суперфосфат представляет собой продукт разложения 
природного фосфата фосфорной кислотой:

С а 3 ( Р 0 4 ) 2  +  4 Н 3 Р О 4  =  ЗС а(Н 2 Р 0 4 ) 2

В двойном суперфосфате отсутствует сульфат кальция, что сни
ж ает затраты иа его перевозку и внесение в почву.

Преципитат представляет собой фосфорное удобрение, в состав 
которого входит гидрофосфат кальция С а Н Р 0 4, нерастворимый в 
воде, но растворяющийся при его внесении в кислые почвы.

Описанные выше фосфорные удобрения называются п р о с т ы 
ми,  так как содержат только один из необходимых растениям 
элементов. Более перспективными являются с л о ж н ы е  м и н е 
р а л ь н ы е  у д о б р е н и я ,  содержащие несколько питательных 
веществ (аммофос, нитрофоска и др.).

Аммофос  получают путем взаимодействия фосфорной кислоты 
с аммиаком. В зависимости от степени нейтрализации обра
зуется моноаммонийфосфат N H 4H 2P 0 4 или диаммонийфосфат 
(N H 4) 2H P 0 4.

Нитрофоска — тройное удобрение, содержащее азот, фосфор и 
калий. Получают нитрофоску сплавлением гидрофосфата аммония 
(N H 4h H P 0 4, нитрата аммония N H 4N 0 3 и хлорида (или сульфата) 
калия.

Д о  революции производства минеральных удобрений в России 
практически не было; вся продукция нескольких мелких заводов 
составляла в 1913 г. около 89 тыс. т. Строительство новых заводов 
началось в нашей стране лишь в 1925— 1926 гг. и приобрело в 
дальнейшем большой размах.

В 1985 г. выработано минеральных удобрений (в пересчете на 
100 % питательных веществ) 33,2 млн. т, а в 1990 г. их выпуск дол

жен достичь 41—43 млн. т. Одновременно с ростом количества 
производимых удобрений будет улучшен и их ассортимент, пред
полагается значительно увеличить производство наиболее эф ф ек
тивных комбинированных и сложных удобрений.

О м и к р о у д о б р е н и я х  см. стр. 558.

МЫШЬЯК, СУРЬМА, ВИСМУТ

149. Мышьяк (Arsenicum ). Мышьяк встречается в природе 
большей частью в соединениях с металлами или серой и лишь 
изредка в свободном состоянии. Содержание мышьяка в земной 
коре составляет 0,0005 % (масс.).

Обычно мышьяк получают из мышьяковистого колчедана  
FeAsS. При его нагревании в атмосфере воздуха образуется оксид
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мышьяка (III)  AS2O3, который далее восстанавливают углем до 
свободного мышьяка.

Подобно фосфору, мышьяк существует в нескольких аллотро
пических модификациях. Наиболее устойчив при обычных усло
виях и при нагревании металлический , или серый, мышьяк. Он об
разует серо-стальную хрупкую кристаллическую массу с металли
ческим блеском на свежем изломе. Плотность серого мышьяка 
равна 5,72 г /см 3. При нагревании под нормальным давлением он 
сублимируется. В отличие от других модификаций, серый мышьяк 
обладает металлической электрической проводимостью.

В воде мышьяк нерастворим. На воздухе при комнатной темпе
ратуре он окисляется очень медленно, а при сильном нагревании 
сгорает, образуя белый оксид As20 3 и распространяя характерный 
чесночный запах. При высокой температуре мышьяк непосред
ственно взаимодействует со многими элементами. Сильные окисли
тели переводят его в мышьяковую кислоту, например:

2As +  5С12  +  8Н20  =  2H 3 A s 0 4  +  10НС1

Как свободный мышьяк, так и все его соединения — сильные яды.
В соединениях мышьяк проявляет степень окисленности + 5 ,  

-f-З и —3.
Гидрид мышьяка, или арсин, A sH 3 представляет собой бесцвет

ный, очень ядовитый газ с характерным чесночным запахом, мало 
растворимый в воде. Арсин образуется при восстановлении всех 
соединений мышьяка водородом в момент выделения. Например:

A s 2 C>3 +  6 Zn +  6 H 2 SO 4  =  2A sH 3t  +  6 Z n S 0 4 +  3H20

Арсин сравнительно нестоек и при нагревании легко р азл а
гается на водород и свободный мышьяк. Это свойство арсин а ис
пользуется для открытия мышьяка в различных веществах. На 
анализируемое вещество действуют восстановителем и, если в нем 
содержится какое-либо соединение мышьяка или мышьяк в сво
бодном состоянии, то образуется A sH 3. Д алее  продукты восста
новления нагревают, арсин разлагается, а выделяющийся мышьяк 
образует на холодных частях прибора характерный черный бле
стящий налет, называемый «мышьяковым зеркалом».

С некоторыми металлами мышьяк образует соединения — а р -  
с е н  и д ы,  многие из которых можно рассматривать как продукты 
замещения водорода в арсине атомами металла — например, 
Cu3As, C a3As2.

С кислородом мышьяк образует два оксида: As20 3 и As20 5.
Оксид мышьяка {II I ) ,  или мышьяковистый ангидрид, As20 3 об

разуется при сгорании мышьяка на воздухе или при прокаливании 
мышьяковых руд. Это вещество белого цвета, которое называют 
белым мышьяком. Оксид мышьяка (I II)  довольно плохо раство
ряется вводе: насыщенный при 15°С раствор со держит всего 1,5 %
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A s20 3. При растворении в воде оксид мышьяка ( I I I )  взаимодей
ствует с нею, и образуется гидроксид мышьяка (III)  или мышьяко
вистая кислота:

A s 2 0 3  +  ЗН20  =  2A s(O H ) 3

Гидроксид мышьяка (III)  амфотерен, но у него преобладают 
кислотные свойства.

Ортомышьяковистая (или мышьяковистая) кислота H 3A s 0 3 
в свободном состоянии не получена и известна лишь в водном 
растворе, в котором устанавливается равновесие:

H 3 A s 0 3  H 20  +  H A s0 2

Это равновесие сильно смещено вправо, т. е. преобладающей 
формой является метамышьяковистая кислота H A s 0 2. Константа 
диссоциации этой кислоты /С =  б >Ю-10. При действии щелочей на 
As20 3 получаются соли мышьяковистой кислоты — а р с е н и т ы ,  —■ 
например

As20 3 +  6 К О Н  =  2K3As0 3 +  зн2о

Соединения мышьяка (III)  проявляют восстановительные свой
ства; при их окислении получаются соединения мышьяка (V).

М ышьяковая кислота H 3A s 0 4 при обычных условиях находится 
в твердом состоянии; она хорошо растворима в воде. По силе 
мышьяковая кислота почти равна фосфорной. Соли ее — а р  с е 
н а  т ы — очень похожи на соответствующие фосфаты. Известны 
также мета- и двумышьяковая кислоты. При прокаливании мышья
ковой кислоты получается оксид мышьяка  (V), или мышьяковый  
ангидрид, As2Os в виде белой стеклообразной массы.

Кислотные свойства мышьяковой кислоты выражены значи
тельно сильнее, чем у мышьяковистой. В этом проявляется рас
смотренная на стр. 357 и 358 общая закономерность, согласно кото
рой с повышением степени окисленности элемента кислотные свой
ства его гидроксидов усиливаются, а основные — ослабевают.

Будучи трехосновной, мышьяковая кислота образует средние 
'Ка р е е  н а  ты )  и кислые ( г и д р о -  и д и г и д р о а р с е н а т ы )  
соли, например N a3A s 0 4, N a2H A s 0 4, N a H 2A s 0 4.

В кислой среде мышьяковая кислота и арсенаты проявляют 
свойства окислителей,

В § 99 отмечалось, что электродны е потенциалы процессов, протекаю щ их 
с участием  воды, ионов водорода или гидроксид-иопов, имеют тем большую 
величину, чем кислее раствор. И наче говоря, если в электрохимическом про
цессе принимает участие вода и продукты  ее диссоциации, то окислитель силь
нее проявляет окислительные свойства в кислой среде, а восстановитель силь
нее проявляет восстановительны е свойства в щелочной среде. Э та общ ая з а 
кономерность хорош о видна на примере соединений мы ш ьяка. М ы ш ьяковая 
кислота и ее соли в кислой среде взаимодействую т с восстановителями, пере
х о дя  в мышьяковистую кислоту или в арсениты. Например:

K3A s 0 4 +  2KI +  H2S 0 4 =  K3A s 0 3 +  I* +  K jS 0 4 +  H20
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Здесь процесс восстановления описы вается уравнением:

A s 0 43'  +  2Н+ +  2е~ =  A s O j ' +  Н 20  

а процесс о к и сл ен и я— уравнением:

2 Г  =  U  +  2е~

Видно, что восстановление протекает с участием воды и ионов Н+, а окис
ление — без их участия. С ледовательно, pH  среды  влияет только на потенциал 
процесса восстановления: чем меньше pH , тем выше этот потенциал и тем бо
лее сильным окислителем является ион A s O f '.

В то ж е врем я в щелочной среде м ы ш ьяковистая кислота и ее соли легко 
окисляю тся, переходя в арсенаты, например:

K 3A s 0 3 +  h  +  2КОН =  K 3A s 0 4 +  2KI +  Н 20

Здесь процесс восстановления описы вается уравнением:

Ь  +  2е~ =  21“ 

а процесс о к и сл ен и я — уравнением:

AsO I '  +  2 0 Н "  =  A sO j" +  Н 20  +  2 < f

В этом случае вода  и ионы О Н -  принимаю т участие только в окислении. 
С ледовательно, здесь pH  среды влияет лиш ь на потенциал процесса окисления: 
чем больш е pH, тем ниже этот потенциал и тем более сильным восстановителем 
служ ит ион A s 0 3”.

Таким образом , мы видим, что направление протекания окислительно-вос- 
стаиовительны х реакций, идущих с участием воды и продуктов ее диссоциации, 
м ож ет изм еняться при переходе от кислой среды к щелочной.

С у л ь ф и д ы  м ы ш ь я к а .  Если пропускать сероводород в подкисленный 
соляной кислотой раствор мышьяковистой кислоты, то образуется ж елтый оса
док сульф ида м ы ш ьяка (Ш ) As2S3, нерастворимый в соляной кислоте. П роис
ходящ ие реакции м ож но вы разить уравнениями

H 3A s 0 3 +  ЗНС1 A sC l3 - f 3 H 20  

2AsC13 +  3H2S =  As2S 3|  +  6НС1

Аналогично мож но получить ж елтый осадок сульф ида м ы ш ьяка(V ) A s2S 5 , 
действуя сероводородом  на раствор м ы ш ьяковой кислоты в присутствии со
ляной кислоты:

H 3As0 4 +  5НС1 AsC15 +  4H 20

2A sC15 +  5H2S =  A s2S 5|  +  10HC1

При взаим одействии сульфидов м ы ш ьяка с сульф идам и щелочных м етал
лов N a2S, K2S или с сульфидом аммония (N H 4) 2S образую тся растворимы е 
в воде соли тиомышьяковистой (H 3A sS3) и тиомышьяковой  (H 3A sS4) кислот. 
К ислоты H 3A sS3 и H 3A sS4 м ож ио рассм атривать как  соответствую щ ие кислород
содерж ащ ие кислоты мыш ьяка, в которы х весь кислород зам ещ ен серой:

As2S 3 +  3N a2S =  2N a3A s S 3
тиоарсеипт

н а т р и я

As2S 5 +  3NaaS =  2 N a 3A s S 4
тиоарсенат

н а т р и я

Применение свободного мышьяка ограничено. Но соединения 
мышьяка применяют в медицине, а также в сельском хозяйстве,
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где они используются в качестве и н с е к т и ц и д о в ,  т. е средств 
для уничтожения вредных насекомых.

Оксид мышьяка (III)  применяется как яд для уничтожения 
грызунов.

150. Сурьма (S tib ium ). Сурьма обычно встречается в природе 
в соединении с серой — в виде сурьмяного блеска, или антимо
нита, Sb2S3. Несмотря на то, что содержание сурьмы в земной 
коре сравнительно невелико [0,00005 % (масс.)], сурьма была из
вестна еще в глубокой древности. Это объясняется распростра
ненностью в природе сурьмяного блеска и легкостью получения 
из него сурьмы. При прокаливании на воздухе сурьмяный блеск 
превращается в оксид сурьмы Sb20 3, из которого сурьма получа
ется путем восстановления углем.

В свободном состоянии сурьма образует серебристо-белые кри
сталлы, обладающие металлическим блеском и имеющие плот
ность 6,68 г/см3. Напоминая по внешнему виду металл, кристал
лическая сурьма отличается хрупкостью и значительно хуже про
водит теплоту и электрический ток, чем обычные металлы. Кроме 
кристаллической сурьмы, известны и другие ее аллотропические 
видоизменения.

Сурьму вводят в некоторые сплавы для придания им твердо
сти. Сплав, состоящий из сурьмы, свинца и небольшого количества 
олова, называется типографским металлом или гартом и служит 
для изготовления типографского шрифта. Из сплава сурьмы со 
свинцом (от 5 до 15 %Sb) изготовляют пластины свинцовых акку
муляторов, листы и трубы для химической промышленности. Кроме 
того, сурьму применяют как добавку к германию для придания 
ему определенных полупроводниковых свойств.

В царской России, несмотря на наличие сырьевой базы, сурьму 
не получали. Выплавка сурьмы из отечественных руд началась 
лишь после Октябрьской революции.

В своих соединениях сурьма обнаруживает большое сходство 
с мышьяком, но отличается от него более сильно выраженными 
металлическими свойствами.

Стибин, или гидрид сурьмы, SbH 3 — ядовитый газ, образую 
щийся в тех же условиях, что и арсин. При нагревании он еще 
легче, чем арсин, разлагается на сурьму и водород.

Сурьма образует соединения с металлами — а н т и м о н и д ы ,  —■ 
которые можно рассматривать как продукты замещения водорода 
в стибине атомами металла. В этих соединениях сурьма, как и 
в SbH 3, имеет степень окисленности —3. Некоторые из антимони- 
дов, в частности AlSb, GaSb и InSb, обладают полупроводни
ковыми свойствами и используются в электронной промышлен
ности.

Оксид сурьмы{\\1),  или сурьмянистый ангидрид, БЬгОэ — ти
пичный амфотерный оксид с некоторым преобладанием основных 
свойств. В сильных кислотах, например серной и соляной, оксид
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сурьмы (III) растворяется с образованием солей сурьмы (I II) :
Sb20 3 -f- 3 H2 SO4 =  Sb2(S 0 4) 3 -f- ЗИ20

Оксид сурьмы (III) растворяется такж е в щелочах с образова
нием солей сурьмянистой H3S b 0 3 или метасурьмянистой HSbOa 
кислоты. Например:

Sb20 3 +  2NaOH =  2N aSb02 +  Н20

Сурьмянистая кислота, или гидроксид сурьмы ( I I I ) , S b (O H )3 
получается в виде белого осадка при действии щелочей на соли 
сурьмы ( I I I ) :

SbCl3 +  3NaOH =  Sb(OH)3|  +  3NaCl

Осадок легко растворяется как в избытке щелочи, так и в кис
лотах.

Соли сурьмы (I II) ,  как соли слабого основания, в водном рас
творе подвергаются гидролизу с образованием основных солей: 

SbCl3 +  2H20  ^  Sb(OH)2Cl +  2НС1

О бразую щ аяся основная соль S b (O H )2Cl неустойчива и р азл а 
гается с отщеплением молекулы воды:

Sb(OH)2Cl =  SbOCll +  Н20

В соли SbOCl группа SbO играет роль одновалентного металла; 
эту группу называют а н т и м о н и л о м .  Полученная основная соль 
называется или хлоридом антимонила, или хлороксидом сурьмы.

Оксид сурьм ы (\т) , или сурьмяный ангидрид, Sb20 5 обладает 
главным образом кислотными свойствами; ему соответствует сурь
мяная кислота, существующая в водном растворе в нескольких 
формах. Соли сурьмяной кислоты называются а н т и м о н а т а м и .

С у л ь ф и д ы  с у р ь м ы  Sb2S3 и Sb2S 5 по свойствам аналогичны сульфи
дам мышьяка. Они представляют собой вещества оранжево-красного цвета, 
растворяющиеся в сульфидах щелочных металлов и аммония с образованием 
тиосолей. Сульфиды сурьмы используются при производстве спичек и в резино
вой промышленности.

151. Висмут (B ism uthum ). Последний член подгруппы — вис-’ 
мут — характеризуется преобладанием металлических свойств над 
неметаллическими и может рассматриваться как металл.

Висмут — мало распространенный в природе элемент: содержа
ние его в земной коре составляет 0,00002 % (масс.). В природе он 
встречается как в свободном состоянии, так и в виде соединений —■ 
висмутовой охры  Bi20 3 и висмутового блеска  Bi2S3.

В свободном состоянии висмут представляет собой блестящий 
розовато-белый хрупкий металл плотностью 9,8 г/см3. Его при
меняют как в чистом виде, так и в сплавах. Чистый висмут 
используют главным образом в энергетических ядерных реакторах 
в качестве теплоносителя. С некоторыми металлами висмут
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образует легкоплавкие сплавы; например, сплав висмута со свин
цом, оловом и кадмием плавится при 70 °С. Эти сплавы применяют, 
в частности, в автоматических огнетушителях, действие которых 
основано на расплавлении пробки, изготовленной из такого сплава. 
Кроме того, они используются как припои.

Н а воздухе висмут при комнатной температуре не окисляется, 
но при сильном нагревании сгорает, образуя оксид висмута Bi20 3. 
Соляная и разбавленная серная кислоты на висмут не действуют. 
Он растворяется в азотной кислоте невысокой концентрации и в 
горячей концентрированной серной:

Bi +  4HN03 =  B i(N 03 ) 3 +  NOt +  2H20  
2Bi +  6H2 S 0 4 =  Bi2 (S 0 4) 3 +  3 S 0 2f  +  6H20

Висмутин, или гидрид висмута, BiH3 очень нестоек и р а зл а ' 
гается уже при комнатной температуре.

Оксид висмута(III) Bi20 3 образуется при прокаливанни вис
мута на воздухе, а такж е при разложении нитрата висмута. Он 
имеет основной характер и растворяется в кислотах с образова
нием солей висмута(III) .

Гидроксид висмута ( \ \ \ ) , или гидроокись висмута, B i (O H )3 по
лучается в виде белого осадка при действии щелочей на раствори
мые соли висмута:

Bi(N03 ) 3 +  3NaOH =  B i(0H )4  +  3NaN03

Гидроксид висмута ( I I I ) — очень слабое основание. Поэтому 
соли висмута (III) легко подвергаются гидролизу, переходя в ос
новные соли, мало растворимые в воде.

Нитрат висмута, B i ( N 0 3)s -5H 20 ,  выкристаллизовывается из 
раствора, получающегося в результате взаимодействия висмута 
с азотной кислотой. Он растворяется в небольшом количестве 
воды, подкисленной азотной кислотой. При разбавлении раствора 
водой происходит гидролиз и выпадают основные соли, состав ко
торых зависит от условий. Часто образуется соль состава B i 0 N 0 3. 
Радикал  ВЮ — в и с м у т и л — играет роль одновалентного ме
талла:

Bi(N 03) 3 +  Н20  ^  B i0N 0 3 +  2HN03

Х лорид  висмута BiCl3 — гигроскопичные кристаллы, гидроли
зующиеся водой до хлорида висмутила BiOCl.

Сульфид висмута Bi2S 3 образуется в виде черно-бурого осадка 
при действии сероводорода на растворы солей висмута. Осадок не 
растворяется в сульфидах щелочных металлов и аммония: в отли
чие от мышьяка и сурьмы, висмут не образует тиосолей.

Соединения висмута (III) применяются в медицине и ветери
нарии.

Действием очень сильных окислителей на соединения висму
та (III) можно получить соединения висмута (V). Важнейшие из
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них это в н с  м у  т а  ты  — соли не выделенной в свободном состоя
нии висмутовой кислоты, например висмутат калия КВЮ 3. Эти со
единения представляют собой очень сильные окислители.

Г л а в а  ГЛАВНАЯ ПОДГРУППА
XV ЧЕТВЕРТОЙ ГРУППЫ

Главную подгруппу четвертой группы периодической системы 
образуют пять элементов — углерод , кремний, германий, олово  и 
свинец.

При переходе от углерода к свинцу размеры атомов возрастают. 
Поэтому следует ожидать, что способность к присоединению элек
тронов, а следовательно, и неметаллические свойства будут при 
этом ослабевать, легкость же отдачи электронов — возрастать. 
Действительно, уже у германия проявляются металлические свой
ства, а у олова и свинца они преобладают над неметаллическими. 
Таким образом, только первые два члена описываемой группы яв
ляются неметаллами, германий причисляют и к металлам, и к не
металлам, олово и свинец— металлы.

Д л я  элементов рассматриваемой группы характерны степени 
окисленности -f-2 и -f-4. Соединения углерода и кремния, в которых

Т а б л и ц а  28. Некоторые свойства углерода и его аналогов

У г л е р о д  * К р е м н и й Г ер м а и и й О лово С в и н ец

Строение внешнего электрон 2 s22 p 2 3s23p2 4s24p2 5s25p2 6 s 20  р г
ного слоя атома

Энергия ионизации атома 11,26 8,15 7,90 7,34 7,42
Э -*■ Э+, эВ

Относительная электроотрица 2,5 1 , 8 1, 8 1,8 1,9
тельность

Радиус атома, нм 0,077 0,134 0,139 0,155 0,175
Стандартная энтальпия атоми- 715,0 451,9 379,1 302,1 195,0

зацин при 25 °С, кДж на 
1 моль атомов

Температура плавления, °С 3750 ** 1 4 2 0  3* 936 231,9 327,4
Температура кипения, °С 3300 2850 2620 1745
Плотность, г/см® Алмаз 

3,52 
Г рафит 

2,26

2,33 3* 5,32 Белое
7,29

Серое
5,85

11,34

* В стандартном состоянии углерод находится в виде графита. 
** При давлении 12 МПа.
•* Кристаллический кремний.
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степень окисленности этих элементов равна -{-2, немногочисленны 
и сравнительно мало стойки.

Некоторые свойства элементов главной подгруппы четвертой 
группы и образуемых ими простых веществ охарактеризованы в 
табл. 28.

УГЛЕРОД (CARBONEUM)

152. Углерод в природе. Углерод находится в природе как в 
свободном состоянии, так  и в виде многочисленных соединений. 
Свободный углерод встречается в виде алмаза и графита. Алмазы 
образуют отдельные кристаллы или небольшого размера сростки, 
масса которых обычно колеблется от тысячных до десятых долей 
грамма. Самый большой из найденных алмазов весил 621,2 г. К ри
сталлы нередко имеют окраску, обусловленную примесями. Круп
нейшие месторождения алмазов имеются в Африке (Заир, Ю А Р), 
в Бразилии, в Индии.

Наиболее крупные месторождения графита образовались в ре
зультате воздействия высоких температур и давления на каменные 
угли. Залежи графита имеются в различных районах СССР.

Уголь, тоже состоящий из углерода, получается искусственным 
путем. Однако в природе есть вещества, близкие по своему составу 
к углю. Таковы различные виды ископаемого угля, образующие 
во многих местах земного шара мощные отложения. Некоторые из 
ископаемых углей содержат до 99 % углерода.

Соединения углерода очень распространены. Кроме ископае
мого угля, в недрах Земли находятся большие скопления нефти, 
представляющей сложную смесь различных углеродсодержащих 
соединений, преимущественно углеводородов. В земной коре встре
чаются в огромных количествах соли угольной кислоты, особенно 
карбонат кальция. В воздухе всегда имеется диоксид углерода. 
Наконец, растительные и животные организмы состоят из веществ, 
в образовании которых главное участие принимает углерод. Таким 
образом, этот элемент — один из распространенных на Земле, хотя 
общее его содержание в земной коре составляет всего около 0,1 % 
(м асс .) .

По многочисленности и разнообразию своих соединений угле
род занимает среди других элементов совершенно особое положе
ние. Число изученных соединений углерода оценивают в настоящее 
время примерно в два миллиона, тогда как соединения всех осталь
ных элементов, вместе взятые, исчисляются лишь сотнями тысяч.

Многообразие соединений углерода объясняется способностью 
его атомов связываться между собой с образованием длинных 
цепей или колец (см. § 162).

153. Аллотропия углерода. В свободном состоянии углерод из
вестен в виде алмаза, кристаллизующегося в кубической системе, 
и графита, принадлежащего к гексагональной системе. Такие фор-
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Рис. 117. Структура алмаза.
Стрелки показывают связи между атомами в тетраэдрах.

мы его, как древесный уголь, кокс, 
саж а, имеют неупорядоченную структуру.
Синтетически получены карбин  и полику-  
м улен  — разновидности углерода, состоя
щие из линейных цепных полимеров типа
------С =  С— С =  С------  или ••■ =  С — С =
— С = --- .  Карбин обладает полупроводни
ковыми свойствами. При сильном нагревании без доступа воздуха 
он превращается в графит.

Алм аз  — бесцветное, прозрачное вещество, чрезвычайно сильно 
преломляющее лучи света. Ои кристаллизуется в кубической гра- 
нецептрированной решетке. При этом одна половина атомов р а с 
полагается в вершинах и центрах граней одного куба, а другая — 
в вершинах н центрах граней другого куба, смещенного относи
тельно первого в направлении его пространственной диагонали. 
Атомы углерода в алмазе находятся в состоянии 5,о3-гибридизации 
и образуют трехмерную тетраэдрическую сетку, в которой они свя
заны друг с другом ковалентными связями *. Расстояние между 
атомами в тетраэдрах равно 0,154 нм. Структура алмаза показана 
На рис. 117.

Из всех простых веществ алмаз имеет максимальное число ато
мов, приходящихся на единицу объема, — атомы углерода «упако
ваны» в алмазе очень плотно. С этим, а также с большой проч
ностью связи в углеродных тетраэдрах связано то, что по твер
дости алмаз превосходит все известные вещества. Поэтому его 
широко применяют в промышленности; почти 80 % добываемых 
алмазов используются для технических целей. Его используют для 
обработки различных твердых материалов, для бурения горных 
пород. Будучи весьма твердым, алмаз в то же время хрупок. Полу
чающийся при измельчении алмаза порошок служит для шлифовки 
драгоценных камней и самих алмазов. Должным образом отшли
фованные прозрачные алмазы называются б р и л л и а н т а м и .

Ввиду большой ценности алмазов было предпринято много по
пыток получить их искусственным путем из графита. Однако дол
гое время эти попытки кончались неудачей. Только в 1955 г., при
менив очень высокое давление (порядка 1010 Па) и длительный 
нагрев при температуре около 3000 °С, американским, а одновре
менно и шведским ученым удалось получить синтетические алмазы. 
В Советском Союзе также разработан метод получения синтетиче
ских алмазов, а в 1961 г. начато их промышленное производство. 
Кроме того, в 1969 г. в СССР синтезированы нитевидные кристаллы

* Подобное тетраэдрическое расположение связей, образуемых атомом уг
лерода, характерно также для предельных углеводородов и их производных 
{см. § 162).
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Рис. 118. Структура графита.

алмаза, причем их получают при обычном д ав 
лении. Нитевидные кристаллы, или «усы», 
имеют структуру, практически лишенную де
фектов, и обладают очень высокой прочностью.

При прокаливании в кислороде алмаз сго
рает, образуя диоксид углерода. Если сильно 
нагреть алмаз без доступа воздуха, то он пре
вращается в графит.

Г р а ф и т  представляет собой темно-серые 
кристаллы со слабым металлическим блеском. 
Он имеет слоистую решетку. Все атомы угле
рода находятся здесь в состоянии 5р2-гибриди- 

зации: каждый из них образует три ковалентные о-связи с сосед
ними атомами, причем углы между направлениями связей равны 
120°. В результате возникает плоская сетка, составленная из пра
вильных шестиугольников, в вершинах которых находятся ядра 
атомов углерода; расстояние между соседними ядрами составляет
0,1415 нм.

В образовании о-связей участвуют три электрона каждого ато
ма углерода. Четвертый электрон внешнего слоя занимает 2р-орби- 
таль, не участвующую в гибридизации. Такие негибридные элек
тронные облака атомов углерода ориентированы перпендикулярно 
плоскости слоя и, перекрываясь друг с другом, образуют делокали- 
зованные я-связи *. Структура графита показана на рис. 118.

Соседние слои атомов углерода в кристалле графита находятся 
на довольно большом расстоянии друг от друга (0,335 нм); это 
указывает иа малую прочность связи между атомами углерода, 
расположенными в разных слоях. Соседние слои связаны между 
собой в основном силами Ван-дер-Ваальса, но частично связь 
имеет металлический характер, т. е. обусловлена «обобществле
нием» электронов всеми атомами кристалла **. Этим объясняется 
сравнительно высокая электрическая проводимость и теплопровод' 
ность графита не только в направлении слоев, но и в перпендику
лярном к ним направлении.

Рассмотренная структура графита обусловливает сильную ани
зотропию его свойств. Так, теплопроводность графита в направле
нии плоскости слоев равна 4,0 Д ж /(с м -с -К ) ,  а в перпендикуляр
ном направлении составляет 0,79 Д ж /(с м -с -К ) .  Электрическое 
сопротивление графита в направлении слоев в 104 раз меньше, чем 
в перпендикулярном направлении.

Отдельные слои атомов в кристалле графита, связанные между 
собой сравнительно слабо, легко отделяются друг от друга. Этим

* Аналогично образуются а- и я-связи в молекуле бензола. Подробнее 
эта система связей будет рассмотрена в § 167.

** Природа металлической связи обсуждается в § 190,
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объясняется малая механическая прочность графита. Если прове
сти куском графита по бумаге, то мельчайшие кристаллики гра
фита, имеющие вид чешуек, прилипают к бумаге, оставляя на ней 
серую черту. На этом основано применение графита для изготовле
ния карандашей.

На воздухе графит не загорается даж е при сильном накалива
нии, но легко сгорает в чистом кислороде, превращаясь в диоксид 
углерода.

Благодаря электрической проводимости графит применяется 
для изготовления электродов. Из смесп графита с глиной делают 
огнеупорные тигли для плавления металлов. Смешанный с маслом 
графит служит прекрасным смазочным средством, так как чешуйки 
его, заполняя неровности материала, создают гладкую поверх
ность, облегчающую скольжение. Графит применяют также в каче
стве замедлителя нейтронов в ядериых реакторах.

Кроме природного, в промышленности находит применение 
искусственный графит. Его получают главным образом из лучших 
сортов каменного угля. Превращение происходит при температу
рах около 3000°С в электрических печах без доступа воздуха. На 
основе естественного и, особенно, искусственного графита изготов
ляют материалы, применяемые в химической промышленности. 
Благодаря  их высокой химической стойкости они используются для 
футеровки, изготовления труб и др.

Графит термодинамически устойчив в широком интервале тем
ператур и давлений, в частности при обычных условиях. В связи 
с этим при расчетах термодинамических величин в качестве стан
дартного состояния углерода принимается графит. Алмаз термо
динамически устойчив лишь при высоких давлениях (выше 109 П а) .  
Однако скорость превращения алмаза в графит становится замет
ной лишь при температурах выше 1000 °С; при 1750 °С превраще
ние алмаза в графит происходит быстро.

«Аморфный» углерод (уголь).  При нагревании углеродсодер
жащих соединений без доступа воздуха из них выделяется черная 
масса, называемая «аморфным» углеродом или просто углем. Т а 
кой углерод состоит из мельчайших кристалликов с разупорядо- 
ченной структурой графита. Уголь растворяется во многих рас
плавленных металлах, например в железе, никеле, платине. П лот
ность угля колеблется от 1,8 до 2,1 г/см3.

Угли существенно различаются по своим свойствам в зависи
мости от вещества, из которого они получены и способа получения. 
Кроме того, они всегда содержат примеси, сильно влияющие на их 
свойства. Важнейшие технические сорта угля: кокс, древесный  
уголь, костяной уголь  и сажа.

Кокс  получается при сухой перегонке каменного угля. Приме* 
няется он главным образом в металлургии при выплавке металлов 
из руд.
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Ркс. 119. Прибор для демонстрации поглощения аммиака углем.

Д ревесный уголь  получается при нагревании 
дерева без доступа воздуха. При этом улавливают 
ценные продукты сухой перегонки — метиловый 
спирт, уксусную кислоту и др. Древесный уголь 
применяется в металлургической промышленности, 
в кузнечном деле.

Благодаря пористому строению, древесный 
уголь обладает высокой адсорбционной способ
ностью.

Чтобы наблюдать адсорбцию газов углем, про
изведем следующий опыт. Наполним аммиаком
стеклянный цилиндр и опустим открытый конец 
его в чашку с ртутью (рис. 119). Затем, прокалив 
на горелке кусочек древесного угля, погрузим его 
в ртуть и подведем под отверстие цилиндра с ам 
миаком. Уголь всплывает на поверхность ртути

в цилиндре, и ртуть сейчас же начинает подниматься вверх вслед
ствие поглощения аммиака углем.

Особенно хорошо поглощают газы а к т и в н ы е  у г л и  (стр. 312). 
Оки применяются для поглощения паров летучих жидкостей из
воздуха и газовых смесей, в противогазах, а также в качестве ка 
тализатора в некоторых химических производствах.

Уголь обладает способностью адсорбировать-не только газы, но 
и растворенные вещества. Это его свойство открыл в конце 
XVIII века русский академик Т. Е. Ловиц.

Костяной уголь получается путем обугливания обезжиренных 
костей. Он содержит от 7 до 11 % углерода, около 80 % фосфата 
кальция и другие соли. Костяной уголь отличается очень большой 
поглотительной способностью, особенно по отношению к органиче
ским красителям, и служит для удаления из растворов различных 
красящих веществ.

Сажа представляет собой наиболее чистый «аморфный» угле
род. В промышленности ее получают термическим разложением 
метана, а также сжиганием при недостаточном доступе воздуха 
смолы, скипидара и других богатых углеродом веществ. Сажа 
применяется в качестве черной краски (тушь, типографская 
краска),  а также в производстве резины как ее составная 
часть.

154. Химические свойства углерода. Карбиды. При низких тем
пературах и уголь, и графит и, в особенности, алмаз инертны. При 
нагревании их активность увеличивается: уголь легко соединяется 
с кислородом и служит хорошим восстановителем. Важнейший 
процесс металлургии — выплавка металлов из р у д —-осуществля
ется путем восстановления оксидов металлов углем (или моноокси- 
дом углерода).
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С кислородом углерод образует диоксид  (или двуокись) у гл е 
рода  С 0 2, часто называемый также углекислым газом, и оксид 
у г л е р о д а ( I I ) , или монооксид углерода, СО.

При очень высоких температурах углерод соединяется с водо
родом, серой, кремнием, бором и многими металлами; уголь всту
пает в реакции легче, чем графит и тем более алмаз.

Соединения углерода с металлами и другими элементами, ко
торые по отношению к углероду являются электроположитель
ными, называются к а р б и д а м и .  Их получают прокаливанием 
металлов или их оксидов с углем.

Карбиды — кристаллические тела. Природа химической связи 
в них может быть различной. Так, многие карбиды металлов глав
ных подгрупп I, II и III групп периодической системы представ
ляют собой солеобразные соединения с преобладанием ионной 
связи. К их числу относятся карбиды алюминия АЦСз и кальция 
СаС2. Первый из них можно рассматривать как продукт замещ е
ния водорода иа металл в метане СН4, а второй — в ацетилене 
С2Н2. Действительно, при взаимодействии карбида алюминия с во
дой образуется метай

АЦСз +  12FLO =  4А1(ОН)з +  ЗСИ4* 
а при взаимодействии с водой карбида кальция — ацетилен:

СаС2 +  2П20  =  Са(ОН ) 2 +  С2Н2|

В карбидах кремния SiC (см. § 178) и бора В4С связь между 
атомами ковалентная. Эти вещества характеризуются высокой 
твердостью, тугоплавкостью, химической инертностью.

Большинство металлоз побочных подгрупп IV—VIII групп пе
риодической системы образуют карбиды, связь в которых близка 
к металлической (см. § 190), вследствие чего эти карбиды в не
которых отношениях сходны с металлами, например обладают 
значительной электрической проводимостью. Они характеризуются 
такж е высокой твердостью и тугоплавкостью; карбиды этой группы 
применяются в ряде отраслей промышленности.

Большинство ценных свойств чугунов и сталей обусловлены 
присутствием в них карбида железа FesC (см. § 238).

155. Диоксид углерода. Угольная кислота. Диоксид углерода 
С 0 2 постоянно образуется в природе при окислении органических 
веществ (гниение растительных и животных остатков, дыхание, 
сжигание топлива). В больших количествах он выделяется из вул
канических трещин и из вод минеральных источников.

В лабораториях диоксид углерода обычно получают, действуя 
на мрамор С а С 0 3 соляной кислотой в аппарате Киппа;

СаСОз +  2НС1 =  СаС12 +  Н 20  +  C 0 2t

В промышленности большие количества диоксида углерода по
лучают при обжиге известняка:

С аСО з =  C aO  -J- С 0 2|
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Диоксид углерода при обычных условиях — бесцветный газ, 
примерно в 1,5 раза тяжелее воздуха, благодаря чему его можно 
переливать, как жидкость, из одного сосуда в другой. Масса 1 л 
С 0 2 при нормальных условиях составляет 1,98 г. Растворимость 
диоксида углерода в воде невелика: 1 объем воды при 20 °С рас
творяет 0,88 объема С 0 2, а при 0 ° С —-1,7 объема. Применяется 
диоксид углерода при получении соды по аммиачно-хлоридному 
способу (см. стр. 426), для синтеза карбамида (стр. 427), для по
лучения солей угольной кислоты, а также для газирования фрук
товых и минеральных вод и других напитков.

Под давлением около 0,6 М Па диоксид углерода при комнатной 
температуре превращается в жидкость. Жидкий диоксид углерода 
хранят в стальных баллонах. При быстром выливании его из бал
лона поглощается вследствие испарения так много теплоты, что 
С 0 2 превращается в твердую белую снегообразную массу, которая, 
не плавясь, сублимируется при — 78,5°С. Твердый диоксид угле
рода под названием «сухой лед» применяется для охлаждения 
скоропортящихся продуктов, для производства и сохранения моро
женого, а также во многих других случаях, когда требуется полу
чение низкой температуры.

Раствор С 0 2 в воде имеет кисловатый вкус и обладает слабо
кислой реакцией, обусловленной присутствием в растворе неболь
ших количеств угольной кислоты Н 2СОз, образующейся в резуль
тате обратимой реакции:

С 0 2 +  Н20  Н2С 0 3

Таким образом, диоксид углерода является ангидридом уголь
ной кислоты.

Равновесие последней реакции сильно сдвинуто влево-, лишь 
очень небольшое количество растворенного С 0 2 превращается в 
угольную кислоту.

Угольная кислота Н2СОз может существовать только в водном 
растворе. При нагревании раствора диоксид углерода улетучи
вается, равновесие образования Н 2СОз смещается влево, и в конце 
концов остается чистая вода.

Угольная кислота очень слабая. В растворе она диссоциирует 
главным образом на ионы Н + и НСОз" и лишь в ничтожном коли-*, 
честве образует ионы СОз- :

Н2С 03 Н+ +  НсОз 2Н+ +  СОГ

Константа диссоциации угольной кислоты по первой ступени, 
учитывающая равновесие ионов со всем количеством диоксида уг
лерода в растворе (как в форме СОг, так и в виде угольной кис
лоты), выражается соотношением:

К = - M l H C O i L  =  4 5 . 10-7,
[СОа +  HjCOg] 4,0
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Константа диссоциации по второй ступени;

[Щ  [со;-] _  10„ ,
[НСОз]

К ак  двухосновная кислота, угольная кислота образует два ряда 
солей — средние и кислые; средние соли называются к а р б о н а 
т а м и ,  кислые — г и д р о к а р б о н а т а м и .

С о л и  у г о л ь н о й  к и с л о т ы  могут быть получены или дей
ствием диоксида углерода на щелочи, или путем обменных реак
ций между растворимыми солями угольной кислоты и солями дру
гих кислот. Например:

NaOH + С02 =  NaHC03 

NaHC03 + NaOH =  Na2C03 + H20 

BaCl2 + Na2C03 =  ВаСОзф + 2NaCl

Со слабыми основаниями угольная кислота в большинстве слу
чаев дает только основные соли, примером которых может служить 
карбонат гидроксомеди (С и 0 Н ) 2С 0 3. Встречающийся в природе 
минерал такого состава называется малахитом.

При действии кислот, даж е таких слабых, как уксусная, все 
карбонаты разлагаются с выделением диоксида углерода. Этой 
реакцией часто пользуются для открытия карбонатов, так как  вы
деление С 0 2 легко обнаружить по характерному шипению.

При нагревании все карбонаты, кроме солей щелочных метал
лов, разлагаю тся с выделением С 0 2. Продуктами разложения в 
большинстве случаев являются оксиды соответствующих метал
лов, например;

MgC03 =  MgO + C02t

СаС03 =  СаО + C02f

Гидрокарбонаты щелочных металлов при нагревании переходят 
в карбонаты;

2NaHC03 =  Na2C03 + C02t  + Н20

Большинство гидрокарбонатов, а такж е карбонаты калия, нат
рия, рубидия, цезия и аммония растворимы в воде; карбонаты 
других металлов в воде нерастворимы.

Растворы карбонатов щелочных металлов вследствие гидро
лиза имеют сильнощелочную реакцию

Na2C03 + H20  NaHC03+Na0H
или

C O l' +  Н 2 0  :?=* НСОз +  О Н '

Из солей угольной кислоты в природе чрезвычайно распростра
нен карбонат кальция СаСОз. Он встречается в виде известняка, 
мела, мрамора.
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Карбонат кальция нерастворим в воде. Поэтому известковая 
вода (раствор гидроксида кальция) при пропускании через нее 
диоксида углерода мутнеет:

Са(ОН) 2 +  С 0 2 =  СаСО з! +  Н20

Однако, если пропускать С 0 2 через известковую воду долгое 
время, то мутная вначале жидкость постепенно светлеет и нако
нец становится совершенно прозрачной. Растворение происходит 
вследствие образования кислой соли — гидрокарбоната кальция: 

СаСОз +  Н20  +  С 0 2 =  С а (Н С 0 3) 2

Гидрокарбонат кальция — вещество непрочное. При кипячении 
раствора или продолжительном его стоянии на воздухе гидрокар
бонат разлагается с выделением С 0 2 и образованием средней 
соли.

Растворимостью гндрокарбонатов в воде объясняется постоян
ное передвижение карбонатов в природе. Почзенные и грунтовые 
воды, содержащие С 0 2, просачиваясь сквозь почву и особенно 
сквозь пласты известняка, растворяют карбонат кальция и уносят 
его с собой в виде гидрокарбоната в ручьи, реки и моря. Оттуда 
он попадает в организмы морских животных и идет на построение 
их скелетов или, выделяя диоксид углерода, снова превращается 
в карбонат кальция и отлагается в виде пластов.

Кроме карбоната кальция, в природе встречается в больших 
количествах карбонат магния M g C 0 3, известный под названием 
магнезита. Карбонат магния, как и карбонат кальция, легко раст
воряется в воде, содержащей С 0 2, переходя в растворимый гидро- 
карбонат.

Некоторые карбонаты являются ценными рудами и служ ат для 
получения металлов (например, шпатовый железняк F e C 0 3, гал 
мей Z n C 0 3) .

Карбонат натрия, или сода, N a2C 0 3. В виде кристаллогидрата 
сода отвечает формуле N a2C 0 3 ■ ЮН20 .  Однако этот кристаллогид
рат легко выветривается — теряет часть кристаллизационной воды.

Сода — один из главных продуктов основной химической про
мышленности. Она в больших количествах потребляется стеколь
ной, мыловаренной, целлюлозно-бумажной, текстильной, нефтяной 
и другими отраслями промышленности, а также служит для полу
чения различных солей натрия. Применяется сода и в быту, глав 
ным образом как моющее средство.

В настоящее время соду получают в промышленности а м м и - 
а ч н о - х л о р и д н ы м  способом, основанным на образовании гид- 
рокарбоната натрия при реакции между хлоридом натрия и гидро
карбонатом аммония в водном растворе.

Концентрированный раствор хлорида натрия насыщают ам миа
ком, а затем пропускают в него под давлением диоксид углерода, 
получаемый обжигом известняка. При взаимодействии аммиака,
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диоксида углерода и воды образуется гидрокарбонат аммония 
NH3 +  С 02 +  Н20  =  NH4H C 03

который, вступая в обменную реакцию с хлоридом натрия, обра
зует хлорид аммония и гидрокарбонат натрия:

NH4HCO3 +  NaCl =  NaHC03|  +  NH4C1

Гидрокарбонат натрия сравнительно мало растворим в холод
ной воде и выделяется в виде осадка, который отфильтровывают.

При прокаливании гидрокарбонат натрия разлагается иа кар 
бонат, воду и диоксид углерода, вновь поступающий в производ
ство:

2NaHC03 =  Na2C 0 3 +  C 02f  +  Н20

Н агревая раствор, содержащий хлорид аммония, с гашеной из
вестью, выделяют аммиак

2NH4C1 +  Са(ОН)2 =  2NH3f  +  СаС12 +  2Н20

который также возвращается в производство.
Таким образом, единственным отходом производства является 

хлорид кальция, остающийся в растворе после выделения аммиака 
и имеющий ограниченное применение.

Полученный по аммначно-хлоридному способу карбонат натрия 
не содержит кристаллизационой воды и называется кальциниро
ванной содой.

Часть гидрокарбоната натрия используется без дальнейшей пе
реработки. Например, под названием питьевой, или двууглекислой,  
соды  он применяется в медицине, в хлебопечении, в пищевой про
мышленности.

Производство кальцинированной соды в СССР непрерывно рас
тет. В 1957 г. оно составило 1,6 млн. т, примерно втрое превысив 
объем производства 1940 г., а в 1985 г. достигло 5,03 млн. т.

Карбонат калия,  или поташ, К2СО3 представляет собой белый 
порошок, расплывающийся во влажном воздухе и хорошо раство
римый в воде. Применяется он для получения мыла, при изготов
лении тугоплавкого стекла, в фотографии. Поташ получают дей
ствием диоксида углерода на раствор гидроксида калия, образую
щийся при электролизе раствора хлорида калия:

2КОН +  С02 =  к 2с о 3 +  нао

Важное в практическом отношении соединение — карбамид,  
или мочевина, C O (N H 2)2 получается взаимодействием диоксида 
углерода с аммиаком под давлением:

С 02 +  2NH3 =  СО(НН2)2 +  Н20

Этот способ получения карбамида был открыт в 1870 г, 
А. И. Базаровым.
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Карбамид представляет собой белые кристаллы, хорошо раство
римые в воде. Он используется в сельском хозяйстве в качестве 
высококонцентрированного азотного удобрения и как добавка к 
корму жвачных животных. На основе карбамида получают дешевые 
пластические массы, так называемые к а р б а м и д н ы е  п л а 
с т и к и .  Он служит также исходным материалом для получения 
многих органических веществ и лекарственных препаратов. Н еко
торые производные карбамида обладают гербицидными свойства
ми — они применяются для борьбы с сорняками.

15*3. Оксид углерода(П ).  Оксид углерода(П ),  или. монооксид  
углерода,  СО — бесцветный ядовитый газ, конденсирующийся в 
жидкость только при — 192 °С и затвердевающий при —205 °С. В 
воде оксид углерода растворим очень мало и ие вступает с ней в 
химическое взаимодействие.

Электронное строение молекулы СО рассмотрено на стр. 143. 
К ак показано на рнс. 53, шесть валентных электронов атомов угле
рода и кислорода размещаются на трех связывающих МО, образуя 
тройную связь; эта связь характеризуется высокой прочностью 
(1076 к Д ж /м о л ь ) .

О бразование тройной связи в молекуле СО можно объяснить и методом ВС. 
З а  счет двух неспареиных электронов, имеющихся в каж дом  из взаим одей
ствую щ их атомов

возникаю т две ковалентные связи:

t *

Я Ш !
* ж

К ак  показы вает эта  схема, одна из орбиталей внешнего электронного слоя 
атом а углерода остается незанятой электронами, так  что этот атом мож ет 
быть акцептором электронной пары. Атом ж е кислорода сохраняет на одной 
из у9-орбиталей неподеленную электронную  пару и обладает, следовательно, 
электроно-донорны ми свойствами. В результате образуется еще одна к о ва
лен тн ая связь — донорно-акцепторная:

t jr t

п
* 1 1 1

В образовавш ейся таким образом  молекуле каж ды й из атомов имеет во 
внешнем слое восемь электронов. С труктуру  молекулы СО мож но изобразить 
схемой:

С £ 0
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Здесь стрелкой показана связь, образованная по донорпо-акцепторному 
способу.

Реакция образования оксида углерода(II)  из простых веществ 
описывается уравнением:

С +  V2 O 2  =  c o t

Стандартная энергия Гиббса этой реакции равна 
'— 137 кД ж /м оль ,  однако стандартная энергия Гиббса реакции

С +  Ог =  C 0 2t

гораздо более отрицательна (—394 кД ж /м о л ь ) .  Поэтому при не
высоких температурах уголь сгорает до С 0 2, а оксид углерода, 
даж е при недостатке кислорода, почти не образуется. Иначе об* 
стоит дело при повышении температуры. По достижении 400—* 
500 °С начинает протекать реакция между углем и образовавшимся 
диоксидом углерода:

С +  С 0 2 =  2 C O f

Эта реакция эндотермична и при 298 К изменение стандартной 
энергии Гиббса при ее протекании положительно (+ 1 2 0  к Д ж /м о л ь ) . 
Однако в ходе превращения происходит двукратное увеличе
ние числа молекул газа и энтропия системы сильно возрастает, 
так что энтропийное слагаемое энергии Гиббса имеет отрицатель
ный знак. С увеличением температуры это слагаемое начинает 
преобладать (по абсолютной величине) над энтальпийным членом, 
в результате чего изменении энергии Гиббса при протекании реак
ции становится отрицательным. Уже при 800 °С степень превраще
ния С 0 2 в СО достигает 80%.

Рассмотренная реакция между углеродом и С 0 2, приводящая 
к образованию монооксида углерода, осуществляется в очень боль
ших масштабах в доменном процессе (см. § 239), а также в газо
генераторах (см. § 159).

В лабораториях оксид углерода(II)  обычно получают, прибав
ляя муравьиную кислоту НСООН к нагретой серной кислоте. П о
следняя отнимает от муравьиной кислоты воду, выделяя оксид 
углерода ( I I ) ;

НСООН =  co t +  Н20
Эта реакция показывает, что оксид углерода (II) можно рае^ 

сматривать как ангидрид муравьиной кислоты. Хотя муравьиная 
кислота не может быть получена непосредственно из оксида угле* 
рода (П) и воды, соли ее образуются при взаимодействии едкия> 
щелочей с оксидом углерода при 150—200 °С;

NaOH +  СО =  HCO ONa

Н а воздухе оксид углерода горит голубоватым пламенем с вн^ 
делением большого количества теплоты, превращаясь в С 0 2:

2СО +  Оа =  2СОа 4- 566 кДж
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На солнечном свету или в присутствии активного угля (катали
затор) оксид углерода непосредственно соединяется с хлором, об
разуя чрезвычайно ядовитый газ — фосген:

СО +  С12 =  СОС13

Фосген — важный промышленный продукт. Он применяется при 
производстве ряда органических и неорганических веществ, напри
мер красителей.

Оксид углерода(II) соединяется со многими металлами, обра
зуя к а р б о н и л ы  м е т а л л о в ,  например карбонил железа 
Р е (С О )5, карбонил никеля № ( С О ) 4. Последние два вещества пред
ставляют собой летучие, весьма ядовитые жидкости. Большинство 
карбонилов м еталлов— кристаллические вещества. Наибольшее 
практическое значение имеют карбонилы никеля, кобальта и ж е 
леза. Они применяются для получения высокочистых металлов (см. 
§ 193), для нанесения металлических покрытий. Кроме того, они 
служат катализаторами многих важных химических реакций.

Химические связи в м олекулах карбонилов металлов образованы  по до- 
корно-ахцепториому способу за счет неспаренных электронных пар молекулы 
СО и свободных орбиталей возбуж денного атом а металла. Н апример, у во з
буж денного атома ж елеза имею тся пять незанятых валентных орбиталей:

/>

П оэтом у молекула карбонила ж елеза имеет состав, отвечаю щ ий ф ормуле
Fe('CO)5.

При повышенной температуре оксид углерода(II) — хороший 
восстановитель, играющий важную роль в металлургии при восста
новлении металлов из их оксидов (см. §§ 192 и 239). Он исполь
зуется также в качестве газообразного топлива (см. § 159) и вхо
дит в число исходных веществ в производстве ряда органических 
соединений.

Оксид углерода(П ) очень ядовит и особенно опасен тем, что не 
имеет запаха; поэтому отравление им может произойти незаметно. 
Ядовитое действие оксида углерода, известное под названием 
у г а р а ,  объясняется тем, что СО легко соединяется с гемоглобином 
крови и делает его неспособным переносить кислород от легких 
к тканям. При вдыхании свежего воздуха образовавшееся соеди
нение (карбоксигемоглобин) постепенно разрушается, и гемогло
бин восстанавливает способность поглощать кислород.
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157. Соединения углерода с серой и азотом. Из соединений 
углерода с серой и азотом большое практическое значение имеют 
сероуглерод CS2 и синильная кислота HCN.

Сероуглерод  CS2 получается пропусканием паров серы сквозь 
слой раскаленного угля. Это бесцветная, сильно преломляющая 
свет летучая жидкость, кипящая при 46 °С. При долгом хранении 
сероуглерод желтеет и приобретает неприятный запах.

Сероуглерод ядовит и легко воспламеняется. В нем хорошо 
растворяются сера, фосфор, иод, различные жпры и смолистые 
вещества. Сероуглерод используется для борьбы с вредителями 
растений и для получения вискозы (стр. 480).

Синильная кислота HCN. При высокой температуре, например 
б электрической дуге, углерод может непосредственно соединяться 
с азотом, образуя бесцветный ядовитый газ дициан, молекулярная 
масса которого соответствует формуле C2N 2. По своим химическим 
свойствам дициан имеет некоторое сходство с галогенами. Подоб
но им, он образует соединение с водородом HCN, обладающее кис
лотными свойствами и получившее название циановодорода, или 
синильной кислоты.

Синильная кислота—  бесцветная, очень летучая жидкость, ки
пящая при 26,7 °С и обладающая характерным запахом горького 
миндаля.

В водном растворе синильная кислота только в незначительной 
степени диссоциирует иа ионы (К —  8 - 10-10).

Синильная кислота-— сильный яд, действующий смертельно 
даж е  в ничтожных дозах (меньше 0,05 г).

С о л и  с и н и л ь н о й  к и с л о т ы  называются ц и а н и д а м и .  
Из них наибольшее применение имеет цианид калия.

Цианид калия  KCN — бесцветные кристаллы, хорошо растсос 
римые в воде. Цианид калия так же ядовит, как и синильная к;:с* 
лота. На воздухе под действием С 0 2 он довольно быстро р азл а
гается, выделяя синильную кислоту и превращаясь в карбонат:

2K.CN +  Н20  +  С 0 2  =  К 2 С0 3  +  2HCN

Как соль очень слабой кислоты, цианид калия в воде в сильной 
степени подвергается гидролизу:

CN' +  Н20  HCN +  ОН'

Поэтому раствор цианида калия имеет щелочную реакцию й 
сильно пахнет сицилыюй кислотой. Аналогичными свойствами 
обладает и цианид натрия.

Цианиды калия и натрия способны растворять в присутствии 
кислорода воздуха золото и серебро. На этом основано их прима< 
иение для извлечения этих металлов из руд (см. § 202). Кроме 
того, они используются в органическом синтезе, при гальваничен 
ском золочении и серебрении.
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158. Топливо и его виды. Нефть, природный газ, каменный 
уголь, а также многие соединения углерода играют важнейшую 
роль в современной жизни как источники получения энергии. При 
сгорании угля и углеродсодержащих соединений выделяется теп
лота, которая используется для производственных процессов, отоп
ления, приготовления пищи. Больш ая же часть получаемой теп
лоты превращается в другие виды энергии и затрачивается на 
совершение механической работы.

К основным видам топлива относятся ископаемый уголь, торф, 
дрова, нефть и природный газ.

И с к о п а е м ы й  у г о л ь  используется как непосредственно для 
сжигания, так и для переработки в более ценные виды топлива —■ 
кокс, жидкое горючее, газообразное топливо.

В царской России добыча угля не удовлетворяла потребностей 
даж е слабо развитой промышленности, и каменный уголь допол
нительно ввозился из-за границы. Единственным поставщиком угля 
для всей страны был тогда Донбасс.

После Октябрьской революции в угольной промышленности 
произошли огромные изменения. Освоены новые угольные бассей
ны: в Средней Азии, на Кавказе, в Восточной Сибири. Н ачата р а з 
работка каменного угля и в ряде других районов страны. В 1940 г. 
в Советском Союзе , было добыто угля 166 млн. т, в 1954 г . — 
347 млн. т, а в 1985 — 726 млн. т. Однако доля угля в общем 
производстве топлива все время снижается за счет увеличения доли 
нефти и природного газа.

Ископаемый уголь представляет собой остатки древнего расти
тельного мира. Чем старше уголь, тем богаче он углеродом.

Различаю т три главных вида ископаемых углей.
Антрацит — самый древний из ископаемых углей. Отличается 

большой плотностью и блеском. Содержит в среднем 95% угле
рода. В общих запасах углей СССР он составляет около 5,5%.

Каменный уголь  содержит 75—90% углерода. Из всех ископае
мых углей находит самое широкое применение.

Буры й уголь  содержит 65—70% углерода. Имеет бурый цвет. 
Как самый молодой из ископаемых углей, часто сохраняет следы 
структуры дерева, из которого он образовался. Бурый уголь отли
чается большой гигроскопичностью и высокой зольностью (от 7 до 
38% ),  поэтому используется только как местное топливо и как 
сырье для химической переработки. В частности, путем его гидро
генизации получают ценные виды жидкого топлива — бензин и ке
росин.

Торф — продукт первой стадии образования ископаемых углей. 
Ои отлагается на дне болот из отмирающих частей болотных 
Мхов. По разведанным запасам торфа СССР — самая богатая 
страна в мире. Содержание углерода в торфе составляет 55—60 %. 
.Главный недостаток торфа для топлива — высокая зольность. Он 
используется как местное топливо,
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При сухой перегонке торфа получают некоторые ценные хими
ческие продукты, а также торфяной кокс, содержащий очень мало 
серы, что позволяет применять его для выплавки высококачествен
ного чугуна.

Д рова  занимают второстепенное место в общем балансе топ
лива. В последние годы их применение в промышленности непре
рывно уменьшается.

Нефть как топливо получила широкое применение с тех пор, 
как  в конце XIX века был изобретен двигатель внутреннего сго
рания, работаю щ ий на продуктах переработки нефти.

Однако нефть — не только удобное и высококалорийное топ
ливо, но и важнейший вид сырья для производства самых разно
образных химических продуктов (синтетических спиртов, моющих 
средств, каучукоподобных материалов' растворителей и др.). Ш и
роко используют в качестве сырья для химической промышлен
ности такж е попутные газы  нефтедобычи и газы нефтепереработки. 
Добыча нефти в СССР возрастает из года в год:

Г о д и  М л н .  т Г о д ы  Млн,  т

1913 10,3 1954 59,3
1940 31,1 1985 595 (вклю чая газовы й конденсат)

П риродный газ, состоящий из метана и других предельных 
углеводородов, — весьма дещевое и удобное топливо. Значение 
природного газа видно хотя бы из того, что за 25 лет (1937—■ 
1962 гг.) его добыча в капиталистических странах увеличилась по
чти в 6 раз.

В нашей стране использование природного газа началось прак
тически только в послевоенные годы. Мощные месторождения при
родного газа были открыты в Украинской ССР, Краснодарском 
крае, Средней Азии и в ряде районов Сибири. В настоящее время 
построено много магистральных газопроводов большой протяжен
ности. Они связывают источники добычи природного газа с рай
онами его промышленного и бытового потребления.

Газовая промышленность относится к числу наиболее быстро 
развивающихся отраслей нашей тяжелой индустрии. Темпы ев 
роста характеризуются размерами добычи природного газа и по
лучения газа путем переработки угля и сланцев. Общее количество 
полученного в нашей стране газа составило:

Будучи прекрасным топливом, природный газ является в то же 
время иключительно ценным и экономически выгодным сырьем 
для промышленности органического синтеза. На базе природного 
газа в нашей стране построен ряд  новых химических заводов;

Г о д ы

1913
1940

М л р д .  м 3

0,02
3,2

Г о д ы

1955
1985

М л р д .  м 3

10,4
643
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осуществляется также перевод на этот вид сырья действующих хи
мических предприятий.

Одинаковые количества топлива дают при сжигании различ
ные количества теплоты. Поэтому для оценки качества топлива 
определяют его т е п л о т в о р н у ю  с п о с о б н о с т ь ,  т. е. количе
ство теплоты, выделяющейся при полном сгорании 1 кг топлива.

Приведем примерные значения теплотворной способности 
(в кДж/кг) различных видов топлива:

Д ерево сухое 19 000 Антрацит 34 000
Торф сухой 23 000 Древесный уголь 34 000
Бурый уголь 28 000 Н ефть 44 000
К аменный уголь 35 000 Природный газ 50 000

159. Газообразное топливо. По величине теплотворной способ
ности все виды твердого топлива и нефть уступают природному 
газу. Высокая калорийность газообразного топлива обусловлена 
тем, что при его сгорании не затрачивается энергия на разрыв 
связей между атомами углерода, как в твердом топливе или 
в больших молекулах углеводородов нефти. Кроме того, газооб
разное топливо полностью смешивается с воздухом, так что при 
его сжигании требуется лишь очень небольшой избыток кислорода 
по сравнению с теоретической величиной. Это снижает потери 
теплоты на нагрев избытка кислорода (воздуха). Газ можно пред
варительно нагревать, благодаря чему повышается температура 
пламени. Его удобно транспортировать на большие расстояния, 
пользуясь газопроводами.

К важнейшим видам газообразного топлива относятся: природ
ный газ (см. § 158), генераторные газы, коксовый газ.

Генераторные газы  получают из твердого топлива путем ча
стичного окисления содержащегося в нем углерода при высокой 
температуре. Этот процесс называется газификацией твердого топ
лива. Он осуществляется в специальных устройствах — газогене
раторах, представляющих собой вертикальную шахту, в которую 
сверху загружают топливо, а снизу вдувают воздух, кислород, во
дяной пар или смеси этих веществ. В зависимости от состава вду
ваемых газов различают воздушный, водяной, паровоздушный 
(смешанный) и другие генераторные газы.

Воздушный газ получают при вдувании воздуха. В нижней ча
сти генератора протекает реакция:

С +  0 2 =  С 0 2 +  393,5 к Д ж

Вследствие большого количества выделяющейся теплоты, тем
пература достигает 1400— 1600 °С, вышележащие слои угля раска
ляются и уголь взаимодействует с С 0 2:

С +  С 0 2 =  2GO — 172 к Д ж

Получающийся газ в основном состоит из оксида углерода (II) 
и азота,
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П аровоздуш ный ( смешанный)  газ получают при вдувании смеси 
воздуха с водяным паром. В этом случае одновременно с выше
приведенными реакциями происходит взаимодействие углерода с 
водяным паром:

С +  Н20  =  СО +  Н 2

Таким образом, в состав смешанного газа, кроме оксида угле
рода (II)  и азота, входит водород, что повышает его теплотворную 
способность. Смешанный газ применяется в промышленности в к а 
честве топлива. Он самый распространенный и дешевый из всех 
искусственных горючих газов.

Водяной газ  получают при подаче на раскаленный уголь водя
ного пара. Газ содержит до 86% СО и Н 2 и используется не в каче
стве горючего, а для синтеза химических продуктов.

Коксовым газом называется газ, получаемый нагреванием ка
менного угля до 900— 1100 °С без доступа воздуха. Этот газ в 
чистом виде или в смеси с природным газом используется в качестве, 
топлива для нагревания мартеновских печей, печей стекольной я 
керамической промышленности, а такж е в коммунальном хозяй
стве. Кроме того, коксовый газ служит сырьем при синтезе хими
ческих продуктов.

Коксовый газ представляет собой смесь различных горючих 
газов. Состав его зависит от исходного материала, но в среднем 
выражается следующими числами [в % (об.)]:

Водород 59 Оксид углерода(II) 6
Метан 25 Бесполезные примеси 7
Другие углеводороды 3 (С 0 2, N2, 0 2)

П о д з е м н а я  г а з и ф и к а ц и я  у г л я .  Превращение угля в 
газообразное топливо может быть осуществлено путем газифика
ции угля непосредственно в местах залегания (под землей). 
Впервые мысль о возможности такого процесса была высказана 
Менделеевым в 1888 г.

В настоящее время в СССР и в ряде зарубежных стран про
водятся работы по подземной газификации каменных углей и го
рючих сланцев.

ОРГАНИЧЕСКИЕ СОЕДИНЕНИЯ

160. Общая характеристика органических соединений. Соеди
нения углерода (за исключением некоторых наиболее простых) 
издавна получили название о р г а н и ч е с к и х  с о е д и н е н и й ,  
так как в природе они встречаются почти исключительно в организ
мах животных и растений, принимают участие в жизненных про
цессах или же являются продуктами жизнедеятельности или рас
пада организмов. В отличие от органических соединений, такие 
вещества, как песок, глина, различные минералы, вода, оксиды 
углерода, угольная кислота, ее соли и другие, встречающиеся в
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«неживой природе», получили название н е о р г а н и ч е с к и х  или 
м и н е р а л ь н ы х  веществ.

Деление веществ на органические и неорганические возникло 
вследствие своеобразия органических соединений, обладающих 
специфическими свойствами. Долгое время считалось, что углерод
содержащие вещества, образующиеся в организмах, в принципе, 
невозможно получать путем синтеза из неорганических соединений.

Образование органических веществ приписывалось влиянию 
особой, недоступной познанию «жизненной силы», действующей 
только в живых организмах и обусловливающей специфику орга
нических веществ. Это учение, явившееся разновидностью идеали
стических представлений о природе, получило название в и т а 
л и з м а  (от латинского vis vitalis  — жизненная сила). Виталисты 
пытались в явлениях живой природы найти доказательство суще
ствования в мире каких-то таинственных сил, не поддающихся изу
чению и не подчиняющихся общим физико-химическим законам. 
Концепция виталистов была наиболее полно сформулирована од
ним из самых авторитетных химиков первой половины XIX века — 
шведским ученым И. Я. Берцелиусом. Виталистические воззрения 
мешали прогрессу в изучении природы органических веществ и 
были опровергнуты в ходе развития науки.

В 1824 г. немецкий химик Ф. Велер, ученик Берцелиуса, впер
вые получил из неорганического вещества дициана NC— CN при 
нагревании его с водой щавелевую кислоту НООС— СООН — ор
ганическое соединение, которое до тех пор добывалось только из 
растений. В 1828 г. Велер осуществил первый синтез вещества 
животного происхождения: нагреванием неорганического соедине
ния цианата аммония N H 4CNO получил мочевину (карбамид)' 
(МНгЬСО; это вещество до тех пор выделяли лишь из мочи.

Вскоре были осуществлены в лабораторных условиях синтезы 
и других органических веществ: в 1845 г. в Германии Г. Кольбе 
синтезировал уксусную кислоту, в 1854 г. во Франции М. Бертло 
синтетическим путем получил жир, в 1861 г. в России А. М. Бут
леров осуществил синтез сахаристого вещества и т. д.

В настоящее время путем синтеза получают множество органи
ческих соединений. Более того, оказалось, что многие органические 
вещества гораздо проще и дешевле получать синтетически, чем 
выделять из природных продуктов. Наибольшим успехом химии 
50— 60-х годов XX века явился первый синтез простых б елков—■ 
гормона инсулина и фермента * рибонуклеазы. Таким образом до
казан а  возможность синтетического получения даж е белков — наи
более сложных органических веществ, являющихся непременными

* Г о р м о н ы  —  вещества, выделяемые железами внутренней секреции—> 
регуляторы важнейших функций организма животных и человека (так, инсу* 
лни —  гормои поджелудочной железы, —  регулятор сахарного обмена), Фер*.  
м е н т ы  — см. стр. 172,
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участниками жизненных процессов; по определению Ф. Энгельса: 
«Жизнь есть способ существования белковых тел».

С развитием синтеза органических соединений была уничтожена 
грань, отделяющая эти соединения от неорганических, однако 
название «органические соединения» сохранилось. Большинство 
известных в настоящее время соединений углерода в организмах 
д аж е не встречаются, а получены искусственным путем.

161. Отличительные особенности органических соединений. Как 
уже указывалось, число изученных в настоящее время соединений 
углерода чрезвычайно велико. Но при всем многообразии природ
ных органических веществ, они обычно состоят из небольшого 
числа элементов; в их состав, кроме углерода, почти всегда входит 
водород, часто кислород и азот, иногда сера и фосфор. Эти эле
менты были названы органогенами (т. е. элементами, порождаю
щими органические молекулы) *.

Среди органических соединений особенно распространено я в - 
л е н и е  и з о м е р и и  (см. § 162). Имеется множество соединений 
углерода, обладающих одинаковым качественным и количествен
ным составом и одинаковой молекулярной массой, но совершенно 
различными физическими, а зачастую и химическими свойствами. 
Например, состав С2Н 60  и, соответственно, молекулярную массу 
46,07 имеют два различных изомерных органических вещества: 
этиловый спирт— жидкость, кипящая при 78,4 °С, смешивающаяся 
с водой в любых соотношениях, и диметиловый эфир — газ, почти 
не растворимый в воде и существенно отличающийся от этилового 
спирта по химическим свойствам.

Явление изомерии, в частности, обусловливает огромное много
образие органических веществ.

В отличие от минеральных органические вещества своеобразно 
ведут себя при нагревании. Их температуры плавления не превы
шают 350—40 0 °С, в большинстве ж е они плавятся ниже 200— 
100 °С. При нагревании без доступа воздуха органические вещества 
могут подвергаться глубоким изменениям, в результате которых 
образуются новые вещества, обладающие совершенно иными свой
ствами, или же (при температурах порядка 400—600 ° С ) — пол
ному разложению и обугливанию. Если же вести нагревание в 
присутствии кислорода воздуха или других окислителей, то органи
ческие вещества обычно полностью сгорают**; при этом входящие

* С развитием химии путем синтеза получены органические вещества, со
держащие и многие другие элементы. Соединения, в которых в непосредствен
ной связи с углеродом имеются металлы (Li, Na, К, Mg, Zn, Hg, Al, Sn, Pb 
и др.) и некоторые неметаллы (например, Si, As), были названы э л е м е н т »  
о р г а н и ч е с к и м и  с о е д и н е н и я м и .

** Лишь синтетически получены цепные органические вещества, отличаю
щиеся исключительной устойчивостью к действию окислителей и высоких тем- 
йератур. Таковы, например, перфторуглероды (перфторпарафины или перфтор-. 
алкапы), фторопласт и др.
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в их состав углерод и водород целиком превращаются в ди
оксид углерода и воду, а азот обычно выделяется в свободном со
стоянии *.

Одной из важных особенностей органических соединений, кото
рая накладывает отпечаток на все их химические свойства, яв 
ляется характер связей между атомами в их молекулах. В подав
ляющем большинстве эти связи имеют ярко выраженный ковалент
ный характер. Поэтому органические вещества в большинстве 
неэлектролиты, не диссоциируют в растворах на ионы и сравни
тельно медленно взаимодействуют друг с другом. Время, необхо
димое для завершения реакций между органическими веществами, 
обычно измеряется часами, а иногда и днями. Вот почему в орга
нической химии применение различных катализаторов имеет осо
бенно большое значение.

Наконец, следует еще раз подчеркнуть исключительную биоло
гическую роль органических соединений. Многие из них являются 
непосредственными носителями, участниками или продуктами про
цессов, протекающих в живых организмах, или же — такие, как 
ферменты, гормоны, витамины и др. — биологическими катализа
торами, инициаторами и регуляторами этих процессов.

162. Теория химического строения органических соединений. 
Химическая природа органических соединений, свойства, отличаю
щие их от соединений неорганических, а также их многообразие 
нашли объяснение в сформулированной Бутлеровым в 1861 г. тео
рии химического строения (см. § 38).

Согласно этой теории, свойства соединений определяются их 
качественным и количественным составом, химическим строением, 
т. е. последовательным порядком соединения между собой обра
зующих молекулу атомов, и их взаимным влиянием. Теория строе
ния органических соединений, развитая и дополненная новейшими 
воззрениями в области химии и физики атомов и молекул, особен
но представлениями о пространственной структуре молекул, о при
роде химических связей и о характере взаимного влияния атомов, 
составляет теоретическую основу органической химии **.

В современной теории строения органических соединений основ
ными являются следующие положения.

* На этом основан количественный анализ органических веществ: содер
жание углерода и водорода в сгоревшем веществе определяют по количеству 
образовавшихся С 0 2 и Н20, выделившийся Гчт2 измеряют непосредственно по 
объему, а содержание кислорода устанавливают по разности между массой 
сгоревшего вещества и массой содержавшихся в нем других элементов.

** Учение Бутлерова о взаимном влиянии атомов подробнее разрабатыва
лось его учеником профессором Московского университета В. В. Марковнико- 
вым (1838— 1904), а также многими другими его учениками и последователями 
как в нашей стране, так и эа рубежом. Изучение взаимного влйяния атомов —  
одиа из наиболее важных проблем современной химии органических соединений.
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1. Все особенности органических соединений определяются, 
прежде всего, свойствами элемента углерода.

В соответствии с местом, которое углерод занимает в периоди
ческой системе, во внешнем электронном слое его атома (L-обо
лочка) имеются четыре электрона. Он не проявляет выраженной 
склонности отдавать или присоединять электроны, занимает в этом 
отношении промежуточное положение между металлами и неме
таллами и характеризуется резко выраженной способностью обра
зовывать ковалентные связи. Структура внешнего электронного 
слоя атома углерода может быть представлена следующими схе
мами;

Ь  ___ ip
Us
if

t f zs
t

t t fС

нормально? состояние возбужденное состояние

Возбужденный атом углерода может участвовать в образовании 
четырех ковалентных связей. Поэтому в подавляющем большин
стве своих соединений углерод проявляет ковалентность, равную 
четырем.

Так, простейшее органическое соединение углеводород метан 
имеет состав С Н4. Строение его можно изобразить структурой (а) 
или электронно-структурной (или электронной) (б) формулами:

? Н
Н—С—Н н : С : H

И н
а б

Электронная формула показывает, что атом углерода в моле
куле метана имеет устойчивую восьмиэлектронную внешнюю обо
лочку (электронный октет), а атомы водорода — устойчивую двух
электронную оболочку (электронный д у бл ет ) .

Все четыре ковалентных связи углерода в метане (и в других 
подобных соединениях) равноценны и симметрично направлены в 
пространстве. Атом углерода находится как бы в центре тетраэдра 
(правильной четырехгранной пирамиды), а четыре соединенных 
с ним атома (в случае метана — четыре атома водорода)— в вер
шинах тетраэдра (рис. 120). Углы между направлениями любой 
пары связей (валентные углы углерода) одинаковы и составляют 
109° 28'.

Это объясняется тем, что в атоме углерода, когда он образует 
ковалентные связи с четырьмя другими атомами, из одной s- и 
трех р-орбиталей в результате 5р3-гибридизации образуются четы
ре симметрично расположенные в пространстве гибридные s p 3- 
орбитали, вытянутые в направлении к вершинам тетраэдра.
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Рис. 121. Схема образования о-связей в молекуле метана.

В результате перекрывания 5р3-гибридных электронных обла
ков углерода с электронными облаками других атомов (в метане —■ 
с шаровыми облаками l s -электронов атомов водорода) образуются 
четыре тетраэдрически направленные ковалентные a -связи (рис. 
121; см. также стр. 131).

Тетраэдрическое строение молекулы метана наглядно выра
жается ее пространственными моделями — шариковой (рис. 122) 
или сегментовой (рис. 123). Белые шарики (сегменты) изображаю т 
атомы водорода, черные — углерода. Ш ариковая модель характе
ризует лишь взаимное пространственное расположение атомов, 
сегментовая — дает, кроме того, представление об относительных 
межатомных расстояниях (расстояниях между ядрами атомов)1. 
Как показано иа рис. 122, структурная формула метана может 
рассматриваться как проекция его пространственной модели на 
плоскость чертежа.

2. Исключительным свойством углерода, обусловливающим 
многообразие органических соединений, является способность его 
атомов соединяться прочными ковалентными связями друг с дру
гом, образуя углеродные цепи практически неограниченной 
длины*

I I I I I
------- С— С— С— С— С-------

Валентности атомов углерода, не пошедшие на взаимное 
соединение, используются для присоединения других атомов или 
групп (в углеводородах — для присоединения водорода).

Так, углеводороды этан (СгН6) и пропан  (С3Н 8) содержат цепи 
соответственно из двух и трех атомов углерода. Строение их выра-

* К ром е углерода цепи из одинаковы х атомов образует его аналог из

{V группы — кремний; однако такие цепи содерж ат не более шести атом ов Si, 
1звестны длинные цепи из атомов серы, по содерж ащ ие их соединения не* 

Прочны.



162. Теория химического строения органических соединений т

Рис. 122. Шариковая модель молекулы метана*

Рис. 123. Сегмеитовая модель молекулы метана.

жаю т следующие структурные и электронные формулы;

н  н  н  н  н
I I  I I I

н — с — с — н  н — с — с — с — н
I I  I I I

н  н  н  н  н

н  н  н  н  н• « *•
Н : С : С : Н Н : С : С : С : Н•• •• •• •• «•

н  н  н  н  н

этан пропан

Известны соединения, содержащие в цепях сотни и более ато
мов углерода.

Н аращ ивание углеродной цепи на один атом углерода ве
дет к увеличению состава на группу С Н 2. Такое количественное 
изменение состава приводит к новому соединению, обладающему 
несколько иными свойствами, т. е уже качественно отличающемуся 
от исходного соединения; однако общий характер соединений со
храняется. Так, кроме углеводородов метана (С Н 4), этана (С 2Нб), 
пропана (C3Hs) существуют бутан ( С 4Н ю ), пентан (С5Н12) и т. д. 
Таким образом, в огромном многообразии органических веществ 
могут быть выделены р я д ы  о д н о т и п н ы х  с о е д и н е н и й ,  в 
которых каждый последующий член отличается от предыдущего 
на группу СНг. Такие ряды называют г о м о л о г и ч е с к и м и  
р я д а м и ,  их члены по отношению друг к другу являются г о м о 
л о г а м и ,  а существование таких рядов называется я в л е н и е м  
г о м о л о г и и .

Следовательно, углеводороды метан, этап, пропан, бутан и 
т. д. — гомологи одного и того же ряда, который называют р я - 
д о м  п р е д е л ь н ы х ,  или н а с ы щ е н н ы х ,  у г л е в о д о р о д о в  
( а л  к а  н о в )  или, по первому представителю,— р я д о м  м е т а н а .

Вследствие тетраэдрической направленности связей углерода, 
его атомы, входящие в цепь, располагаются не на прямой, а зигза
гообразно, причем, благодаря возможности вращения атомов
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вокруг оси связи, цепь в пространстве может принимать различные 
ф о р м ы  ( к о н ф о р м а ц и и ) :

8

Такая структура цепей дает возможность сближаться концевым 
"(б) или другим не смежным атомам углерода (в); в результате 
возникновения связи между этими атомами углеродные цепи могут 
замыкаться в кольца (циклы), например:

\ /  \ /  1 1 1  с — с  — с — с — с —
V  /  \  /  1 I I
/ Сх  / <  - С - С -

с
/\

5  д

Таким образом, многообразие органических соединений опре
деляется и тем, что при одинаковом числе атомов углерода в моле
куле возможны соединения с открытой, незамкнутой цепью угле
родных атомов, а также вещества, молекулы которых содержат 
циклы ( ц и к л и ч е с к и е  с о е д и н е н и я ) .

3. Ковалентные связи между атомами углерода, образованные 
одной парой обобщенных электронов, называют п р о с т ы м и  (или 
о р д и н а р н ы м и )  связями.

Связь между атомами углерода может осуществляться не од
ной, а двумя или тремя общими парами электронов. Тогда полу
чаются цепи с к р а т н ы м и  — д в о й н ы м и  или т р о й н ы м и  
связями; эти связи можно изобразить следующим образом:

^С==С^ — С=С—

Простейшие соединения, содержащие кратные связи,-— углево
дороды этилен (с двойной связью) и ацетилен (с тройной 
связью ):

И / Н
; с = с (  н—с = с —н

IV  N-i

н н
*С::6; Н ! С: :С :Н

н н
ацетилеи

Углеводороды с кратными связями называются н е п р е д е л ь -  
й ы м и  или н е н а с ы щ е н н ы м и .  Этилен и ацетилен — первые
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с-н

Рис- 124- Схема образования о-связей в молекуле этана.

представители двух гомологических рядов — э т и л е н о в ы х  и 
а ц е т и л е н о в ы х  углеводородов.

Простая ковалентная связь С— С (или С : С), образованная 
перекрыванием двух 5р3-гибридных электронных облаков по ли
нии, соединяющей центры атомов (по оси связи), как, например, 
в этане (рис. 124), представляет собой о-связь (см. § 42). Связи 
С—Н также являются о-связями — они образуются перекрыванием 
по оси связи sp^-гибридного облака атома С и шарового облака 
l s -электрона атома Н.

Природа кратных углерод-углеродных связей несколько иная. 
Так, в молекуле этилена при образовании двойной ковалентной 
связи С =  С (или С : :С) в каждом из атомов углерода в гибриди
зации участвует одна s -орбиталь и только две р-орбитали (sp2- 
гибридизация); одна из р-орбитален каждого атома С не гибриди- 
зуется. В результате образуются три 5р2-гибридных электронных 
облака, которые участвуют в образовании трех о-связей. Всего в 
молекуле этилена пять о-связей (четыре С— Н и одна С— С); все 
они расположены в одной плоскости под углами около 120° друг 
к другу (рис. 125).

Таким образом, одна из электронных пар в связи С = С  осу
ществляет о-связь, а вторая — образуется р-электронами, не уча
ствующими в гибридизации; их облака сохраняют форму объемной 
восьмерки («гантели»), ориентированы перпендикулярно к плос
кости, в которой расположены о-связи, и перекрываются над и под 
этой плоскостью (рис. 126), образуя я-связь (см. § 42).

Рис. 125. Схема образования 0-связей в молекуле этилена.
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Рис. 126. Схема образования я-связи в молекуле этилена.

Следовательно, двойная связь С —  С представляет собой соче
тание одной о- и одной я-связей.

Тройная связь С =  С (или С | |  С) является сочетанием одной 
с-связи и двух я-связей. Например, при образовании молекулы 
ацетилена в каждом из атомов углерода в гибридизации участ
вует одна s -орбнталь и только одна р-орбиталь (ер-гибридизация); 
в результате образуются два s p -гибридных электронных облака, 
участвующих в образовании двух о-связей. Облака двух р-элек- 
тронов каждого атома С не гибридизуются, сохраняют свою кон
фигурацию и участвуют в образовании двух я-связей. Таким 
образом, в ацетилене всего три о-связи (одна С— С и две С— Н), 
направленные вдоль одной прямой, и две я-связи, ориентированные 
в двух взаимно перпендикулярных плоскостях (рис. 127).

Кратные (т. е. двойные и тройные) связи при реакциях легко 
превращаются в простые; тройная вначале переходит в двойную, 
а последняя — в простую. Это обусловлено их высокой реакцион
ной способностью и имеет место при присоединении каких-либо 
атомов к  паре атомов углерода, связанных кратной связью.

Переход кратных связей в простые объясняется тем, что обычно 
я-связи обладают меньшей прочностью и поэтому большей лабиль
ностью по сравнению с p -связями. При образовании я-связей 
р-электронные облака с параллельными осями перекрываются в 
значительно меньшей степени, чем электронные облака, перекры
вающиеся по оси связи (т. е. гибридные, s -электронные или ориен
тированные вдоль оси связи р-электронные облака).

я

Н-
/ /**" 1ГУ

7

с~н

5Г

Рис. 127. Схема образования я-связей в молекуле ацетилена*
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Рис. 128. Модели молекулы этилена:
а —- шариковая; б — сегмснтовая.

Кратные связи прочнее простых. Так, энергия разрыва связи 
С =  С составляет 535 кД ж /м оль ,  связи С =  С — 423 кД ж /м оль , 
а связи С— С только 264 кД ж /м оль .

И з.сказанного  следует, что в формулах две черточки из трех 
в связи С =  С и одна черточка из двух в связи С =  С выражаю т 
связи менее прочные, чем простая связь С— С.

На рис. 128 и 129 представлены шариковые и сегментовые про
странственные модели соединений с двойной (этилен) и с тройной 
(ацетилен) связями.

4. Теория строения объяснила многочисленные случаи изоме
рии органических соединений.

Цепи из атомов углерода могут быть неразветвленными или 
разветвленными:

М М М  М М М
— с — с — с — с — с — с —  _ с — с — с — с — с - с —

I I М  М  М М М

Так, состав С5Н 12 имеют три предельных углеводорода (пента- 
на) с различным строением цепей — один с неразветвленной цепью 
( н о р м а л ь н о г о  с т р о е н и я )  и два с разветвленной ( и з о 
с т р о е н и я ) :

С Н 3 СНз
I I

СНз— С Н 2— СН2— СН2— СН3 С Н 3— СН— СН2— СНз СНз— С — с н 3
I

с н 3
пеитан нзоп^нтаны

Состав С4Н 8 имеют три непредельных углеводорода (бутиле
н а ) — два нормального строения, но изомерные по положению

Рис. 129. М одели молекулы ацетилена!
а шариковая; б — сегментовая.
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двойной связи и один — изостроения:
СНз

СН з=СН —СНа— СНз СНз— С Н = С Н — СНз СН2= С — СНз

бутилены изобутилен

Этим непредельным соединениям изомерны два циклических 
углеводорода, также имеющие состав С4Н 8 и изомерные друг 
другу по величине цикла:

Н2С—СН2 СНа
I I  /  \

Н2С—СНа Н2С СН—СНз
циклобутан метилциклопропан

При одном и том же составе соединения могут различаться 
по строению вследствие различного положения в углеродной цепи 
и других, не углеродных, атомов, например:

СН3—СНа—СНа СНз—СН—сн3
I I

Вг Вг
изомеры пропилбромида С3Н7ВГ

СН3—СНа—ОН CHj—О—СНз
этилогллП спирт С2Н5О диметилозый эфир

Изомерия может быть обусловлена не только различным по
рядком соединения атомов. Известно несколько видов п р о с т р а н 
с т в е н н о й  и з о м е р и и  (с т е р е о и з о м е р и и ) , заключаю щ ей
ся в том, что соответствующие изомеры (с т е р е о и з о м е р ы) 
при одинаковом составе и порядке соединения атомов отличаются 
различным расположением атомов (или групп атомов) в про
странстве.

Так, если в соединении имеется атом углерода, связанный с 
четырьмя разными атомами или группами атомов ( а с и м м е т р и 
ч е с к и й  а т о м * ) ,  то возможны две пространственно-изомерные 
формы такого соединения. Н а рис. 130 представлены две тетра
эдрические модели молочной кислоты СН3—*СН—СООН, в которых

I
ОН

асимметрический атом углерода (он в формуле помечен звездоч
кой) находится в центре тетраэдра. Нетрудно заметить, что эти 
модели невозможно совместить в пространстве: они построены 
зеркально и отображают пространственную конфигурацию моле
кул двух различных веществ (в данном примере молочных кис
лот),  отличающихся некоторыми физическими, а главным образом, 
биологическими свойствами. Такая изомерия называется з е р -

* Н аличие такого атом а приводит к асимметрии молекул; очевидно, что 
обе модели на рие. 130 несимметричны — ни через одну из них невозмож но 
провести плоскость симметрии.
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Н О

Рис. ISO. Тетраэдрические модели молекул зеркальных изомеров молочной кислоты.

к а л ь н о и с т е р е о и з о м е р и е и ,  а соответствующие изомеры —- 
з е р к а л ь н ы м и  и з о м е р а м и * .  Различие в пространствен
ном строении зеркальных изомеров может быть представлено и 
при помощи структурных формул, в которых показано различное 
расположение атомных групп при асимметрическом атоме; на
пример, для приведенных на рис. 130 зеркальных изомеров молоч
ной кислоты:

Н-

СООН
I

-С* ОН
I
СНз

но-

с о о н  
I

- н

СНз

К ак  уже указано, атомы углерода; соединенные двойной 
связью, леж ат  в одной плоскости с четырьмя связями, соединяю
щими их с другими атомами; углы между направлениями этих свя
зей приблизительно одинаковы (рис. 126). Когда с каждым из 
атомов углерода при двойной связи соединены различные атомы 
или группы, возможна так называемая г е о м е т р и ч е с к а я  сте
реоизомерия, или цис-трапс-и з о м е р и я. Примером могут слу
жить пространственные геометрические изомеры дихлорэтилена 
СНС1 =  СНС1:

,С1
С

с

ц /  \ c l
^«с-дпхлорэтилен 
(темп. кип. 60 °С)

н\  / с>

с

C l /  ^ н
тракс-дихлорэтнлен  

(темп. кип. 48 °С)

В молекулах одного изомера атомы хлора расположены по 
одну сторону двойной связи, а в молекулах другого — по разные 
стороны. Первая конфигурация называется цис-, вторая — транс- 
конфигурацией. Геометрические изомеры отличаются друг от друга

* С тереоизомеры  с асимметрическими атом ам и, в том числе и зеркальны е, 
различаю тся по оптическим свойствам, а именно по влиянию  на пропускаемый 
через них поляризованный свет; поэтому их назы ваю т такж е  о п т и ч е с к и м и  
и з о м е р а м и  (см. в учебниках органической химии),
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по физическим и химическом свойствам. Существование их обу
словлено тем, что двойная связь исключает возможность свобод
ного вращения соединенных ею атомов вокруг оси связи (такое 
вращение требует разрыва я-связи; см. рис. 126).

5. Взаимное влияние в молекулах органических веществ про
являют прежде всего атомы, непосредственно связанные друг с 
другом. В этом случае оно определяется характером химической 
связи между ними, степенью различия в их относительной электро
отрицательности и, следовательно, степенью полярности связи.

Например, если судить по суммарным формулам, то в молекуле 
метана (СН4) и в молекуле метилового спирта (С Н 40 )  все четыре 
атома водорода должны обладать одинаковыми свойствами. Но, 
как  будет показано дальше, в метиловом спирте один из атомов 
водорода способен замещаться щелочным металлом, тогда как в 
метане атомы водорода такой способности не проявляют. Это объ
ясняется тем, что в спирте атом водорода непосредственно связан 
не с углеродом, а с кислородом

н  н
'J' ’J'

П -> С < -Н  н - > с - > о < - н
А А

В приведенных структурных формулах стрелками на черточках 
связей условно показано смещение пар электронов, образующих 
ковалентную связь, вследствие различной электроотрицательности, 
атомов. В метане такое смещение в связи Н->-с невелико, по
скольку электроотрицательность углерода (2,5) лишь незначи
тельно превышает электроотрицательность водорода (2,1) ( табл. 6, 
стр. 118). При этом молекула метана симметрична. В молекуле 
ж е  спирта связь о-<-Н значительно поляризована, поскольку 
кислород (электроотрицательность 3,5) гораздо больше оттягивает 
на себя электронную пару; поэтому атом водорода, соединенный 
с атомом кислорода, приобретает большую подвижность, т. е. 
легче отрывается в виде протона.

В органических молекулах имеет значение такж е взаимное 
влияние атомов, не связанных друг с другом непосредственно. Так, 
в метиловом спирте под влиянием кислорода увеличивается реак
ционная способность не только атома водорода, связанного с кис
лородом, но и атомов водорода, непосредственно с кислородом не 
связанных, а соединенных с углеродом. Благодаря этому метило
вый спирт довольно легко окисляется, тогда как метан относи
тельно устойчив к действию окислителей. Это объясняется тем* 
что кислород гидроксильной группы значительно оттягивает на

себя пару электронов в связи С-*~0> соединяющей его с угле
родом, электроотрицательность которого меньше. В результате эф-



163. Классификация органических соединений 449

фектнвный заряд  атома углерода становится более положи
тельным, что вызывает дополнительное смещение пар элек
тронов такж е и в связях Н —>-С в метиловом спирте, сравни» 
тельно с теми ж е связями в молекуле метана. При действии окис
лителей атомы Н, связанные с тем же атомом углерода, с которым 
связана группа ОН, значительно легче, чем в углеводородах, отры
ваются и соединяются с кислородом, образуя воду. При этом атом 
углерода, связанный с группой ОН, подвергается дальнейшему 
окислению (см. § 171).

Взаимное влияние атомов, непосредственно друг с другом не 
связанных, может передаваться на значительное расстояние по 
цепи атомов углерода и объясняется смещением плотности элек
тронных облаков во всей молекуле под влиянием имеющихся в 
ней различных по электроотрицательности атомов или групп. 
Взаимное влияние может передаваться и через пространство, окру
жаю щ ее молекулу, — в результате перекрывания электронных 
облаков сближающихся атомов.

163. Классификация органических соединений. В зависимости 
от строения углеродных цепей, среди органических соединений 
выделяют следующие три ряда.

С о е д и н е н и я  с о т к р ы т о й  ц е п ь ю  а т о м о в  у г л е 
р о д а ,  называемые также а ц и к л и ч е с к и м и ,  или соединения 
ж и р н о г о  р я д а * .  В зависимости от характера связей между 
атомами углерода, эти соединения подразделяют на п р е д е л ь 
н ы е  (или н а с ы щ е н н ы е ) ,  содержащие в молекулах только 
простые (ординарные) связи, и н е п р е д е л ь н ы е  (или н е н а 
с ы щ е н н ы е ) ,  в молекулах которых имеются кратные (двойные 
или тройные) связи между атомами углерода.

С о е д и н е н и я  с з а м к н у т о й  ц е п ь ю  а т о м о в  у г л е 
р о д а ,  или к а р б о ц и к л и ч е с к и е. Эти соединения в свою оче
редь подразделяются на:

а) с о е д и н е н и я  а р о м а т и ч е с к о г о  р я д а ;  они х а 
рактеризуются наличием в молекулах особой циклической груп
пировки из шести атомов углерода — б е н з о л ь н о г о  а р о м а 
т и ч е с к о г о  я д р а .  Эта группировка отличается характером 
связей между атом-ами углерода и придает содержащим ее сое
динениям особые химические свойства, называемые а р о м а т и ч е 
с к и м и  с в о й с т в а м и  (см. § 167).

б) а л  и ц и к л и ч е с к и е  с о е д и н е н и я  — все остальные 
карбоциклические соединения. Они различаются по числу атомов 
углерода в цикле и, в зависимости от характера связей между 
этими атомами, могут быть предельными или непредельными.

Г е т е р о ц и к л и ч е с к и е  с о е д и н е н и я .  В молекулах этих 
соединений имеются циклы, включающие, кроме атомов углерода,

* П оследнее название возникло исторически: к первым изученным соеди
нениям с длинными незамкнутыми углеродными цепями принадлеж али кисло
ты, входящ ие в состав ж иров.
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такж е г е т е р  о а т о  м ы , т. е. атомы других элементов (кислорода, 
азота, серы и д р .) .

Соединения каждого из указанных рядов подразделяются на 
к л а с с ы .

В рядах ациклических (жирных) и карбоциклических соеднне* 
ний простейшими являются у г л е в о д о р о д ы ,  состоящие только 
из углерода и водорода. Все остальные соединения этих рядов 
рассматривают как п р о и з в о д н ы е  у г л е в о д о р о д о в ,  обра* 
зоваиные замещением одного, двух или нескольких атомов водо
рода в углеводородной молекуле другими атомами или группами 
атомов *.

Остатки углеводородов, образующиеся при отнятии от их мо
лекул одного, двух или нескольких атомов водорода, называют 
у г л е в о д о р о д н ы м и  р а д и к а л а м и ;  одновалентные ради
калы обозначают символом R— , двухвалентные — символом — R—■:

^или R\Q> трехваленткые — символом — R'
Атомы или группы атомов, замещающие водород в углеводо

родной основе, образуют ф у н к ц и о н а л ь н ы е ,  или х а р  а к т е »  
р и с т и ч е с к и е * * ,  г р у п п ы ,  обусловливающие общие химиче
ские свойства веществ, принадлежащих к одному и тому же классу 
производных углеводородов. Н иже приведены общие формулы и 
названия некоторых классов органических соединений (в скоб« 
ках — формулы и названия функциональных групп).

Г а л о г е н п р о и з в о д н ы е  у г л е в о д о р о д о в
R — F  R — Cl R— Вг R — I

фторпроиззодные Хлорпронззолные бромпроизволные иодпроязводиые

К и с л о р о д с о д е р ж а щ и е  с о е д и н е н и я
R—О-R— ОН

спирты и фенолы 
(—ОН — спиртовая 

или фенольная 
гидроксильная 

группа)

R или R — О — R '
простые эфиры

о

R  С \ н
альдегиды

R — С или R—С
4R'

R - C ;У
О

NOH

0 с==
кетоны 

О — карбонильная группа^

карбоновые кислоты

— карбоксильная группа
ОН )

* В ряду  гетероциклических соединений при классиф икации за  основу 
принимаю тся гетероциклические группировки — пяткчлениы е, шестичлеиные 
и т. д., содерж ащ ие азот, кислород, серу и другие гетероатом ы .

** Термин х а р а к т е р и с т и ч е с к и е  г р у п п ы  принят систематической 
номенклатурой органических соединений, разрабаты ваем ой  М еж дународны м  
союзом теоретической и прикладной химии (ном енклатура И Ю П А К , или 
IU P A C ).
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П О О
R — С или R — С R — С.

^ O R  ^ O R '  \ d  R — С— О— С— R
сложные эфиры хлорангмдрнды ангидриды кислот

кислот

А з о т с о д е р ж а щ и е  с о е д и н е н и я
R R
I I

R—ХОг R—NH, R—NH R—N—R
иитросоединения амины

(*-N0 2 —нитрогруппа) /  \  \  \
| —NHo> vNrl, —N —аминогруппы j
V /  /  )

С е р у с о д е р ж а щ и с  с о е д и н е н и я
R— SH R— S—R R—S 0 2OH

тиоспиргы и тиоэфпры или сульфо-
ткофеполы сульфиды  кислоты

(—SH — сульфгидрилы-ыя (—SChOH — сульфогруппа)
пли меркаитогруппа)

Э л е м е н т о р г а н и ч е с к и е с о е д и н е н и я
а) Металлоргапические соединения*

I п  R \ i i i  R \ i v / R
R—М R—м —R \ w —R bV

r /  w  ^ r
б) Кремкийорганические соединения

R \  R\  / R
R— SiH3 R—SiH2—R )S iH —R ) s r

W  w  ^ R
Возможны соединения с повторяющимися одинаковыми функ

циями:
°ЧНО—R—ОН R—С—R '— С—R ,С—R—С '

О О
н о /  \ о н

дзухатомные дикетоны дзухосковные
спирты кислоты

Вещества, в которых имеются различные функциональные груп
пы, называются с о е д и н е н и я м и  с о  с м е ш а н н ы м и  ф у н к * 
ц и я м и ,  например:

H 2N— R — ОН HO— R— С H3N - R - C ^
N dh х ш

аминоспирты гидроксикислоты аминокислоты
(спиртокислоты)

I II III IV
* М, М, М, М — одно-, двух-, трех-, четырехвалентны е металлы,
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Соединения со смешанными функциями обладают двойственной 
природой. Например,аминокислоты проявляют одновременно свой
ства и аминов, и кислот, но и те и другие свойства несколько 
изменяются вследствие взаимовлияния функциональных групп.

Классы органических веществ весьма разнообразны; ниже 
вкратце рассмотрены лишь важнейшие из них.

164. Предельные (насыщенные) углеводороды*. Простейший 
представитель класса предельных углеводородов — метан С Н 4. Это 
бесцветный легкий горючий газ, не имеющий запаха и почти не
растворимый в воде. Температура его кипения равна — 161,5°С, 
температура затвердевания — 182,5°С.

Метан довольно часто встречается в природе. Он является 
основной составной частью природного газа  газовых месторожде
ний (до 97 % ), в значительном количестве содержится в попутном 
нефтяном газе (выделяющемся при добыче нефти), а такж е в кок
совом газе. Выделяется со дна болот, прудов и стоячих вод, где 
он образуется при разложении растительных остатков без доступа 
воздуха, почему метан получил также название болотного газа. 
Наконец, метан постоянно скапливается в каменноугольных шах
тах, где его называют рудничным газом.

Смесь метана с воздухом крайне взрывоопасна (особенно в со
отношении 1 : 10).

Молекула метана характеризуется сравнительно большой проч
ностью. При обычных условиях метан активно (со взрывом) реа
гирует с фтором, очень медленно взаимодействует с хлором и 
почти не реагирует с бромом. Реакция с хлором или бромом уско
ряется под действием света, а также при нагревании и заклю 
чается в последовательном замещении атомов водорода атомами 
галогена с образованием г а л о г е н  п р о и з в о д н ы х ,  например:

С Н 4 +  С12 ■— ► СН3С1 +  НС1
метилхлорид
(хлорметан)

СН3С1 +  С12 — -у С Н 2С12 +  НС1 и т. д.
дихлорметан

Метан горит синеватым или почти бесцветным пламенем, выде
ляя большое количество теплоты (879 кД ж /м о л ь ) .  Однако при 
обычных условиях он не окисляется раствором перманганата ка
лия (фиолетовая окраска раствора К,Мп04 при контакте с пре
дельными углеводородами не исчезает).

* По правилам систематической номенклатуры  И Ю П А К  предельны е угле
водороды  называю тся а л к а н а м и. Ч асто  встречается и их старое название — 
п а р а ф и н ы ,  — которое происходит от латинских слов parum  a ffin ita tis  — ли
шенные сродства — и о тр аж ает  исключительную неактивность этих углеводоро
до в  в реакциях.
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Как уже было указано, метан — первый представитель гомоло
гического ряда предельных или насыщенных углеводородов:
С Н 4 С 2Нд С зН в  С 4Н ,„  C 5H I2 C g H j 4 ••• С  j 0Н 22 и  т .  д .  

метан этан пропан бутан пентан гексан декан

В молекулах этих соединений все связи между атомами угле* 
рода простые (ординарные), атомы углерода максимально, до 
предела «насыщены» водородом. Состав любого из гомологов от
вечает общей формуле СяН2п+2 (где п  — число атомов углерода); 
эта закономерность дает возможность написать формулу состава 
для  предельного углеводорода с любым числом С-атомов, напри
мер Ci8H38 (октадекан), С100Н 202 (гектан).

Состав одновалентных радикалов, получаемых отнятием атома 
водорода от молекулы предельного углеводорода, выражает фор
мула С„Н2п+1— . Названия их образуются заменой окончания -ан 
в названии углеводорода окончанием -ил. Так, от метана произво
дится метил С Н 3—, от этана — этил С2Н 5— , от пропана — пропил  
С 3 Н 7 —  и т. д.

Как и в других гомологических рядах, в ряду метана прояв
ляется всеобщий закон природы — закон перехода количественных 
изменений в качественные. Изменение состава молекулы на труп- 
fty С Н 2 каждый раз приводит к новому веществу, которое хотя и 
имеет много общего с соседними членами ряда, но вместе с тем по 
некоторым свойствам отличается от них. Различие гомологов ясно 
проявляется в их физических свойствах. Низшие члены ряда пре
дельных углеводородов (от С Н 4 до С4Н ю ) — газы; средние члены 
(от С5Н 12 до Ci6H34) при температуре до 20 °С — жидкости, осталь
ные при обычных условиях находятся в твердом состоянии. Во 
всех случаях температуры кипения и затвердевания тем выше, чем 
больше молекулярная масса углеводорода.

В то же время предельные углеводороды в химическом отно
шении подобны метану. Они весьма инертны, вступают лишь в ре
акции з а м е щ е н и я  водорода, протекающие крайне медленно, и 
Не обесцвечивают на холоду растворы брома и перманганата 
калия.

Все предельные углеводороды горят и могут быть использо
ваны в качестве топлива. Они входят в состав нефтей и продуктов 
Их перегонки. При ф р а к ц и о н н о й  п е р е г о н к е  нефть разде
ляют на отличающиеся по температурам кипения ф р а к ц и и  
|  «погоны») и получают следующие нефтепродукты:

а) б е н з и н ы  (темп. кип. 40— 180°С) содержат углеводороды 
рт С5Н 12 до С 10Н 22; при повторной перегонке из них могут быть 
быделены легкие нефтепродукты, кипящие в более узких пределах: 
Нетролейный эфир (40—7 0 °С), авиационный бензин  (70— 100 °С), 
Ьвтомобильный бензин  (100— 120 °С ) ;

б) к е р о с и н ы  (темп. кип. 180—270°С) содержат углеводоро-. 
ды от С10Н 22 до С]бНз4!
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в) с о л я р о в ы е  м а с л а  (темп. кип. 270—3 60°С) содержат 
смеси углеводородов от С 12 До С20; из них получают смазочные 
масла и различные виды дизельного топлива;

г) м а з у т  (нефтяные остатки — до 40— 50 %) содержит еще 
более тяжелые (высшие) углеводороды; из мазута получают тяже
лые смазочные масла, ва зели н , парафин.

Как уже было указано, с увеличением числа С-атомов в моле
кулах резко возрастает число изомеров предельных углеводоро
дов. Метан СН4, этан СгН6 и пропан С3Н3 не имеют изомеров; t 
бутанов С4Н 10 существует два:

Изомерных пентанов С5И 12 — три, гексанов C6H i4 — пять, геп- 
танов С7Н ]6 — девять, октанов CsH18— 18, нонанов С9Н 20— 35. 
Все эти углеводороды получены. Деканов СюН22 может быть 75, 
а формулу С15Н32 могут иметь уже 4347 изомерных углеводородов. 
Д л я  высших гомологов пока известны лишь некоторые изомеры, 
однако принципиальная возможность их существования предска
зана и доказана А. М. Бутлеровым; им был осуществлен первый 
синтез углеводорода с разветвленной цепыо — изобутана.

Как отдельные гомологи, так и изомеры отличаются друг от 
друга не только физическими, но и химическими свойствами. Силь
ная разветвленность углеродной цепи часто приводит к повышению 
температур замерзания, и высокое содержание таких углеводоро
дов в бензинах может ограничивать возможность использования 
последних в зимних условиях.

Различие в химических свойствах сказывается, в частности, на 
склонности некоторых углеводородов, входящих в состав мотор
ного топлива, к д е т о н а ц и и .

Детонация моторного топлива представляет собой чрезвычайно 
быстрое разложение (взрыв) углеводородов, которое происходит 
внезапно при сжатии горючей смеси в цилиндре двигателя. Д ето 
нация не дает возможности достигнуть высокой степени сжатия 
горючей смеси *, ведет к излишнему расходу топлива и быстрому 
износу мотора. Детонационные свойства топлива зависят от строе
ния углеродных цепей в молекулах углеводородов, входящих в его 
состав. Изомеры с сильно разветвленной цепыо детонируют гораз
до труднее, чем изомеры с неразветвленной цепью.

Антидетонационные свойства моторного топлива характеризуют 
так  называемым о к т а н о в ы м  ч и с л о м  (о.ч.).  В качестве стан
дартных образцов для определения октанового числа берут угле-.

СНз

СИз— С Н 2— С Н 2— СНз СН3— СН— СН3
б у т а н  

(темп. кип.  — 0,5 °С ; 
тем п,  п л а в л .  —-133,4 °С)

и з о б у г а н  
(темп. кип.  — 11,7 с С; 

те м п ,  п л а в л .  *— 159,6 °С)

* Увеличение степени сж ати я  повы ш ает мощность двигателя,
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водород гептан С7Н 16 с неразветвленной цепью атомов, весьма 
легко детонирующий, и один из изомеров октана (изооктан), с раз-, 
ветвлекпой цепью атомов, мало склонный к детонации:

Октановое число гептана принимается равных! нулю, а изоок
тану приписывается о. ч. 100. Если о. ч. топлива равно 80, то это 
значит, что данный вид топлива детонирует в смеси с воздухом 
(при такой же степени сж атия),  как смесь, состоящая из 80 % 
изооктана и 20 % гептана.

Повышение октанового числа топлива достигается увеличением 
содержания в нем углеводородов с разветвленной цепью атомов, 
а такж е прибавлением а н т и д е т о н а т о р о в ,  обычно тетраэтил
свинца, небольшое количество которого значительно снижает де
тонацию.

Тетраэтилсвинец (ТЭС, «этиловая жидкость») представляет 
собой тяжелую ядовитую жидкость, строение молекул которой 
выраж ается формулой:

Тетраэтилсвинец относится к металлорганическнм соедине
н и я м — веществам, в которых углеводородные радикалы непо
средственно соединены с атомом какого-нибудь металла. Эти ве
щества находят все более широкое применение.

165. Непредельные (ненасыщенные) углеводороды. Простей
ший непредельный углеводород с двойной связью — этилен С2Н 4 
или С Н 2= С Н 2, как уже указывалось, является родоначальником 
гомологического ряда непредельных э т и л е н о в ы х *  углеводо
родов:

С 2 Н 4  С 3 Н 3  С 4Нз С 5 Н 10 CeH i2  ••• С 1 0 Н 2 0 и т. д.
этилен пропилен бутилен амилен гексилен дгцилен

Состав любого углеводорода этого ряда выражает общая фор
мула С„Н2„ (где п — число атомов углерода).

* Раньш е этиленовы е углеводороды  назы вали так ж е  о л е ф и н а м и ,  а уг
леводороды  с двум я двойными связям и — д  и э т и л е н о в ы м и, или д и о л е -  
ф и н а м и. По систематической ном енклатуре И Ю П А К  углеводороды  ряда  
этилена назы ваю т а л к е н а м и, с двум я двойными связям и — а л к а  д и е н  а -  
м и, а ацетиленовы е — а л к и н а м и.

СН3— СН2— С Н 2— С Н 2— С Н 2— С Н 2— СН3
гептан

с н 3 с н 3
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Состав членов гомологического ряда непредельных а ц е т и л е 
н о в ы х *  углеводородов (с тройной связью), родоначальником ко
торых является ацетилен С2Нг, или СН =  СН, выражается общей 
фОрМуЛОЙ С ,М 2п-2-

Общая формула С„Н2я_2 выражает также состав углеводоро
дов с двумя двойными связями*; из них отметим бутадиен (или 
дивинил)  С4Н6 и изопрен  С5Н 8, имеющие следующее строение;

С Н з

СН2= С Н — СН =С Н 2 СИ2= С — СН =СН 2
бутадиен (дивинил) изопрен

Известны углеводороды с большим числом двойных ( п о л и г о 
н ы)  или тройных ( п о л и и н ы )  связей.

Непредельные углеводороды могут быть получены из предель
ных путем каталитического отщепления водорода (реакция д е«  
г и д р и р о в а н и я ,  или д е г и д р о г е н и з а ц и и ) .  Например, из 
содержащегося в попутном нефтяном газе этана получают этилен, 
а из бутана — бутадиен:

катализатор
СН3— СНз *---------:------- СН2= С Н 3—П2

этан  этилен

катализатор
СНз— СН2— С Н 2— СНз  ----------— ->■ СН2= С Н — С Н = С И 2—2г12

бутан бутадиен

Изопрен может быть получен дегидрированием изопентана:
СНз СНз
I катализатор  (

СН2—СН—СН2—СН3  ------------------ 5- с н 2= с — с н = с н 2“—2112
изопеитан изопрен

Важным источником получения этилена и его гомологов слу
ж ат  газообразные и жидкие продукты крекинга углеводородов 
нефти. К р е к и н г о м  называют процесс расщепления углеводо
родов с длинными цепями на молекулы меньшей длины, происхо
дящий в присутствии катализаторов (каталитический крекинг)  или 
при нагревании предельных углеводородов до 500—700 °С под 
давлением (термический крекинг).  Например:

СНз—СН2—СН2—СНз — ► С Н з-СН з +  с н 2= с н 2

бутан этан  этилен

С Н з— ( С Н 2)2— С Н з с н 2— с и 2
бутан этиленС Н з-(С Н *)4-С Н з

гексан СНз— СН2— СНз +  СН2= С Н — СН3
пропан пропилеи

* См. примечание на стр. 455,
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Крекинг нефтяных продуктов позволяет получать смеси низко- 
кипящих углеводородов (например, бензин) из углеводородов с 
высокой температурой кипения. При крекинге наряду с предель
ными углеводородами всегда получаются и непредельные. Непре
дельные углеводороды, образующиеся при крекинге, а также по
лученные дегидрированием предельных углеводородов, содерж а
щихся в попутных газах нефтедобычи, все шире используются 
в промышленности органического синтеза в качестве сырья для 
производства пластических масс, химических волокон, спиртов, 
каучукоподобных материалов, моющих средств, растворителей и 
других ценных продуктов.

Физические свойства этиленовых и ацетиленовых углеводородов 
в гомологических рядах изменяются с той же закономерностью, 
как  и у предельных: низшие представители — газы, более слож
н ы е — жидкости, а затем — вещества с постепенно возрастающими 
температурами плавления и кипения, находящиеся при обычных 
условиях в твердом состоянии.

По химическим свойствам непредельные углеводороды резко 
отличаются от предельных; они исключительно реакционноспособ
ны и вступают в разнообразные реакции п р и с о е д и н е н и я .  
Такие реакции происходят путем присоединения атомов или групп 
атомов к атомам углерода, связанным двойной или тройной 
связью. При этом кратные связи довольно легко разрываются и 
превращаются в простые.

Так, этилен и ацетилен легко присоединяют бром, переходя 
в соответствующие ди- и тетрагалогенпроизводные:

СН2= С Н 2 +  B r2 — >- C H 2B r— CHsBr
этилен дибромэтаи

+  ВГ2  +  В г г
СН— СН --------► С Н В г= С Н В г  --------> С И В г2— СН Вг2
ацетилен дибромэтилен тетрабромэтан

Реакция может служить для обнаружения непредельных угле
водородов — бурая окраска брома быстро исчезает.

Другой качественной реакцией на наличие кратных связей слу
жит окисление перманганатом калия: непредельные соединения 
окисляются очень легко с разрывом кратных связей, а фиолетовая 
окраска К М п 0 4 при этом исчезает.

Важным свойством непредельных углеводородов является спо
собность их молекул соединяться друг с другом или с молекулами 
других непредельных углеводородов (реакция п о л и м е р и з а 
ц и и ,  § 177).

Этилен С2Н 4 — бесцветный газ со слабым приятным запахом, 
довольно хорошо растворимый в воде. Его температура кипения 
— 103,8°С, температура затвердевания — 169,5 °С. На воздухе он 
горит слегка светящимся пламенем.
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Этилен — весьма важное сырье для получения ряда синтетиче
ских продуктов, особенно этилового спирта, этиленоксида (окиси 
этилена), этиленгликоля (антифриз), полиэтилена (см. § 177) идр.

Ацетилен СгН2 — бесцветный газ с характерным слабым зап а 
хом; температура кипения —83,8°С, температура затвердевания 
— 80,8°С. Технический ацетилен, получаемый из карбида кальция, 
пахнет неприятно из-за имеющихся в нем примесей. Н а воздухе 
ацетилен горит сильно коптящим пламенем. При его сгорании вы 
деляется большое количество теплоты. Поэтому ацетилен в смеси 
с кислородом широко используют для сварки и резки металлов 
( а в т о г е н н а я  с в а р к а ;  температура пламени до 3150 °С). 
Взрывоопасен; смеси с воздухом, содержащие от 2,3 до 80,7 % 
ацетилена, взрывают от искры. Трудно растворим в воде; под не
большим давлением ( 1,2— 1,5 М П а) хорошо растворяется в ацето
не (до 300 объемов) и в таком виде безопасен.

Действие воды на карбид кальция СаС2 до сих пор остается 
одним из распространенных способов получения ацетилена:

CaC2 -f2 H 20  СНг=СН +  Са(ОН)2

Новый, современный метод получения ацетилена заключается 
в пиролизе (превращение при высоких температурах) углеводо
родов, главным образом метана:

1530 °С
2СН4 ------------ >■ С П = С Н + З Н 2

Ацетилен, подобно этилену, — ценное химическое сырье. Из 
него получают уксусный альдегид, этиловый спирт, уксусную кис
лоту, синтетические каучуки, пластические массы и другие про
дукты.

В области непредельных, а особенно ацетиленовых углеводо
родов большое значение имеют исследования, проведенные 
А. Е. Фаворским (1860— 1945) и его учениками. Фаворский открыл 
большое число различных перегруппировок молекул при химиче
ских реакциях и показал, как можно управлять этими процессами.

166. Предельные циклические углеводороды. В 80-х годах XIX 
века В. С. Марковников показал, что в отличие от американской 
нефти бакинская нефть содержит главным образом циклические 
углеводороды, имеющие пять или шесть атомов углерода в цикле. 
В молекулах этих углеводородов атомы углерода соединены про
стыми связями, как и в молекулах предельных углеводородов 
с открытой цепыо — парафинов, что делает их сходными по 
свойствам с предельными углеводородами. Поэтому теперь такие 
циклические углеводороды называют ц и к л о п а р а ф и н а м и * .  
Они относятся к алициклическим соединениям (см. § 163).

* По систематической номенклатуре ИЮ ПАК -т циклоадканами,
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Примерами циклопарафинов могут служить:
СНз
I сн2 с и 2

Н2С-----СН2 Н2С-СН Н2С^ \ с н 2 Н2СХ \ с н —сн 2—сн 3
I I  I I  I I  I IН2С \ /СН 2 Н2С \ /СН2 Н2С \ /СН 2 Н2С \ /СН—СН3

сн 2 сн2 сн 2 сн 2
циклопептан мгтилциклопснтан цнклогексан метилэтнлциклогекслн

167. Ароматические углеводороды. Очень важную группу обра
зуют циклические углеводороды а р о м а т и ч е с к о г о  р я д а ;  
простейшими из них являются бензол  СбНв и его гомологи, напри
мер толуол (метилбензол) C6Hs— С Н 3 и этилбензол CsHs— С Н 2СНз, 
состав которых отвечает общей формуле C„H2n-s, а строение обыч
но выражаю т структурными формулами:

СН СН /СНз СН /СН2—сн3
н с ^  \ с н  НС^ \ с /  НС^ \ с /

I I! I II I IIНС^ /СН НС^ /СН  НС^ /СН
СН СН СН

бзнзол CgHg толуол С7Н8 этилбензол СзНю

Во всех этих соединениях содержится особая циклическая 
группировка из шести атомов углерода — б е н з о л ь н о е  а р о 
м а т и ч е с к о е  я д р о .  Структурная формула бензольного ядра 
с чередующимися тремя двойными и тремя простыми связями была 
предложена еще в 1865 г. немецким химиком А. Кекуле. Д л я  про
стоты написания бензольное ядро изображают упрощенно в виде 
шестиугольника, в котором символы С и Н, относящиеся к кольцу, 
не пишут:

/V  /С Н 3 /СН2—СНз

к .
бензол толуол

г -----  И Л И  А  \ .Одновалентный радикал бензола CsHs— или ^ __ /~ ~ г образую 
щийся при отнятии атома водорода от любого углеродного атома 
бензольного ядра, называется фенилом.

Известны ароматические углеводороды с кратными связями в 
боковых цепях, например стирол, а такж е многоядерные, содер
ж ащ ие несколько бензольных ядер, например нафталин и антра
ц е н :

СН /С Н = С Н 2 СН СН СН СН СН
нс^ '"С / нс^ ч :/ ' ^сн нс^ 'О '  ^с^ ^сн

I II I II 1 I I I I
Н С ^  /С Н  н сг^  / С \  г^СН НС5̂  / С \  ^ С \  ^ С Н

СН СН СН СН с н  с н

стирол CsHs нафталин CjoHj антрацен С14Н 10
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или упрощенно:

стирол нафталин антрацен

'Ароматические углеводороды содержатся в каменноугольной 
смоле, получаемой при коксовании каменного угля. Другим в а ж 
ным источником их получения служит нефть некоторых месторо
ждений, например Майкопского. Чтобы удовлетворить огромную 
Ьотребность в ароматических углеводородах, их получают также 
рутем каталитической а р о м а т и з а ц и и  ациклических углеводо
родов нефти.

Эта проблема была успешно разрешена Н. Д. Зелинским и его 
учениками Б. А. Казанским и А. Ф. Платэ, осуществившими пре
вращение многих предельных углеводородов в ароматические. Так, 
Из гептана C7Hi6 при нагревании в присутствии катализатора по
лучается толуол: v * '

СН2 СН /С Н 3
Н2С ^  \С Н 2—СНз р. , 1П ог Н С ^  \ с /

I  ------ ^  I || +  4Н2
Н2С \  /-СНз Н С ^  /С Н

СН2 СН
гептан толуол

Ароматические углеводороды и их производные широко при
меняют для получения пластических масс, синтетических красите
лей, лекарственных и взрывчатых веществ, синтетических каучу- 
ков, моющих средств.

Бензол и все соединения, содержащие ядро бензола, названы 
ароматическими (в начале XIX века), поскольку первыми изучен
ными представителями этого ряда были душистые вещества или 
соединения, выделенные из природных ароматных веществ. Теперь 
к этому ряду относят и многочисленные соединения, не имеющие 
приятного запаха, но обладающие комплексом химических свойств, 
называемых а р о м а т и ч е с к и м и  с в о й с т в а м и .

Б ензол  — бесцветная жидкость с характерным запахом; темпе
ратура кипения 80,1 °С, температура плавления 5 ,5 °С. Аромати
ческие свойства бензола, определяемые особенностями его струк
туры, выражаются в относительной устойчивости бензольного ядра, 
несмотря на непредельность бензола по составу. Так, в отличие от 
непредельных соединений с этиленовыми двойными связями, бен
зол устойчив к действию окислителей; например, подобно предель
ным углеводородам, он не обесцвечивает раствор перманганата 
калия. Реакции присоединения для бензола не характерны, на
оборот, для него, как  и для других ароматических соединений, 
характерны реакции замещения атомов водорода в бензольном, 
ядре. Ниже приведены важнейшие из таких реакций, •
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Р е а к ц и я  г а л о г е н и р о в а и и я .  При действии брома или 
хлора (в присутствии катализаторов) образуются г а л о г е н  п р о -  
и з в о д и ы е :

j ^ j | + Br2 —* + НВг

бромбензол

Р е а к ц и я  с у л ь ф и р о в а н и я .  При действии концентриро
ванной серной кислоты (при нагревании) образуются с у л ь ф о 
к и с л о т  ы:

+  !НО!—S020H

серная кислота

s o 2o h

Н2О

бензолсульфо*
кислота

Р е а к ц и я  н и т р о в а н и я .  При действии концентрированной 
азотной кислоты ( в  присутствии концентрированной H 2 S O 4 )  обра
зуются н и т р о с о е д и н е н и я :

н

+  [Н О

Л Ю ,

— N O ,

азотная
кислота

Г J  + Н20

нитробензол

Нитрованием толуола получают взрывчатое вещество — три
нитротолуол (тротил, или гол):

С Н 3

N 0 2

Многие другие ароматические п о л и н и т р о с о е д и н е н и я  
(содержащие три и более н и т р о г р у п п  — N 0 2) такж е исполь
зуются как взрывчатые вещества. Нитросоединения могут быть 
восстановлены в амины (§ 175).

Из сказанного следует, что формула бензола в виде цикла 
с чередующимися двойными и простыми связями (формула Ке- 
куле) неточно выражает природу связей между атомами углерода 
в бензольном ядре. В соответствии с этой формулой в бензоле 
долж но быть три локализованных л-связи, т. е. три пары л-элек- 
тронов, каж дая  из которых фиксирована между двумя атомами
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углерода — схема (1); если обозначить эти я-электроны точками, 
то строение бензола следует представить схемой (2);

н н1 и11

1 !! 

t
»ААЯ К  )!

IV  С 411
и

1
I I

1н
<3> <2) (3)

Однако опыт показывает, что в кольце бензола кет обычных 
двойных связей, чередующихся с простым!;, и что все связи между 
С-атомами в бензоле равноценны. Д лина каждой из них (0,140 им) 
имеет промежуточное значение по сравнению с длиной простой 
связи С— С (0,154 им) и этиленовой двойной связи С = С  (0,134 нм) 
в других (неароматических) органических соединениях.

Каждый из атомов углерода в кольце бензола находится в со
стоянии 5р2-гибрндизацип и затрачивает по три валентных элек
трона на образование 0 -связей с двумя соседними атомами угле
рода и с одним атомом водорода. При этом все шесть атомов 
углерода и все о-евязи С— С и С— Н лежат в одной плоскости 
(рис. 131). Облако четвертого валентного электрона каждого из 
атомов углерода (т. е. облако />электрона, не участвующего в 
гибридизации) имеет форму объемной восьмерки («гантели») и 
ориентировано перпендикулярно плоскости бензольного кольца. 
Каждое пз таких /^-электронных облаков перекрывается над и иод 
плоскостью кольца с р-электронными облаками двух соседних 
атомов углерода. Это показано на рис. 132, а и, в проекции, на 
рис. 132,6. Плотность облаков jt-электроков в бензоле равномерно 
распределена между всеми связями С— С. Иначе говоря, шесть 
я-электропов обобщены всеми углеродными атомами кольца и об
разуют единое кольцевое облако (ароматический электронный  
секстет). Так объясняется равноценность (выравнешюеть) аром а
тических связей, обусловливающих характерные (ароматические)' 
свойства бензольного ядра. Равномерное распределение облака 
я-электронов и выравненность связей в бензоле иногда пзобра-

;С

Н
1

ЛЛ-
н

Уис, 131. Схема образования cr-связей в молекуле бензола*
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л Г

н'— н
Гпс. 132. Схема перекрывания л-электреш шх облаков в молекуле бензола, 
Рис. 133. Сегмеитовая модель молекулы бензола.

ж аю т -формулой (3) (стр. 462)’. Соответственно, вместо общепри
нятого символа бензольного ядра в виде шестиугольника с чере- 
дующимися двойными и простыми связями, отвечающего формуле 
Кекуле (1а), бензол изображают шестиугольником с кружочком 
внутри (За): О

(За)

К а  рис. 123 представлена сегмеитовая модель молекулы бен
зола.

С течкп зрения м етода налож ения валентны х схем структуру молекулы  
бензола, представленную  формулой (3 ), следует рассм атривать как  пром еж у
точную м еж ду двум я возмож ны ми структурам и бензола, вы раж аем ы м и ф ор
м улам и К екуле:

II

Н ч С Л-1 
-МУ

II
I

н ч  с м

H/ cV Gx
и

'Н н - 'Н

П оскольку в молекуле бензола три электронны е пары являю тся общ ими 
для  все.; шести атомов углерода бензольного кольца, образуем ы е ими езязп  — 
ш естицептровы е (см, § 44),

168. Галогенпроизводные углеводородов. Галогенпроизводиыми 
называют соединения, которые можно рассматривать как продук
ты замещения одного или нескольких атомов водорода в молекуле 
углеводорода атомами галогенов. Ниже приведены примеры со
единений этого класса.

Метилендихлорид  СН2С12 (хлористый метилен, дихлорметан) —■ 
жидкость (темп, кип, 40,1 “С); применяется как растворитель.
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1Хлороформ  СНСЬ (трихлорметан) — жидкость (темп. кип. 
61,2 °С); применяется для наркоза при хирургических операциях н 
как  растворитель.

Четыреххлористый углерод  ССЦ (тетрахлорметан) '— тяж елая 
негорючая жидкость (темп. кип. 76,8 °С); применяется как  раство
ритель при извлечении жиров и масел из растений, для удаления 
Жировых пятен с тканей, в огнетушителях.

Дифтордихлорметан C F2C12 (фреон-12) — жидкость с темпера
турой кипения 29,8 °С. Не ядовит, не реагирует при комнатной 
Температуре с металлами. При его испарении поглощается боль
шое количество теплоты. Применяется (как и другие ф р е о н ы  — 
Ьолифторхлоруглеводороды) в холодильных устройствах, а также 
к а к  растворитель для образования аэрозолей.
: В инилхлорид  С Н « = С Н — С1 (хлористый винил)  — производное
этилена. Бесцветный газ. Получается присоединением хлороводо- 
рода к ацетилену. Легко полимеризуется, применяется для получе
ния поливинилхлорида (стр. 486).

Тетрафторэтилен C F 2= C F 2 — бесцветный газ. Получается пи
ролизом фреона-22 (C H F2C1). Применяется для получения фторо
пласта (стр. 486).

Некоторые галогенпроизводные углеводородов входят в состав 
я д о х и м и к а т о в *  — химических средств для борьбы с вредными 
Насекомыми ( и н с е к т и ц и д ы )  и грибками, поражающими рас
тения ( ф у н г и ц и д ы ) .

169. Спирты и фенолы. С п и р т ы  — производные предельных 
или непредельных углеводородов, в молекулах которых один или 
несколько атомов водорода заменены гидроксильными группа
ми**. Так, метиловый спирт (метанол) СН3—ОН представляет 
собой гидроксильное производное метана С Н 4, этиловый спирт 
(этанол) СН3—СН2—ОН — производное этана С Н 3— С Н 3. Произ
водные ароматических углеводородов с группой ОН в бензольном 
ядре называются ф е н о л а м и .  Так, фенол СбНб— ОН (или

■у — он^ — производное бензола С6Н6 — простейший предста

витель класса фенолов.
Подобно молекулам воды (см. § 70), молекулы низших спир

тов связываются между собой водородными связями. Поэтому они 
представляют собой ассоциированные жидкости и имеют более

* Значение ядохимикатов огромно, особенно для сельского хозяйства. Д о 
статочно указать, что потери урож ая от вредителей и болезней растений до
стигают 20 % и более. Поэтому в планах развития народного хозяйства в ка
шей стране постоянно предусматривается значительное увеличение производства 
и расширение ассортимента химических средств защиты растений.

** К спиртам относятся также производные циклопарафинов (например, 
циклогексанол С6НцОН — производное циклогексана С6Н12), а также производ
ные ароматических углеводородов, содержащ ие группу ОН не в бензольном 
ядре, а в боковой цепи (например, ароматический б ен зи л овы й  спирт С6Н3—. 
СН2—ОН — производное толуола C6Hs—СНз),
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высокие температуры кипения, чем углеводороды, производными 
которых они являются, и чем другие органические вещества с т а 
ким же составом и молекулярной массой, но не содержащие гидр
оксильных групп. Фенолы при обычных условиях находятся, как 
правило, в кристаллическом состоянии.

Общим свойством спиртов и фенолов является подвижность 
водорода гидроксильной группы. Так, при действии на спирт щ е
лочного металла этот водород вытесняется металлом и получаются 
твердые, растворимые в спирте соединения, называемые а л к о -  
г о л я т а м и ,  например:

2С Н 3— С Н 2— ОН +  2Na — ->- 2С Н 3— С Н 2— ONa +  H2f
этиловый сплрт алкоголя?

(этилат) натрия

Формально такая реакция напоминает образование солей из 
кислот, однако алкоголяты подобны солям очень слабых кислот и 
нацело гидролизуются водой; при этом снова образуются спирт 
и щелочь:

С Н 3— СН2—ONa +  Н гО — ► С Н 3— С Н 2— ОН +  NaOH

Поэтому при взаимодействии спиртов с водными растворами 
щелочей алкоголяты не образуются.

В фенолах под влиянием ароматического бензольного ядра по
движность водорода гидроксильной группы выше. Они образуют 
металлические производные — ф е н о л я т ы  — не только при дей
ствии щелочных металлов, но, в отличие от спиртов, и при дей
ствии щелочей:

— ОН +  N aOH — ► — ONa +  Н20

фонол фенолят натрия

Феноляты в отличие от алкоголятов водой не разлагаются, но 
все же и они в водных растворах, подобно солям слабых кислот 
и сильных оснований, частично гидролизованы и их растворы 
имеют щелочную реакцию. Фенол вытесняется из фенолята даж е  
угольной кислотой.

Спирты практически не являются электролитами. Константа 
диссоциации этилового спирта близка к 10-18, тогда как константа 
диссоциации воды — к 10~16, т. е. этиловый спирт является более 
слабой кислотой, чем вода. Константа диссоциации фенола не
сколько выше (1,3• Ю—£0) .

Спирты и фенолы взаимодействуют с кислотами, образуя 
с л о ж н ы е  э ф и р ы ,  например

С Н 3— О— : 'н + 'н о ] — N 0 2 С Н ,— О— N0* +  Н 20

метиловый азотная метиловый эфир
спирт кислота азотной кислоты

(метилнитрат)
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Особый интерес представляют сложные эфиры спиртов и фе
нолов с органическими кислотами (см. § 173).

Спирты значительно легче окисляются, чем соответствующие 
углеводороды. При этом образуются альдегиды пли кетоны 
(см. § 171).

Метиловый спирт, или метанол, С Н 3ОН — бесцветная жидкость 
(темп. кип. 64,5 °С). Весьма ядовит-, прием небольших доз его 
внутрь вызывает слепоту, а больших —• смерть. Метиловый спирт 
получают в больших количествах синтезом из оксида углерода (II), 
и водорода при высоком давлении (20—30 М Па) и высокой тем
пературе (400°С) в п р и с у т с т в и и  катализатора (около 90 % ZnO 
и *10 % Сг20 з ) ;

СО +  2Н2 =F=* СНзОН

Метиловый спирт образуется и при сухой перегонке дерева; 
поэтому его называют также древесным спиртом. Применяется он 
как  растворитель, а такж е для получения других органических 
веществ.

Этиловый (винны й) спирт, пли этанол, СН3СН2ОН (темп. кип. 
78,4 °С) ■— одно из важнейших исходных веществ в современной 
промышленности органического синтеза. Д л я  получения его издав
на пользуются различными сахаристыми веществами, например 
виноградным сахаром, и л и  глюкозой, которая путем «брожения», 
вызываемого действием ферментов (энзимов), вырабатываемых 
дрожжевыми грибками, превращается в этиловый спирт. Реакция 
протекает согласно схеме:

С6Н1ао„ — > 2С2Н5ОН +  2C02t
глюкоза этиловый

спирг

Глюкоза в свободном виде содержится, например, в виноград
ном соке, при брожении которого получается виноградное вино 
с содержанием спирта от 8 до 16 %.

Исходным продуктом для получения спирта может служить по
лисахарид крахмал (стр. 478), содержащийся, например, в клубнях 
картофеля, зернах ржи, пшеницы, кукурузы. Д л я  превращения 
в сахаристые вещества (глюкозу) крахмал предварительно под
вергают гидролизу. Д л я  этого муку или измельченный картофель 
завариваю т горячей водой и по охлаждении добавляют с о л о д —■ 
проросшие, а затем подсушенные и растертые с водой зерна ячме
ня. В солоде содержится диастаз (сложная смесь ферментов)’, 
действующий на процесс осахаривания крахмала каталитически. 
По окончании осахаривания к полученной жидкости прибавляют 
дрожжи, под действием фермента которых (зимазы)  образуется 
спирт. Его отгоняют и затем очищают повторной перегонкой.

В настоящее время осахариванию подвергают такж е другой 
полисахарид — целлюлозу (клетчатку), образующую главную 
массу древесины, Д л я  этого целлюлозу подвергают гидролизу в
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присутствии кислот (например, древесные опилки при 150— 170’’С 
обрабатываю т 0,1— 5%  серной кислотой под давлением 0,7—
1,5 М П а) .  Полученный таким образом продукт также содержит 
глюкозу и сбраживается на спирт при помощи дрожжей (гидро
лизны й спирт).

Наконец, зтилозый спирт может быть получен синтетическим 
путем из этилена. Суммарная реакция заключается в присоедине
нии воды к этилену (в присутствии катализаторов);

З а  последние годы в нашей стране построены заводы по произ
водству синтетического этилового спирта из этилена и увеличилась 
выработка спирта из древесины. Это дало возможность сэкономить 
большое количество пищевых продуктов *,

Кроме спнртоз с одной гидроксильной группой в молекуле 
( о д ы о а т о м н ы е  с п и р т ы ,  или а л к о г о л и ) ,  известны спир

ты, молекулы которых содержат несколько гидроксильных групп 
( м н о г о а т о м н ы е  с п и р т ы ) .

Примерами таких спиртов могут служить двухатомный спирт 
зтиленгликоль  и трехатомный — глицерин:

Зтиленгликоль и глицерин—• высококипящне жидкости слад
кого вкуса, смешивающиеся с водой во всех отношениях. Этилен- 
гликоль применяется в качестве составной части так называемых 
а н т и ф р и з о в ,  т. е. веществ с низкой температурой замерзания, 
заменяющих воду в радиаторах автомобильных и авиационных 
мотороз в зимнее время. Водный раствор этиленгликоля 
(58 %-ный) замерзает только при температуре —5 0 °С. Этилеигли- 
коль применяется и для изготовления синтетического волокна 
лавсан  (см. § 177). При приеме внутрь — сильно ядовит.

Азотнокислые эфиры этиленгликоля и глицерина

неправильно называемые иитроэтиленгликолем и нитроглицери
ном, обладаю т сильными взрывчатыми свойствами и применяются 
д ля  изготовления динамитов.

Фенол  СбНоОН — бесцветные кристаллы (темп, плавл. 41 °С). 
О бладает  характерным запахом и антисептическими (обеззараж и
вающими — подавляющими развитие вредных микроорганизмов)

CH2=CH2 +  H20  — ► СНз—СН2—ОН

СН2—СН2 С Н 3— СН— с н ;

он он он  он  он
зтиленгликоль глицерин

с,н2—сн2 с н 2— сн — сн ;
и

* И з 5500 т  сухих опилок (отходы  лесопильного завода  средней произво
дительности за  год) мож но получить 790 т спирта (считая на 100 % -ны й). Это 
д а ег  возм ож ность сэкономить около 3000 г  зерна или 10 000 г  картоф еля.
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свойствами. Как уже указывалось, кислотные свойства гидроксиль
ного водорода выражены у фенола значительно сильнее, чем 
у спиртов; замещение этого водорода металлом может происходить 
не только при действии щелочных металлов, но и при действии 
щелочей. Поэтому фенол называют также карболовой кислотой.

Фенол содержится в каменноугольной смоле, а такж е полу
чается синтетически из бензола. В больших количествах он идет 
на синтез лекарственных веществ, красителей, пластических масс 
(фенопластов, стр. 489), для очистки нефтяных смазочных масел.

170. Простые эфиры. Простыми эфирами называются органи
ческие соединения, молекулы которых состоят из двух углеводо
родных радикалов, связанных атомом кислорода. Они получаются 
обычно каталитическим отнятием молекулы воды от двух молекул 
одного или различных спиртов. Например:

С 2Н 6— ; О Н  +  Н  Ю — С 2Н,

Э Т И Л О В Ы Й
спирт

этиловый
спирт

СНз
метиловыи

спирт

О Н  +  Н ; 0 — С 2Н 6

Э Т И Л О В Ы Й  
спирт

СгНб'—О—С2Н5 4*
диэтилозый эфир

С Н з— о - с 2н 5 +  Н 20

метилэтиловый
эфир

Большинство простых эфиров'— жидкости, почти нераствори
мые в воде. Они довольно инертны в химическом отношении: в от
личие от спиртов не имеют подвижного водорода, поэтому не реа
гируют с металлическим натрием; в отличие от сложных эфиров 
(см. § 173) не подвергаются гидролизу. Наиболее важным из 
простых эфиров является диэтиловый эфир (С2Н5)20  — легкопо- 
движ иая жидкость с характерным запахом, кипящая при 35,б°С. 
Он широко применяется как растворитель, а в медицине — для 
наркоза и как составная часть некоторых лекарств.

171. Альдегиды и кетоны. В молекулах этих соединений содер

жится двухвалентная к а р б о н и л ь н а я г р у п п а ^ С  — О . В аль

дегидах она связана с одним атомом Н и с углеводородным ради
калом *, в кетонах — с двумя углеводородными радикалами:

н — с :

о

\ н
С Н з— С

II
муравьиный

альдегид
(формальдегид)

.о

н
уксусный
альдегид

(ацетальдегид)

Ы1зч^

C F l /

СН;
С = 0

!\ С = 0

диметилкетон
(ацетон)

С Н з— с н /
мстнлэтилкетон

* В муравьином альдегиде карбонильная группа связана с двум я a i омами 
водорода .
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Наличие и в альдегидах, и в кетонах карбонильной группы 
обусловливает определенное сходство six свойств. Однако имеются 
и различия, связанные с тем, что в молекулах альдегидов одна из 
связей карбонильной группы затрачивается на соединение с водо
родом; поэтому они содержат своеобразную а л ь д е г и д н у ю

функциональную группу —с. (или —СН =  0 ) .  З а  счет водо-
\ н

рода этой группы альдегиды очень легко окисляются, превращаясь 
в карбоновые кислоты (см. § 172). Так, при окислении уксусного 
альдегида образуется уксусная кислота, которую широко исполь
зуют в промышленности и быту:

2 С Н 3— ( Г  + 0 2 — > 2 С Н 3— <Г
\ l  Х »Н

уксусный уксусная
альдегид кислота

Вследствие легкой окисляемости альдегиды являются энергич
ными восстановителями; этим они существенно отличаются от 
кетонов, которые окисляются значительно труднее. Например, 
альдегиды восстанавливают оксид серебра (I) до металлического 
серебра (реакция с е р е б р я н о г о  з е р к а л а  — серебро оса
ждается на стенках сосуда, образуя зеркальный налет) и оксид 
Меди (II)  до оксида меди(1) *:

С Н 3— ( Г  + A g 20  — >  С Н з— С ^  + 2 A g
\ н  ЧШ

С Н з— С ^  + 2 С и О  — >■ С Н з—  С ^  + С и 20
\ н  Х )Н

Кетоны в этих условиях не окисляются, поэтому обе реакции 
используют как качественные, позволяющие отличить альдегиды 
от кетонов.

Альдегиды и кетоны можно получать окислением соответствую
щих спиртов, т. е. имеющих такой же углеродный скелет и 
гидроксильную группу при том же атоме углерода, который в

* Д л я  этих реакций оксид серебра (I) обычно применяю т в форме его 
бесцветного раствора в водном амм иаке; такой раствор содерж ит ком плекс
ное соединение [A g (N H 3) 2]OH. О ксид м ед и (П ) берут в виде щелочного рас
твора  его комплексного соединения с винной кислотой (жидкость Ф елинва  — 
синий р аствор); оксид меди(1) вы падает в виде красного осадка, при этом си- 
Ияя окраска реактива исчезает.
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получаемом альдегиде или кетоне образует карбонильную группу*' 
Например*

ЗСНз—СН2ОН +  К2Сг20 7 +  4 H 2 S 0 4 — >  

э т и л о в ы й  сп и р т

~ >  З С Н 3— + C r a ( S 0 4b  +  K i ! S 0 4 +  7 H , 0

\ н
у к с у с н ы й
а л ь д е г и д

5 С Н 3— C H —  C H 3 +  2 K M n 0 4 +  3 H o S 0 4 — >
I

ОН
и з о п р о п и л о в ы й

сп и р т

— >  5 С Н з — С — C H 3 +  2 M n S 0 4 +  K 2S 04 +  S H 20

д и м е т и л к е т о н
(ац е то н )

Муравьиный альдегид , или формальдегид, СН2= 0  — газ с рез^ 
ким неприятным запахом, хорошо растворим в воде. Обладает  
антисептическими, а такж е дубящими свойствами. Водный раствор 
формальдегида (обычно 4 0 % )  называется формалином; он широко 
применяется для дезинфекции, консервирования анатомических 
препаратов, протравливания семян перед посевом и т. п. Значи* 
тельные количества формальдегида используются для получения 
фенолоформальдегидных смол (см. § 177). Получают формальде
гид из метилового спирта путем каталитического окисления его 
кислородом воздуха или путем дегидрирования (отщеплеиия во
дорода) ;

2 С Н 3— О Н  +  0 2 — v  2 C H 2= 0  +  2 H .O  

С Н з — О Н  — 5» С Н 2= 0  +  Н 2

Эти реакции протекают при пропускании паров метилового 
спирта (в первом случае — в смеси с воздухом) над нагретыми 
катализаторами.

Уксусный альдегид, или ацетальдегид, С Н 3— С Н = 0 .  Легко 
кипящая бесцветная жидкость (темп. кип. 21 °С), с характерным 
запахом прелых яблок, хорошо растворима в воде. В промышлен
ности получается присоединением воды к ацетилену в присутствии 
солей ртути(II) в качестве катализатора;

H g 2+
С Н = С Н  +  Н 20  --------->- СНз— сн=о
ац е ти л е н  у ксу сн ы й

а л ь д е г и д

Эта реакция, имеющая большое практическое значение, была 
открыта М, Г, Кучеровым (1850— 1911), Уксусный альдегид затем
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может быть окислен в уксусную кислоту; его используют и для 
многих других синтезов.

Ацетон, или диметилкетон, С Н 3— СО— С Н 3. Бесцветная ж ид
кость с характерным запахом (темп. кип. 56,2 °С); смешивается 
с водой во всех соотношениях. Очень хороший растворитель мно
гих органических веществ. Широко применяется в лакокрасочной 
промышленности, в производстве некоторых видов искусственного 
волокна, небьющегося органического стекла, кинопленки, бездым
ного пороха, для растворения ацетилена (в баллонах).

Ацетон используется также как  исходное вещество для синтеза 
ряда органических соединений.

172. Карбоновые кислоты. Эти соединения характеризуются 
поисутствием в молекулах к а р б о к с и л ь н о й  г р у п п ы  ( к а р  б-

о к с и л а) —с. , или упрощенно — СООН, которая является
\ о н

функциональной (характеристической) группой этого класса со
единений. Примерами кислот могут служить:

Н - С (  СН3— СНэ- СНа—
Х)Н Х)Н ^ОН

г,:у р азь и н а я  у к с у с н а я  п р о п и о н о в ая
к и с л о т а  к и с л о т а  ки сл о та

Из приведенных формул видно, что сложная карбоксильная

■группа является сочетанием карбонильном—С ^  и гидроксильной
— ОН групп. Последняя под влиянием карбонильной группы суще
ственно отличается от гидроксильной группы спиртов, и входящий 
в нее водород в водных растворах отщепляется в виде катиона; 
карбоновые кислоты подвергаются электролитической диссоциа
ции, например:

СНз— СООН =<=* СНз— СОО" +  Н*

С основаниями эти кислоты образуют соли:

СНз—СООН +  NaOH — *■ СН3—C O O N a Н20
а ц е т а т  н а т р и я  

(у к с у сн о к и сл ы й  
н ат р и й )

Карбоновые кислоты являются слабыми кислотами, поэтому их 
соли подвергаются обратимому гидролизу. В зависимости от числа 
карбоксильных групп в молекуле, карбоновые кислоты подразде
ляются на одноосновные, двухосновные и т. д.

Карбоновые кислоты, как и неорганические кислоты, со спир
тами образуют сложные эфиры (см. § 173), в виде которых часто 
рстречаются в природных продуктах.
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Уксусная кислота СНз— СООН (безводная) — жидкость с ост
рым радражающим запахом (темп. кип. 118,1 °С); при + 1 6 ,7 °С  
застывает в кристаллическую массу, по виду напоминающую лед 
(100% -ная, или «ледяная» уксусная кислота). Смешивается с во
дой в любых соотношениях. Широко применяется как приправа 
к пище и консервирующее средство. В продажу поступает п и щ е 
в а я  уксусная кислота в виде 80%  (уксусная эссенция) и 9 %  
(уксус ) водного раствора. Давно известен натуральный, или вин
ный, уксус  — продукт, содержащий уксусную кислоту и получаю
щийся при скисании виноградного вина (в результате микробиоло
гического окисления содержащегося в вине этилового спирта). 
Уксусная кислота используется также во многих синтезах и как 
растворитель. Теперь и пищевую и техническую уксусную кислоту 
получают преимущественно синтезом из ацетилена — присоедине
нием к нему воды по реакции Кучерова и окислением образующе
гося уксусного альдегида.

Высшие оюирные кислоты. К ним относятся предельные и не
предельные карбоновые кислоты с открытой цепыо атомов угле
рода, содержащие 16, 18 и более С-атомов; такого рода кислоты 
входят в состав природных жиров (см. § 173). Важнейшими 
являются предельные кислоты пальмитиновая  С 1 5 Н 3 1 С О О Н ,  
или С Н з  ( С Н 2) м С О О Н ,  и стеариновая С 1 7 Н 3 5 С О О Н ,  или 
С Н з ( С Н г )  1 б С О О Н ,  а такж е непредельная С 1 7 Н 3 3 С О О Н ,  или 
C H 3(CH2) 7C H = C H ( C H 2b C O O H  — олеиновая кислота. Высшие 
предельные кислоты — воскообразные вещества, непредельные — 
жидкости (напоминающие растительное масло). Натриевые и ка
лиевые соли высших жирных кислот называются м ы л а м и  
(например, Ci7H 35COONa — стеарат натрия, С 1 5 Н 3 1 С О О К  — паль- 
митат калия и т. д .). Натриевые мыла — твердые, кали евы е—■ 
жидкие.

Бензойная кислота C 6Hs— СООН, или ^  ^ — С О О Н , простей

ш ая одноосновная кислота ароматического ряда. Бесцветные кри
сталлы (пластинки) (темп, плавл. 121,5 °С). Антисептик. Приме
няется для консервирования пищевых продуктов, а также во 
многих органических синтезах.

Щ авелевая кислота НО О С— СООН — простейшая двухосновная 
карбоновая кислота. Кристаллическое вещество (безводная — темп, 
плавл. 189°С; дигидрат С2Н 20 ,г 2 Н 20 — темп, плавл. 101,5°С ) ; 
растворяется в воде; ядовита. В виде кислой калиевой соли содер
жится во многих растениях. Применяется при крашении тканей.

Терефталевая кислота Н О О С — С б Н 4— С О О Н .  Двухосновная 
карбоновая кислота ароматического ряда. Ее структурная фор-, 
мула:



173. Сложные эфиры карбоновых кислот. Жиры 473

Из терефталевой кислоты и этнленгликоля (см. § 169) полу
чают синтетическое волокно лавсан (см. § 177).

Молочная кислота с н 3—С Н —СОО Н м о ж е т  с л у ж и т ь  п р и м е р о м
I

ОН
соединений со смешанными функциями — проявляет свойства кис
лоты и спирта (спиртокислота). Она образуется при молочнокис
лом брожении сахаристых веществ, вызываемом особыми бакте
риями. Содержится в кислом молоке, рассоле квашеной капусты, 
силосе.

С алициловая  кислота Н О — СбН4— СООН — аналог молочной 
кислоты в ароматическом ряду. Имеет строение:

' ° v
/  V - С ч

х о н
Относится к соединениям со смешанными функциями — прояв

ляет свойства кислоты и фенола (фенолокислота). Антисептик. 
Используется (особенно ее соли и эфиры) как лекарственное ве* 
щество, а такж е во многих синтезах.

173. Сложные эфиры карбоновых кислот. Жиры. Продукты вза
имодействия карбоновых кислот со спиртами или фенолами пред
ставляют собой с л о ж н ы е  э ф и р ы .  Например:

:... .
Н - С ,  -Ь I Н !0 — С 2Н5 н —  + Н 20

N  о н  I ^ОСгНб
м уравьиная этиловы й Этиловый эфир

кислота  спирт муравьиной
кислоты

(этилформ иат)

.....  —
С Н з — С +  ; н

N ' o h

О— ( /  \  ч = *  С Н з - С ^  ^  +  Н * 0

уксусн ая  фенол феинловый эфир
кисло та  уксусной  кислоты

(ф еннлацетат)

Реакция образования сложного эфира из кислоты и спирта 
(или фенола) называется реакцией э т е р и ф и к а ц и и .  Она ката
лизируется ионами водорода и поэтому ускоряется в присутствий 
минеральных кислот.

Сложные эфиры нерастворимы (или почти нерастворимы) в 
воде, но растворяются в органических растворителях. Растворы их 
не проводят электрического тока.

Сложные эфиры, в отличие от простых, с большей или меньшей 
скоростью расщепляются водой — подвергаются г и д р о л и з у  с 
образованием вновь кислоты и спирта. Поэтому, как показанй 
в схемах приведенных выше реакций, процесс этерификации об
ратим и доходит до состояния динамического равновесия. Ионы
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водорода, как и всякий катализатор (см. § 60), ускоряют протека
ние не только реакции этернфикации, но и обратной ей реакции 
гидролиза; таким образом в присутствии минеральной кислоты 
быстрее достигается равновесие в процессе этернфикации.

Гидролиз сложных эфиров усиливается гидроксид-ионами. При 
нагревании со щелочами сложные эфиры расщепляются с образо
ванием спирта и соли кислоты;

Реакция щелочного гидролиза сложных эфиров называется ре
акцией о м ы л е и и я.

Многие сложные эфиры карбоновых кислот и предельных спир
тов имеют приятный запах и часто встречаются в растениях, при
давая аромат цветам, запах плодам и ягодам. Некоторые из слож
ных эфиров готовятся искусственно и под названием «фруктовых 
эссенций» широко применяются в кондитерском деле, в производ
стве прохладительных напитков, в парфюмерии. Уксусноизоамило- 
вый эфир С Н 3 С О О С 5 Н 1 1  (грушевая эссенция)’ применяется как 
растворитель целлулоида и других пластмасс.

Жиры.  Природные животные и растительные жиры (последние 
обычно называют м а с л а м и )  представляют собой смеси сложных 
эфиров, образованных высшими жирными кислотами (см. § 172) 
и трехатомным спиртом глицерином. Приведем схему образования 
эфира глицерина и стеариновой кислоты:

СН2—оГн НО!—СО—С, 7Н35 сн2—О—СО—С17Н35
! 1 1 I

СН— 0 !Н  +  НО;—  СО—С17Н35 — > СН—О—СО— С 17Н35 +  зн2о
I I ! I
СН2—0 |Н  H O j— СО—С17Н35 СН2—О—СО—C i7H35

В состав твердых жиров входят главным образом эфиры пре
дельных (пальмитиновой и стеариновой) кислот, а в состав ж ид
ких растительных масел — эфиры непредельной (олеиновой) кис
лоты. При действии водорода (в присутствии никеля в качестве 
катализатора) жидкие жиры превращаются в твердые вследствие 
присоединения водорода по месту двойной связи между атомами 
углерода в этерифицированных молекулах непредельной кислоты. 
Такой процесс называют г и д р о г е н и з а ц и е й ,  или о т в е р ж 
д е н и е м  жиров и используют, например, для получения из расти
тельных масел пищевого м а р г а р и н а .

Как и все сложные эфиры, жиры подвергаются гидролизу (омы
лению). Гидролиз жиров, сам по себе медленный, катализируется 
сильными кислотами и ферментами, образующимися в живых орга
низмах. Щелочи также способствуют гидролизу жиров.

+ NaOH ■— -> СНз— С ^
4)N a

+  СоН5ОН

этилозый эфир 
уксусной кислоты 

(этилацетат)

ацетат натрия 
(уксуснокислый

натрий)
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При гидролизе жира в нейтральной или кислой среде полу
чаются глицерин и указанные выше кислоты, при гидролизе же 
в щелочной среде вместо свободных кислот получаются их соли — 
мыла (см. § 172),

В состав некоторых масел, например льняного масла, входят 
эфиры глицерина и непредельных высших кислот, в молекулах ко
торых имеется по две и по три двойных связи («высоконепредель
ные» или «полиненасыщенные» жирные кислоты). Такие масла 
обладаю т свойством окисляться на воздухе и, будучи нанесены на 
какую-нибудь поверхность, образуют твердые и прочные пленки. 
Они называются в ы с ы х а ю щ и м и  м а с л а м и .  Чтобы ускорить 
процесс высыхания, масла предварительно варят с добавкой с и к 
к а т и в о в — оксидов металлов (кобальта, марганца или свинца)', 
являющихся катализаторами в процессе пленкообразования. Т а 
ким образом, получают олифу,  применяемую для изготовления 
масляных красок.

Ж иры используют для многих технических целей. Однако осо
бенно велико их значение как важнейшей составной части пище
вого рациона человека и животных, наряду с углеводами (см, 
§ 174) и белками (см. § 176). Прекращение использования пище
вых жиров в технике и замена их непищевыми м атери алам и —1 
одна из важнейших задач народного хозяйства.

174. Углеводы. К углеводам относятся сахара и вещества, пре
вращающиеся в них при гидролизе. Углеводы — продукты расти
тельного и животного происхождения. Наряду с белками и жи
рами, они являются важнейшей составной частью пищи человека 
и животных; многие из них используются как техническое сырье. 
Углеводы подразделяют на моносахариды, дисахариды и полиса
хариды.

М о н о с а х а р и д ы  — простейшие углеводы, они не подвер
гаются гидролизу — не расщепляются водой на более простые 
углеводы.

Глю коза ,  или виноградный сахар,  CgHi20 6 — важнейший из мо
носахаридов; белые кристаллы сладкого вкуса, легко растворяю
щиеся в воде. Содержится в соке винограда, во многих фруктах, 
а такж е в крови животных и человека. Мышечная работа совер
шается главным образом за счет энергии, выделяющейся при окис
лении глюкозы.

Глюкоза является шестиатомным альдегидоспиртом; строение 
ее можно представить формулой (а):

НОСНз—

н н ОНО
s Is U U !1г 1 

2IOCI Г ,-  с с . —с ~ с ~  СНгОН

он ОН К
фруктоза

б
глюкоза

а
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Глюкоза получается при гидролизе полисахаридов крахмала и 
целлюлозы (под действием ферментов или минеральных кислот). 
Применяется как средство усиленного питания или как лекар
ственное вещество, при отделке тканей, как восстановитель — в 
производстве зеркал.

Фруктоза, или плодовый сахар, C6H 120 6 — моносахарид, спут
ник глюкозы во многих плодовых и ягодных соках; значительно 
слащ е глюкозы; в смеси с ней входит в состав меда. Представляет 
собой шестиатомный кетоноспирт; строение фруктозы выражает 
приведенная выше формула (б).

В формулах глюкозы (а )  и фруктозы (б) показано характерное 
для  этих моносахаридов относительное пространственное располо
жение атомов Н и групп ОН при входящих в углеродную цепь 
асимметрических (стр. 446) атомах углерода (они помечены звез
дочками).

Моносахариды как альдегидо- или кетоноспирты являются 
соединениями со смешанными функциями; природа их усложнена 
возможностью внутримолекулярных взаимодействий спиртовых 
гидроксильных групп с альдегидной или кетонной карбонильной 
группой. Благодаря этому моносахариды существуют и вступают 
в реакции не только в открытой ц е п н о й  форме, но еще и в 
ц и к л и ч е с к и х  формах. Углеродная цепь моносахарида, напри
мер глюкозы (а ) ,  может принимать конформацию (стр. 442)' 
«клешни» (см. ниже формулу в)\  при этом 1-й С-атом, несущий 
карбонильную группу, сближается со спиртовой группой при 5-м 
С-атоме; атом Н из группы ОН перемещается (как показано пунк
тирной стрелкой) к карбонильному кислороду, а кислород при 
5-м С-атоме соединяется с 1-м (карбонильным) С-атомом (это 
такж е показано пунктирной стрелкой). В результате замыкается 
шестичленное, содержащее атом кислорода, кольцо. Так обра
зуются две циклические а-  и |3- ф о р  м ы  глюкозы, отличающиеся 
пространственным расположением атома Н и группы ОН при 1-м 
(в цикле он становится асимметрическим) С-атоме. Это можно 
представить п е р с п е к т и в н ы м и  формулами*:

* В  п е р сп е к ти в н ы х  ф о р м у л а х  а то м ы , о б р а зу ю щ и е  к о л ьц о , р а с п о л о ж е н ы  
к а к  б ы  в го р и зо н та л ьн о й  п л о с к о ст и , п е р п е н д и к ул я р н о й  п л о с к о с т и  ч е р т е ж а ; 
ж и р н ы м и  л и н и ям и  о б о з н а ч а ю т с я  св я зи  м е ж д у  а то м а м и  к о л ьц а , в ы д а ю щ и м и с я  
вп е р е д  к  н а б л ю д ате л ю .

«СН2ОН

н  . с — о ч н  
i s ' s  \ i

н он
глюкоза циклическая 

а-форма
глюкоза цепная, 

карбонильная форма
глюкоза циклическая 

(S-форма
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Перспективные формулы чаще пишут упрощенно — без симво
лов С, образующих кольцо и соединенных с ними — Н:

в
г л ю к о з а  г л ю к о з а  гл ю к о за
G- ф о р м а  ц е п н а я  (3-форма

ф о р м а

В формулах циклических форм показано (пунктирной стрел
кой), что возможен обратный переход атома Н из группы ОН при 
1-м С-атоме к кислороду кольца. Последнее при этом раскрывает
ся и образуется цепная форма.

Природная кристаллическая глюкоза (виноградный сахар) 
представляет собой циклическую a -форму (т. пл. моногидрата 
83 °С, безводной 146°С). При растворении в воде она, как пока
зано выше на схеме, переходит в цепную, а через нее в р-форму; 
при этом устанавливается динамическое равновесие между всеми 
формами *. p-Форма также может быть выделена в кристалличе
ском виде (т. пл. 148— 150 °С); в водном растворе и она образует 
равновесную систему, содержащую все формы. Цепная же форма 
существует лишь в растворах, причем в очень небольших количе
ствах (доли процента), а в свободном виде не выделена.

Изомерные формы соединений, способные переходить друг в 
друга, называют т а у т о  м е р н ы м и  ф о р м а м и ,  или т а у т о -  
м е р  а ми,  а само существование их — я в л е н и е м  т а у т о м е -  
р и и; оно весьма распространено среди органических соединений.

Д и с а х а р и д ы  — углеводы, которые при нагревании с водой 
в присутствии минеральных кислот или под влиянием ферментов 
подвергаются гидролизу, расщепляясь на две молекулы моносаха
ридов.

Свекловичный,  или тростниковый, сахар (сахароза), С12Н 22О 11— 
важнейший из дисахаридов. Получается из сахарной свеклы (в ней 
содержится до 28 % сахарозы от сухого вещества) или из сахар
ного тростника (откуда и происходят н азв ан и я ) ; содержится также 
в соке березы, клена и некоторых фруктов. Сахароза — ценнейший 
пищевой продукт. При гидролизе она распадается с образованием

* В равновесной системе м оносахаридов образую тся и их циклические 
ф ормы  с пятичленным кислородсодерж ащ им  кольцом; они неустойчивы и в 
свободном кристаллическом виде не выделены. О днако известны многие при
родные и синтетические соединения, являю щ иеся производными пятичленных 
циклических форм моносахаридов (см, в учебниках органической хим ии).
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молекулы глюкозы и молекулы фруктозы (образую щ аяся смесь 
этих моносахаридов называется инвертным сахаром ) ;

С12Н22О11 4“ Н2О ■ > CoHl2Oe +  CgrfjiOg
сахароза глюкоза фруктоза

П о л и с а х а р и д ы .  Зти  углеводы во многом отличаются от 
моно- и дисахаридов — не имеют сладкого вкуса, в большинстве 
нерастворимы в воде; они представляют собой_сложные высоко
молекулярные соединения, которые под каталитическим влиянием 
кислот или ферментов подвергаются гидролизу с образованием бо
лее простых полисахаридов, затем дисахаридов и, в конечном 
итоге, множества (сотен и тысяч) молекул моносахаридов. В аж 
нейшие представители полисахаридов — крахмал и целлюлоза 
(клетчатка). Их молекулы построены из звеньев — СбНюОв— , яв 
ляющихся остатками шестичленных циклических форм молекул 
глюкозы, потерявших молекулу воды; поэтому состав и крахмала, 
и целлюлозы выражается общей формулой (СеНюОб)*. Различие 
же в свойствах этих полисахаридов обусловлено пространственной 
изомерией образующих их моносахаридных молекул: крахмал по
строен из звеньев а-, а целлюлоза — [i-формы глюкозы.

Крахмал  (С6Н!о05)* — белый (под микроскопом зернистый! 
порошок, нерастворимый в холодной воде; в горячей — набухает, 
образуя коллоидный раствор (крахмальный клейстер); с раство
ром кода дает синее окрашивание (характерная реакция). Моле
кулы крахмала неоднородны по величине — значение х  в них ко
леблется от сотен до 1000—5000 и более.

Крахмал образуется в результате фотосинтеза в листьях р а
стений, откладывается «про запас» в клубнях, корневищах, зернах. 
В пищеварительном тракте человека и животных крахмал подвер
гается гидролизу и превращается в глюкозу, которая усваивается 
организмом.

В технике превращение крахмала в глюкозу (процесс о с а х а 
р и в а н и я )  осуществляется путем кипячения его в течение не
скольких часов с разбавленной серной кислотой (каталитическое 
влияние серной кислоты иа оеахаривание крахмала было обнару
жено в 1811 г. русским ученым К.. С. Кирхгофом). Чтобы из полу
ченного раствора удалить серную кислоту, к нему прибавляют мел, 
образующий с серкой кислотой нерастворимый сульфат кальция. 
Последний отфильтровывают, и раствор упаривают. Получается 
густая сладкая масса, так  называемая к р а х м а л ь н а я  п а т о к а ,  
содержащая, кроме глюкозы, значительное количество других про
дуктов гидролиза крахмала. Патока применяется для приготовле
ния кондитерских изделий и для различных технических целей.

Если требуется получить чистую глюкозу, то кипячение крах
м ала  ведут дольше, чем достигается более полное превращение
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его в глюкозу. Полученный после нейтрализации и фильтрования 
раствор сгущают, пока из него не начнут выпадать кристаллы 
глюкозы.

При нагревании сухого крахмала до 200—250 °С происходит 
частичное разложение его и получается смесь менее сложных, чем 
крахмал, полисахаридов, называемая д е к с т р и н о м .  Декстрин 
применяется для отделки тканей и изготовления клея. П ревращ е
нием крахмала в декстрин объясняется образование блестящей 
корки на печеном хлебе, а также блеск накрахмаленного белья.

Ц еллю лоза ,  или клетчатка, (СвНюОд)*— волокнистое вещество, 
главная составная часть оболочек растительных клеток. Значение 
х  в молекулах целлюлозы обычно составляет около 3000, но может 
достигать 6000— 12 000. Наиболее чистая природная целлюлоза — 
хлопковое волокно — содержит 85—90 % целлюлозы. В древесине 
хвойных деревьев целлюлозы содержится около 50 % (в состав 
древесины наряду с целлюлозой входят ее спутники, среди них 
важнейшими являются лигнин  — природный полимер, построенный 
из некоторых ароматических кислородсодержащих соединений 
ряда бензола, и гем ицеллю лоза  — родственные целлюлозе поли
сахариды) .

Значение целлюлозы очень велико. Достаточно указать, что 
огромное количество хлопкового волокна идет для выработки 
хлопчатобумажных тканей. К з  целлюлозы получают бумагу и кар- 
тон, а путем химической переработки — целый ряд разнообразных 
продуктов: искусственное волокно, пластические массы, лаки, без
дымный порох, этиловый спирт и др.

Наиболее распространенный промышленный способ выделения целлюлозы 
из древесины заключается в обработке измельченной древесины при повы
шенных температуре и давлении раствором гидросульфита кальция C a (H S 0 3)2. 
При этом древесина разрушается, содержащийся в ней лигнин переходит в рас
твор, целлюлоза же остается в неизмененном виде. Затем целлюлозу отделяют 
от раствора, промывают водой, сушат и направляют на дальнейшую перера
ботку. Целлюлозу, полученную описанным выше способом, часто называют 
сульфитной целлю лозой.

Целлю лоза не растворяется в воде, диэтиловом эфире и этило
вом спирте, она не расщепляется под влиянием разбавленных кис
лот, устойчива к действию щелочей и слабых окислителей.

При обработке на холоду концентрированной серной кислотой 
целлюлоза растворяется в ней, образуя вязкий раствор. Если этот 
раствор вылить в избыток воды, выделяется белый хлопьевидный 
продукт, так называемый амилоид,  представляющий собой частич
но гидролизованную целлюлозу. Он сходен с крахмалом по реак
ции с иодом (синее окрашивание; целлюлоза не дает этой реак
ции). Если непроклеенную бумагу опустить на короткое время в 
концентрированную серную кислоту и затем сейчас же промыть, 
то образующийся амилоид склеивает волокна бумаги, делая  ее бо
лее плотной и прочной, Так изготовляется пергаментная бумага.
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Прн продолжительном действии на целлюлозу концентрирован
ных растворов минеральных кислот она при нагревании подвер
гается гидролизу, конечным продуктом которого является глюкоза.

В молекулах целлюлозы содержатся спиртовые гидроксильные 
группы: в каждом остатке глюкозы таких групп три и формулу 
целлюлозы можно представить так: [СбН70 2 ( 0 Н ) 3] *. Поэтому из 
нее могут быть получены простые и сложные эфиры.

Сложные эфиры целлюлозы и азотной кислоты — н и т р а т ы  
ц е л л ю л о з ы  ( н и т р о ц е л л ю л о з а )  — могут иметь состав 
[ С б Н т О г ( О Н ) 2 ( 0 N 0 2) ] х, [ С 6Н ?0 2 ( 0 Н ) ( 0 Ш 2Ы *  и
[СбН70 2(0Ы02)з] л. Они идут на изготовление бездымного пороха 
(пироксилина), целлулоида, нитролаков и т. д. Из уксуснокислых 
эфиров целлюлозы ( а ц е т а т ы  ц е л л ю л о з ы ,  или а ц е т и л ц е л 
л ю л о з а ) ,  например [СбН70 2( 0 С 0 С Н 3) 3] х, изготовляют негорю
чую фото- и кинопленку, различные прозрачные пластические 
массы и лаки.

Большое промышленное значение имеет химическая переработ
ка целлюлозы в искусственное волокно.

П роизводство искусственного волокна из целлю лозы осущ ествляется тремя 
способами: вискозным, ацетатны м и медиоаммначным.

Д л я  получения волокна по в и с к о з н о м у  с п о с о б у  целлю лозу о б р а 
баты ваю т едким натром, а затем  сероуглеродом. О бразую щ ую ся оранж евую  
массу, называемую  ксантогенатом, растворяю т в слабом  растворе едкого натра, 
получая так  называемую  в и с к о з у .  Последню ю  продавливаю т через специ
альны е колпачки с мельчайш ими отверстиям и ( ф и л ь е р ы )  в осадительную  
ванну, содерж ащ ую  водный раствор серной кислоты. П ри взаим одействии 
с серной кислотой щ елочь нейтрализуется, и вискоза разлагается , отщ епляя 
сероуглерод и образуя блестящ ие нити несколько измененной по составу цел
лю лозы . Эти нити представляю т собой вискозное волокно.

П ри получении по а ц е т а т н о м у  с п о с о б у  раствор ац етата  целлю лозы 
в ацетоне продавливается через фильеры навстречу теплому воздуху. Ацетон 
испаряется и струйки раствора превращ аю тся в тончайш ие нити — ацетатное 
волокно.

М ейсе распространенным является  м е д н о а м м и а ч н ы й  способ, при ко
тором используется характерное свойство целлю лозы — ее способность р аство
ряться в аммиачном растворе оксида м ед и(П ) [C u(N H 3) 4](O H ) 2  (реактив 
Ш вейцера). И з этого раствора действием  кислот вновь вы деляю т ,целлю лозу. 
Нити волокна получают продавливаиием  медноаммиачного раствора сквозь 
фильеры  в осадительную  ванну с раствором  кислоты.

175. Амины. Эти органические соединения являются произ- 
водными аммиака. Их можно рассматривать как продукты зам е
щения одного, двух или всех трех атомов водорода в молекуле 
аммиака углеводородными радикалами:

Н Н СНз СНз

I I I  I
Н —N : СНз— N : СНз- N :  СН 3— N :

I I I  I
Н Н Н  СНз

аммиак метиламин диметиламин триметиламин

Амины представляют собой о р г а н и ч е с к и е  о с н о в а н и я .  
З а  счет свободной (неподеленной) пары электронов у атома азота
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их молекулы, подобно молекуле аммиака (стр. 124), могут при
соединять протоны, отнимая их, например, от молекул воды или 
кислот. С водой образуются комплексные гидроксиды, а с кисло
т а м и — соли замещенного аммония:

Н г  Н

СНз— N : + Н—О—Н

I
N

СН3

СНз—NJ + H-C1 - 

!
Н

СНз—N—Н

I
Н

ОН"

Гидроксид метиламмоиия
СН, т

СНз—N - H СГ

Н J

хлорид диметиламмония

Амины жирного ряда, содержащие простые углеводородные р а 
дикалы, встречаются в продуктах распада белков.

Большое промышленное значение имеют ароматические амины, 
содержащие радикалы ароматических углеводородов. Важнейшим 
из них является анилин  СвН5— N H 2. Его получают восстановле
нием нитробензола в присутствии катализатора:

г х N 0 , +  ЗН2
катализатор 

-------------------->- — NH2 +  211,0

нитробензол анилин

Эта реакция была открыта в 1842" г. Н. Н. Зининым и назы
вается реакцией Зинина.  Значение этого открытия трудно переоце
нить. Анилин и другие ароматические амины, которые подобным 
образом получаются из различных нитросоединений, используются 
для  производства многочисленных синтетических красителей, ле
карственных веществ, фотореактивов, 
пластмасс, взрывчатых веществ и дру
гих ценных материалов.

Н и к о л а й  Н и к о л а е в и ч  З и н и н - — 
вы даю щ ийся русский химик, основатель зн а 
менитой К азанской ш колы химиков-органиков, 
родился в 1812 г. Н аучная и педагогическая 
деятельность Зинина протекала вначале в К а 
занском  университете, где им была в 1842 г. 
откры та реакция получения анилина. В хи
мической лаборатории университета до сих 
пор береж но хранится небольшое количество 
анилина, полученного лично Зининым. 
В 1847 г. Зииин переехал в П етербург 
и зан ял  каф едру  в М едико-хирургической 
академ ии, а в 1865 г. он был избран акад е 
миком.

К ром е синтеза анилина, Зинин осущ ествил 
так ж е  ряд  других органических синтезов, 
имевш их больш ое практическое значение.

i f
Николай Николаевич Зинкн 

(18*2—1880)
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Зниин был первым президентом основанного в 1868 г. Русского химического 
общ ества (ныне Всесою зное химическое общ ество имени Д . И . М енделеева).

176. Аминокислоты и белки. Большое биологическое значение 
имеют а м и н о к и с л о т ы  — соединения со смешанными функция* 
ми, в которых, как в аминах, содержатся аминогруппы — N H 2 и 
одновременно, как в кислотах, — карбоксильные группы — СООН, 
В качестве примера можно привести простейшие: аминоуксусную  
кислоту, или глицин,  и аминопропионовую кислоту, или аланин.  
Строение других природных аминокислот этого типа можно выра
зить приведенной ниже общей формулой (где R — углеводородный 
радикал, который может содержать и различные функциональные 
Группы)5

h 2n — с н — с ^  h 2n ~ c h — h 2n — с н —
х ш  \ эн  ч о н

глицин аланин общ ая формула
природных аминокислот

Аминокислоты — амфотерные соединения: они образуют соли 
с основаниями (за счет карбоксильной группы) и с кислотами (за 
счет аминогруппы).

Ион водорода, отщепляющийся при диссоциации от карбоксила 
аминокислоты, может переходить к ее аминогруппе с образованием 
аммониевой группировки. Таким образом, аминокислоты суще
ствуют и вступают в реакции также в виде б и п о л я р н ы х  
к о н о в  ( в н у т р е н н и х  с о л е й ) :

R R
I ♦ I

НгМ— СН— СООН =f=±: H3N— СН— СОО-
аминокислота биполярный ион(внутренняя соль)

Этим объясняется, что растворы аминокислот, содержащих 
одну карбоксильную и одну аминогруппу, имеют нейтральную ре-, 
акцию.

И з молекул аминокислот строятся молекулы б е л к о в ы х  в е 
щ е с т в ,  или б е л к о в ,  которые при полном гидролизе под влия
нием минеральных кислот, щелочей или ферментов распадаются, 
образуя смеси аминокислот.

Б е л к и  — природные высокомолекулярные азотсодержащие 
органические соединения. Они играют первостепенную роЯь во всех 
жизненных процессах, являются носителями жизни. Белки содер
ж атся во всех тканях организмов, в крови, в костях. Ферменты 
(энзимы), многие гормоны представляют собой сложные белки. 
Кожа, волосы, шерсть, перья, рога, копыта, кости, нити й атуралм  
ного шелка образованы белками. Белок, так же как  углеводы и 
жиры, — важнейшая необходимая составная Засть пищи.

В состав белков входят углерод, водород, кйслОрбД, азот и 
часто сера, фосфор, железо. М олекулярное массы белков очень’ 
велики — от 1500 до нескольких миллионов,
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П роблема строения и синтеза белков — одна из важнейших в 
Современной науке. В этой области в последние десятилетия до
стигнуты большие успехи. Установлено, что десятки, сотни и ты 
сячи молекул аминокислот, образующих гигантские молекулы 
белков, соединяются друг с другом, выделяя воду за счет карбок
сильных и аминогрупп; структуру цепи такой молекулы можно 
представить такЕ

R R' R R" R '"
! I I I IH2N—СН— С---------- NH—СН—С—NH—СН— С—NH—С Н -С ---------Ш - С Н - С ^

4 А о А 4011
В молекулах белков многократно повторяются группы атомов 

>—СО— N H — ; их называют а м и д н ы м и ,  или в химии белков — 
п е п т и д н ы м и  группами. Соответственно белки относят к при
родным высокомолекулярным п о л и а м и д а м  или п о л и п е п 
т и д а м .

Все многообразие белков образовано 20 различными аминокис
лотами; при этом для каждого белка строго специфичной является 
последовательность, в которой остатки входящих в его состав ами
нокислот соединяются друг с другом. Найдены методы выяснения 
этой последовательности; в результате уже точно установлено 
строение некоторых белков. И самым замечательным достижением 
в этой области явилось осуществление синтеза из аминокислот 
простейших белков: как уже указывалось, в 50—60-х годах XX века 
синтетически получены гормон инсулин и фермент рибонуклеаза. 
Таким образом, доказана принципиальная возможность синтеза 
еще более сложных белков.

177. Природные и синтетические высокомолекулярные соедине
ния (полимеры). В ы с о к о м о л е к у л я р н ы м и  с о е д и н е н и я -  
м и, или п о л и м е р а м и ,  называют сложные вещества с больши
ми молекулярными массами (порядка сотен, тысяч и миллионов)', 
молекулы которых построены из множества повторяющихся э л е 
м е н т а р н ы х  з в е н ь е в ,  образующихся в результате взаимо
действия и соединения друг с другом одинаковых или разных 
простых молекул — м о н о м е р о в .

Следующие два процесса приводят к образованию высокомоле
кулярных соединений: а) р е а к ц и я  п о л и м е р и з а ц и и  — про
цесс, в результате которого молекулы низкомолекулярного соеди
нения (мономера) соединяются друг с другом при помощи кова
лентных связей, образуя новое вещество (полимер), молекулярная 
масса которого в целое число раз больше, чем у мономера; по
лимеризация характерна, главным образом, для соединений 
с кратными (двойньщи или тройными) связями; б)’ р е а к ц и й  
п о л и к о н д е н с а ц и й  — процесс образования полимера из низ
комолекулярных соединений, содержащих две или несколько функ
циональных групп, сопровождающийся выдедедием за счет этих
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групп таких веществ, как вода, аммиак, галогеноводород и т. п.; 
состав элементарного звена полимера в этом случае отличается от 
состава исходного мономера.

Примерами п р и р о д н ы х  в ы с о к о м о л е к у л я р н ы х  с о 
е д и н е н и й  могут служить крахмал и целлюлоза, построенные из 
элементарных звеньев, являющихся остатками моносахарида (глю
козы), а также белки, элементарные звенья которых представляют 
собой остатки аминокислот; сюда же относятся природные каучуки 
(см. ниже).

Все большее значение приобретают с и н т е т и ч е с к и е  вы-! 
с о к о м о л е к у л я р н ы е  с о е д и н е н и я  или, как их иначе на
зывают, с и н т е т и ч е с к и е  в ы с о к о п о л и‘м е р ы. Это разно
образные материалы, обычно получаемые из доступного и деше
вого сырья; на их основе получают п л а с т и ч е с к и е  м а с с ы  
( п л а с т м а с с ы ) — сложные композиции, в которые вводят р а з 
личные наполнители и добавки, придающие полимерам необ
ходимый комплекс технических свойств, — а также синтетические 
волокна (см. § 177).

Полимеры и пластмассы на их основе являются ценными зам е
нителями многих природных материалов (металлов, дерева, кожи, 
клеев и т. п.). Синтетические волокна успешно заменяют натураль
н ы е — шелковые, шерстяные, хлопчатобумажные. При этом важно 
подчеркнуть, что по ряду свойств материалы на основе синтетиче
ских полимеров часто превосходят природные. Можно получать 
пластические массы, волокна и другие соединения с комплексом 
заданных технических свойств. Это позволяет решать многие з а 
дачи современной техники, которые не могли быть решены при 
использовании только природных материалов. Народнохозяйствен
ные планы нашей страны предусматривают широкое и все увели
чивающееся развитие производства синтетических полимеров и 
разнообразных материалов на их основе *.

П о л и м е р и з а ц  и о н н ы е  с м о л ы .  К полимеризационным 
смолам относятся полимеры, получаемые реакцией полимеризации 
преимущественно этиленовых углеводородов или их производных.

Полиэтилен— представляет собой полимер, образующийся при 
полимеризации этилена, например, при сжатии его до 150— 
250 М П а при 150—250 °С (полиэтилен высокого давления)

• •■ +  СН2= С Н 2 +  С Н 1 = СН2 +  СН2= С Н 2 +  ••• ■— >

'—► -----СН2—СН2—СН2—СН2-С Н 2—с н 2-----
полиэтилен

или сокращенно:
пСН2—СН2 —■> (—СН2-С Н 2-)я

этилен полиэтилен

* В 1985 г. в С С С Р произведено 5,0 млн. т пластических м асс н смол. 
К  1990 г. их производство дол ж н о  возрасти  до 6,8—7,1 млн. т.
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Реакцию полимеризации можно представить как результат рас
крытия двойных связей в множестве молекул непредельного со
единения (в данном случае этилена) и последующего соединения 
этих молекул друг с другом в одну гигантскую макромолекулу. 
Величина п выражает с т е п е н ь  п о л и м е р и з а ц и и  — указы 
вает число мономерных звеньев, образующих макромолекулу. Н а 
чало полимеризации этилена вызывается введением небольшого 
количества (0,05—0,1 %) кислорода.

Найдены катализаторы, благодаря которым этилен полимери- 
эуется при низких давлениях. Например, в присутствии триэтил- 
алюминия (С2Н 5) 3А1 с  добавкой хлорида титана(IV) И С Ц  (ката
лизатор Циглера) полимеризация протекает при атмосферном 
давлении (получается полиэтилен низкого давления);  на оксидах 
хрома (катализатор Филипса) полимер образуется при давлении 
до 10 М Па (полиэтилен среднего д а в ле н и я ) .

Полиэтилен — предельный углеводород с молекулярной массой 
от 10 000 до 400 000. Он представляет собой бесцветный полупро
зрачный в тонких и белый в толстых слоях, воскообразный, но 
твердый материал с температурой плавления 110— 125°С. О бла
дает высокой химической стойкостью и водонепроницаемостью, 
малой газопроницаемостью. Его применяют в качестве электроизо
ляционного материала, а такж е для изготовления пленок, исполь
зуемых в качестве упаковочного материала, для изготовления 
легкой небьющейся посуды, шлангов и трубопроводов для химиче
ской промышленности. Свойства полиэтилена зависят от способа 
его получения; например, полиэтилен высокого давления обладает 
меньшей плотностью и меньшей молекулярной массой (10 000—- 
45 000), чем полиэтилен низкого давления (молекулярная масса 
70 000—400 000), что сказывается на технических свойствах. Д л я  
контакта с пищевыми продуктами допускается только полиэтилен 
высокого давления, так как полиэтилен низкого давления может 
содержать остатки катализаторов — вредные для здоровья чело
века соединения тяжелых металлов.

П олипропилен  — полимер пропилена, следующего за этиленом 
гомолога непредельных этиленовых углеводородов:

Полимеризация протекает в присутствии катализаторов. В з а 
висимости от условий полимеризации получают полипропилен, р аз
личающийся по структуре макромолекул, а следовательно, и по 
свойствам. По внешнему виду это каучукоподобная масса, более 
или менее твердая и упругая. Отличается от полиэтилена боле$ 
высокой температурой плавления. Например, полипропилен с 
молекулярной массой выше 80 000 плавится при 174— 175 °С.

« с н 2= с н  — ► -------- с н 2— д н - с н 2— с н —

пропилен полипропилен
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Используют полипропилен для  электроизоляции, для изготовления 
защитных пленок, труб, шлангов, шестерен, деталей приборов, а 
такж е  высокопрочного и химически стойкого волокна. Последнее 
применяют в производстве канатов, рыболовных сетей и др. П лен
ки из полипропилена значительно прозрачнее и прочнее полиэти
леновых, пищевые продукты в упаковке из полипропилена можно 
подвергать стерилизации, варке и разогреванию.

Полистирол — образуется при полимеризации стирола:

лСН2= С Н  — > ------- С*Ч2— СН— СН2— СН— СН2— СН--------
I I т 1 ICtfls С5Н5 С5Н5 С5Н5

стирол полистирол

Он может быть получен в виде прозрачной стеклообразной 
массы. Применяется как органическое стекло, для изготовления 
промышленных товаров (пуговиц, гребней и т. п.), в качестве 
электроизолятора.

П оливинилхлорид  (полихлорвинил) — получается полимериза
цией винилхлорида:

лСН2= С Н  — > ------- СН2— СН— СН2— СН— СН2— СН--------
I I I I

Cl C l C l C l
винилхлорид поливинилхлорид
(хлористый

винил)

Это — эластичная масса, очень стойкая к действию кислот и 
щелочей. Широко используется для футеровки труб и сосудов 
в химической промышленности. Применяется для изоляции элек
трических проводов, изготовления искусственной кожи, линолеума, 
непромокаемых плащей. Хлорированием поливинилхлорида полу
чают перхлорвиниловую  смолу,  из которой готовят химически 
стойкое синтетическое волокно хлорин.

Политетрафторэтилен — полимер тетрафторэтилена:

« c f 2= c f 2 — ► (— c f 2— c f 2— )„
тетрафторэтилен политетрафторэтилен

Политетрафторэтилен выпускается в виде пластмассы, назы
ваемой тефлоном или фторопластом. Весьма стоек по отношению 
к щелочам, концентрированным кислотам и другим реагентам. 
По химической стойкости превосходит золото и платину. Негорюч, 
обладает высокими диэлектрическими свойствами. Применяется 
В химическом машиностроении, электротехнике.

Полиакрилаты  и полиакрилонитрил.  Важное значение имеют 
полимеры непредельных акриловой  С Н 2= С Н — СООН и метакри- 
ловой  СН2= С (С Н з1 = -С О О Н  кислот, особенно их метиловых эфи
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ров — метилакрилата и метилметакрилата, а также нитрила акри
ловой  кислоты (или акрилонитрила)  СНг =  СН— C = N  — произ
водного этой кислоты, в котором карбоксильная группа — СООН 
заменена группой — C s N ,  Строение важнейших из этих полиме
ров выражается формулами:

/ — СН2—С Н -  \

Ч С О О С Н зЛ
полпметилакрилаг

Полиметилакрилат и полиметилметакрилат — твердые, бесцвет
ные, прозрачные, стойкие к нагреванию и действию света, про
пускающие ультрафиолетовые лучи полимеры. Из них изготовляют 
листы прочного и легкого органического стекла, широко приме
няемого для различных изделий. Из полиакрилонитрила получают 
нитрон (или о р л о н ) — синтетическое волокно, идущее на произ
водство трикотажа, тканей (костюмных и технических).

К а  у ч у  к и — эластичные материалы, из которых путем спе
циальной обработки получают резину. В технике из каучуков 
изготовляют шины для автотранспорта, самолетов, велосипедов; 
каучуки применяют для электроизоляции, а также производства 
промышленных товаров и медицинских приборов.

Натуральный  (природный) каучук  (Н К) представляет собой 
высокомолекулярный непредельный углеводород, молекулы кото
рого содержат большое число двойных связей; состав его может 
быть выражен формулой (CsHg)^ (где значение п  составляет от 
.1000 до 3000); он является полимером изопрена:

СНз /  СН3 \
1 21 3 4 I 1 21 3 4 I

л С Н 2= С — С Н = С Н 2 — >■ V— СН2— С = С Н — С Н 2— / п
изопрен натуральный каучук

(полиизопреи)

К ак  видно из этой схемы, при полимеризации изопрена раскры* 
ваются обе его двойные связи, а в элементарном звене полимера 
двойная связь возникает на новом месте — между атомами угле* 
рода 2 и 3.

При родный каучук содержится в млечном соке каучуконосных 
растений, главным образом, тропических (например, бразильского 
дерева гевея). ;

Другой природный продукт — гуттаперча — также является по* 
лимером изопрена, но с иной конфигурацией молекул. '

Сырой каучук липок, непрочен, а при небольшом, понижении 
температуры становится хрупким, Нтобы придать изготовленным

С Н 3

-С Н 2— Ь —  I / — СН2— С Н — \

С О О С Н з Л  I  C = N / „
полиметилметакрилат полиакрилоиигрил
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из каучука изделиям необходимую прочность и эластичность, кау
чук подвергают в у л к а н и з а ц и и  — вводят в него серу и затем 
нагревают. Вулканизованный каучук называется р е з и н о й .

П ри вулканизации сера присоединяется к двойным связям  м акром олекул 
каучука и «сшивает» их, образуя  дисульф идны е «мостики»,

S S
1 \2 3 4 1 |г 3 4

- С Н 2— С — С Н — С Н 2 -  С Н 2— С — С Н — С Н 2

А Н8 ^3̂
I

С Н з  S

С Н з  S

С Н з  s
1 12 |з 4 1 |2 |з 4

. . .  — С Н о — С — С Н — С Н 2— С Н 2— С — С Н — С Н 2—  •

S
I

S '

В результате вулканизации каучук теряет пластичность, становится упругим .

Отсутствие в нашей стране природного каучука вызвало необ
ходимость в разработке метода искусственного получения этого 
важнейшего для народного хозяйства материала. Советскими 
химиками был найден и впервые в мире осуществлен (1928— 1930)] 
р промышленном масштабе способ получения синтетического к а у 
чука.

По способу, предложенному С. В. Лебедевым (1874— 1934), 
исходным материалом для производства синтетического каучука 
(СК) служит непредельный углеводород бутадиен, или дивинил, 
который полимеризуется подобно изопрену:

1 2 3 4 1 2 3 4
я С Н 2= С Н — С Н = С Н 2 — > (— СН2— С Н = С Н — СН2— )„

бутадиен синтетический каучук
(дивинил) (полибутадиен)

По Лебедеву, исходный бутадиен получают из этилового спир
та. Теперь разработано получение его из бутана попутного нефтя
ного газа.

В настоящее время химическая промышленность производит? 
много различных видов синтетических каучуков, превосходящих 
по некоторым свойствам натуральный каучук. Кроме полибута- 
диенового каучука (С К В ), широко применяются с о п о л и м е р -  
й ы е  к а у ч у  к и — продукты совместной полимеризации (с о  п о 
л и м е р и з а ц и и )  бутадиена с другими непредельными соедине-;
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ниями, например со стиролом (СКС) или с акрилонитрилом 
( С К Н ) ;

С
1 2  3 4

— СН2— С Н = С Н — С Н 2—  С Н 2— С Н

бутадиен-стирольный каучук

-С Н 2— СН— СН— С Н 2-— С Н 2— С Н —>

бутадизн-нитрильный каучук

а

В молекулах этих каучуков звенья бутадиена чередуются со 
звеньями соответственно стирола и акрилонитрила.

В С СС Р разработано и внедрено в производство получение 
синтетического полиизопренового каучука (С К И ), близкого по 
свойствам к натуральному каучуку.

К о н д е н с а ц и о н н ы е  с м о л ы  — к ним относят полимеры, 
получаемые реакцией поликонденсации.

Фенолоформальдегидные смолы. Эти высокомолекулярные со
единения образуются в результате взаимодействия фенола 
(С 6Н5ОН)' с формальдегидом (С Н 2= 0 )  в присутствии кислот 
(НС1 и др.) или щелочей (NaOH, N H 4OH) в качестве катал и за 
торов. Образование фенолоформальдегидных смол происходит 
согласно схеме:

+  п\120

фенолоформальдегидиая смола

Процесс сопровождается выделением воды. Фенолоформальде- 
гидные смолы обладают замечательным свойством: при нагрева
нии они вначале размягчаются, а при дальнейшем нагревании 
(особенно в присутствии соответствующих катализаторов) затвер
девают. И з этих смол готовят ценные пластические массы — ф е 
н о п л а с т ы :  смолы смешивают с различными наполнителями 
(древесной мукой, измельченной бумагой, асбестом, графитом 
и т. п.), с пластификаторами, красителями, и из полученной мас
сы изготовляют методом горячего прессования различные изде-; 
лия. В последние годы фенолоформальдегидные смолы нашли 
новые области применения, например производство строительных:
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деталей из отходов древесины, изготовление оболочковых форм в 
литейном деле.

Полиэфирные смолы. Примером таких смол может служить 
продукт поликонденсации двухосновной ароматической терефтале- 
вой кислоты с двухатомным спиртом этиленгликолем:

О О

иНО—С— — С—ОН +  «но—сн,—сн2—он —>.

терефталевая кислота этиленгликоль

/  о  о  \

— >  I — С — — С — О — С Н 2— С Н 2— О —  J  + о т Н 20
4 \ — /  у п

полиэтилентерефталат

Полиэтилентерефталат— полимер, в молекулах которого мнси 
гократно повторяется группировка сложного эфира. В С СС Р эту 
смолу выпускают под названием лавсан (за рубежом — терилен, 
дакрон). Из нее готовят волокно, напоминающее шерсть, но зн а 
чительно более прочное, дающее несминаемые ткани. Л авсан  
обладает высокой термо-, влаго- и светостойкостью, устойчив к 
действию щелочей, кислот и окислителей.

Полиамидные смолы. Полимеры этого типа являются синтети
ческими аналогами белков. В их цепях имеются такие же, как  
в белках, многократно повторяющиеся а м и д н ы е  — СО—N H —■ 
группы. В цепях молекул белков они разделены звеном из одного 
С-атома, в синтетических полиамидах — цепочкой из четырех и 
более С-атомов. Волокна, полученные из синтетических см о л ,—■ 
капрон, энант и анид — по некоторым свойствам значительно пре
восходят натуральный шелк. В текстильной промышленности из 
них вырабатывают красивые прочные ткани и трикотаж. В технике 
используют изготовленные из капрона или анида веревки, канаты, 
отличающиеся высокой прочностью; эти полимеры применяют 
т ак ж е  в качестве основы автомобильных шин, для изготовления 
сетей, различных технических тканей.

Капрон является поликонденсатом аминокапроновой кислоты, 
содержащей цепь из шести атомов углерода*

0 0
II II

n N H 2— (С Н 2)5— ( Г  — > --------- N H — (С Н 2)5— С— NH— (С Н 2)5— С--------- +  т Н 20
\ з н

амннокапроновая кислота капроа

Энант — поликонденсат аминоэнантовой кислоты, содержащей 
Kent> из семи атомов углерода.

Анид  (найлон илй перлон) получается цоликонденсацией двух*. 
Основной адипиновой кислоты НООС—{СН2) 4—.СООН и гексамеч
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тилендиамина N H 2— (СН2)б— N H 2, Строение цепи анида можно 
выразить формулой;

/ 0 0  \

( II И )
\ — С— (CIL.) 4 — С — N 1 1 — (С Н 2 )с—NH— )  я

Н а т у р а л ь н ы е  и х и м и ч е с к и е  в о л о к н а .  Все тек
стильные волокна, применяемые для производства различных ви
дов пряжи, подразделяют на натуральные и химические.

Натуральными  — называют волокна, образующиеся в растениях 
(хлопковое, льняное и другие волокна, состоящие из целлюлозы) 
или из выделений живых организмов (шерсть, шелковые нити, вьь 
деляемые тутовым шелкопрядом, — состоящие из белков).

Химическими  — называют все волокна, которые производятся 
искусственным путем. Их, в свою очередь, подразделяют на искус
ственные, получаемые при химической переработке природных ве
ществ (главным образом, целлюлозы), и синтетические, — изго
товляемые из специально синтезируемых химических материалов 
(главным образом, синтетических высокополимеров)'.

К искусственным относятся волокна вискозного, ацетатного и 
медноаммиачного шелка, получаемого переработкой целлюлозы 
(стр. 480)'. Примерами синтетических волокон служат рассмот
ренные выше волокна из полимеризационных (хлорин, нитрон) 
или поликонденсационных (лавсан, капрон, энант, анид) смол.

Производство химических волокон имеет огромное народнохо
зяйственное значение, развитие его способствует повышению 
материального благосостояния людей. Оно дает возможность обес
печить постоянно растущую потребность в товарах широкого 
потребления — различных тканях, изделиях из трикотажа, искус
ственного меха и т. п. В технике наличие разнообразных химиче
ских волокон с определенным комплексом свойств позволяет 
решать многие важные задачи.

В 1985 г. в нашей стране было произведено 1,4 млн. т хими
ческих волокон и нитей; к 1990 г, намечено довести их производ
ство до 1,85 млн. т.

КРЕМНИЙ (S IL IC IU M )

178. Кремний в природе. Получение и свойства кремния. Крем-’ 
ний — один из самых распространенных в земной коре элементов. 
Он составляет 27 % (масс.) доступной нашему исследованию части 
земной коры, занимая по распространенности второе место после 
кислорода. В природе кремний встречается только в соединениях* 
в виде диоксида  (двуокиси) кремния  S i 0 2, называемого такж е 
кремниевым ангидридом или кремнеземом, и в виде солей крем-? 
ниевых кислот (силикатов)’, Наиболее широко распространены в 
природе алюмосиликаты, т. е. силикаты, в состав которых входиф, 
алюминий, К ним относятся полевые шпаты, слюды, каолин и др,
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Как углерод, входя в состав всех органических веществ, яв 
ляется важнейшим элементом растительного и животного царства, 
Так кремний — главный элемент в царстве минералов и горных 
пород.

В большинстве организмов содержание кремния очень неве
лико. Однако некоторые морские организмы накапливают большие 
количества кремния. К  богатым им морским растениям относятся 
диатомовые водоросли, из животных много кремния содержат р а 
диолярии, кремниевые губки.

Свободный кремний можно получить прокаливанием с магнием 
мелкого белого песка, который представляет собой диоксид крем
ния: ,

S Ю 2 +  2M g =  2M gO +  S i

При этом образуется бурый порошок аморфного кремния.
Кремний растворим в расплавленных металлах. При медленном 

охлаждении раствора кремния в цинке или в алюминии кремний 
выделяется в виде хорошо образованных кристаллов октаэдриче
ской формы. Кристаллический кремний  обладает стальным бле
ском.

Кристаллы кремния высокой чистоты, имеющие минимальное 
число дефектов структуры, характеризуются очень низкой элек
трической проводимостью. Примеси и нарушения правильности 
строения резко увеличивают их проводимость.

Кремний применяется главным образом в металлургии и в по
лупроводниковой технике. В металлургии он используется для 
удаления кислорода из расплавленных металлов и служит состав
ной частью многих сплавов. Важнейшие из н и х —-это сплавы на 
основе железа, меди и алюминия. В полупроводниковой технике 
кремний используют для изготовления фотоэлементов, усилителей, 
выпрямителей. Полупроводниковые приборы на основе кремния 
выдерживают нагрев до 2 5 0 °С, что расширяет область их приме
нения.

В промышленности кремний получают восстановлением ди
оксида кремния коксом в электрических печах:

S iO j +  2С =  S i +  2C O f

Полученный по этому способу кремний содержит 2— 5 % приме
сей. Необходимый для изготовления полупроводниковых приборов 
кремний высокой чистоты получают более сложным путем. Природ
ный кремнезем переводят в такое соединение кремния, которое 
поддается глубокой очистке. Затем кремний выделяют из получен
ного чистого вещества термическим разложением или действием 
восстановителя. Один из таких методов состоит в превращении 
кремнезема в хлорид кремния S1CU, очистке этого продукФа и вос
становлении из него кремния высокочистым цинком, Весьма чй-
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стый кремний можно получить также термическим разложением 
иодида кремния ЭЩ или силана S iH 4. Получающийся кремний 
содержит весьма мало примесей и пригоден для изготовления 
некоторых полупроводниковых приборов. Д л я  получения еще бо
лее чистого продукта его подвергают дополнительной очистке, 
например зонной плавке (см. § 193).

В химическом отношении кремний, особенно кристаллический, 
малоактивен; при комнатной температуре он непосредственно со
единяется только с фтором. При нагревании аморфный кремний 
легко соединяется с кислородом, галогенами и серой.

Кислоты, кроме смеси фтороводорода и азотной кислоты, не дей
ствуют на кремний, но щелочи энергично реагируют с ним, выде
ляя водород и образуя соли кремниевой кислоты Н 25Юз:

S i +  2КОН +  Н 20  =  K2S i 0 3 +  2H2f

В присутствии следов щелочи, играющей роль катализатора, 
кремний вытесняет водород такж е из воды.

Если накаливать в электрической печи смесь песка и кокса, 
взятых в определенном соотношении, то получается соединение 
кремния с углеродом — карбид кремния  SiC, называемый карбо
рундом:

S i 0 2 +  3 C =  S iC  +  2C O f

Чистый карборунд — бесцветные очень твердые кристаллы 
(плотность 3,2 г /см 3). Технический продукт обычно окрашен при
месями в темно-серый цвет.

П о внутреннем у строению карборунд представляет собой как бы алм аз, 
в котором половина атомов углерода равном ерно зам енена атомами кремния. 
К аж д ы й  атом  углерода находится в центре тетраэдра, в верш инах которого 
располож ены  атомы кремния; в свою очередь каж ды й атом кремния окруж ен  
подобным ж е образом  четырьмя атом ам и углерода. К овалентны е связи, соеди
няющ ие все атомы в этой структуре, к ак  и в алм азе, очень прочны. Этим объ
ясняется больш ая твердость карборунда.

Карборунд получают в больших количествах; применение его 
разнообразно и связано с его высокой твердостью и огнеупор
ностью. И з порошка карборунда изготовляют шлифовальные 
круги, бруски, шлифовальную бумагу. Н а его основе производят 
плиты для сооружения полов, платформ и переходов в метро и на 
вокзалах. Из него готовят муфели и футеровку для различных 
печей. Смесь порошков карборунда и кремния служит материалом 
для изготовления силитовых стержней для электрических печей.

При высокой температуре кремний вступает в соединение со 
многими металлами, образуя с и л и ц и д ы .  Например, при нагре
вании диоксида кремния с избытком металлического магния вос
станавливающийся кремний соединяется с магнием, образуя силич 
цид магния  M g 2Si;

4Mg +  S iO j х= Mg2Si +  2MgO
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179. Соединения кремния с водородом и галогенами. При дей
ствии соляной кислоты на силицид магния M g 2Si получается крем- 
неводород (силан) SiH 4, подобный метану:

M g, S i +  4НС1 =  2 M gC l2 +  S iH 4f

Силан SiH4— бесцветный газ, самовоспламеняющийся на воз-' 
духе и сгорающий с образованием диоксида кремния и воды:

£ Ш 4 +  2 0 2 =  S i 0 2 +  2H20

Кроме SiHi, известно несколько других кремневодородов, ко
торые носят общее название силанов, например дисилан Si2H 6, три- 
силан SisHg. Силаны аналогичны углеводородам, но отличаются 
от них малой стойкостью. Очевидно, что связь между атомами 
кремния гораздо менее прочна, чем связь между атомами угле
рода, вследствие чего цепи — Si— Si— Si— легко разрушаются. 
Непрочна такж е связь кремния с водородом, что указывает на 
значительное ослабление у кремния неметаллических свойств.

Хлорид кремния SiCI4 получается нагреванием смеси диоксида 
кремния с углем в струе хлора!

S i 0 2 +  2С  +  2С12 =  S iC l4 +  2C O f

или хлорированием технического кремния. Он представляет собой 
Жидкость, кипящую при 57 °С.

При действии воды хлорид кремния подвергается полному гид
ролизу с образованием кремниевой и соляной кислот!

S iC l4 +  ЗН20  =  H 2S i 0 8 +  4НС1

Вследствие этой реакции при испарении SiCl4 во влажном воз
духе образуется густой дым. Хлорид кремния применяется для 
Синтеза кремнийорганических соединений.

Фторид кремния SiF4 образуется при взаимодействии фторо- 
родорода с диоксидом кремния;

S i 0 2 +  4H F =  S i F 4f  +  2Н20

Э т о — бесцветный газ с резким запахом.
К ак  и хлорид кремния, в водных растворах SiF4 гидролизуется;

S i F 4 +  ЗН20  =  H 2S i 0 3 +  4H F

Образующийся фтороводород взаимодействует с S iF 4. При этом 
получается гексафторокремниевая (или кремнефтористоводород* 
ная) кислота H 2SiF6;

S i F 4 +  2H F  = H 2S iF e

Суммарный процесс выраж ается уравнением!

3 S iF 4 +  ЗН20  =  2H2S iF e +  H2S i0 3
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По силе гексафторокремниевая кислота близка к серной. Соли 
ее — к р е м н е ф т о р и д ы ,  или ф т о р о с и л и к а т ы ,  в большин
стве своем растворимы в воде; малорастворимы соли натрия, к а 
лия, рубидия, цезия, практически нерастворима соль бария. Сама  
кислота и все фторосиликаты ядовиты.

Фторосиликат натрия N a2SiF6 применяется в качестве инсе
ктицида, а такж е входит в состав смесей для производства цементов 
и эмалей. Растворимые фторосиликаты магния, цинка, алю 
миния применяют в строительстве. Эти вещества делают поверх
ность строительного камня — известняка, мрамора — водонепрони
цаемой. Такое их действие объясняется образованием м алорас
творимых фторидов и кремнезема.

180. Диоксид кремния. Наиболее стойким соединением кремния 
является диоксид кремния, или кремнезем, S i0 2. Он встречается 
как  в кристаллическом, так и в аморфном виде.

Кристаллический диоксид кремния находится в природе глав
ным образом в виде минерала кварца.  Прозрачные, бесцветные 
кристаллы кварца, имеющие форму шестигранных призм с шести
гранными пирамидами на концах, называются горным хрусталем  
(рис. 134). Горный хрусталь, окрашенный примесями в лиловый 
цвет, называется аметистом, а в буроватый— дымчатым топазом. 
Но чаще кварц встречается в виде сплошных полупрозрачных 
масс, бесцветных или окрашенных в разные цвета. Одной из р аз
новидностей кварца является кремень. К мелкокристаллическим 
разновидностям кварца относятся агат и яшма. Кварц входит 
такж е в состав многих сложных горных пород, например гранита 
и гнейса.

И з мелких зерен кварца состоит обычный песок. Чистый пе
с о к — белого цвета, но чаще он бывает окрашен соединениями 
ж елеза  в желтый или красноватый цвет.

Кристаллический диоксид кремния очень тверд, нерастворим 
в воде и плавится около 1610°С, превращаясь в бесцветную ж и д 
кость. По охлаждении этой жидкости получается прозрачная стек
ловидная масса аморфного диокси
да кремния, по виду сходного со 
стеклом.

Аморфный диоксид кремния распро
странен в природе гораздо меньше, 
чем кристаллический. На дне морей 
имеются отложения тонкого пористого 
аморфного кремнезема, называемого 
трепелом или кизельгуром. Эти отло
жения образовались из S i 0 2, входив* 
шего в состав организмов диатомовых i 
водорослей и некоторых инфузорий,

Рис. 134, Кристаллы горного хрусталя,
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Кислоты, за исключением плавиковой, не действуют на диоксид 
кремния. Плавиковая же кислота легко вступает с ним в реакцию, 
образуя фторид кремния и воду (см. стр. 350).

Кремнезем в виде песка широко применяется в строительстве, 
в производстве стекла (см. § 182), керамики (см. § 183), цемента 
(см. § 184), абразивов. Особая область применения кварца свя
зана с тем, что он способен деформироваться под действием элек
трического поля. Это свойство кристаллов кварца используется 
в звукозаписывающей и звуковоспроизводящей аппаратуре и для 
генерации ультразвуковых колебаний.

181. Кремниевые кислоты и их соли. Диоксид кремния — кислот
ный оксид. Ему соответствуют слабые малорастворимые в воде 
кремниевые кислоты. Их можно представить общей формулой 
r jS i0 2'm H 20 .  В свободном состоянии выделены ортокремниееая 
HtSiO^, метакремниевая (или кремниевая) H 2S i0 3 и несколько 
других кислот. Метакремниевая кислота довольно легко образует 
пересыщенные растворы, в которых она постепенно полимеризуется 
и переходит в коллоидное состояние. С помощью стабилизаторов 
можно получить стойкие золи кремниевой кислоты высокой кон
центрации. Эти растворы применяются в некоторых производст
вах, например, при изготовлении бумаги, для обработки воды.

В отсутствие стабилизаторов золь кремниевой кислоты пере
ходит в гель. При его высушивании образуются пористые про
дукты ( с и л и к а г е л ь ) ,  применяемые в качестве осушителей и 
адсорбентов.

Соли кремниевых кислот — с и л и к а т ы  — в большинстве 
своем нерастворимы в воде; растворимы лишь силикаты натрия 
и калия. Они получаются при сплавлении диоксида кремния с ед
кими щелочами или карбонатами калия и натрия, например:

S i 0 2 +  2N aO H  =  N a ,S i0 3 +  Н 20  
S i 0 2 -j- K 2C 0 3 — K 2S i 0 3 -j- C 0 2f

Благодаря внешнему сходству со стеклом и растворимости в 
воде силикаты натрия и калия получили название растворимого 
стекла.

Растворимое стекло в виде водных растворов, называемых 
жидким стеклом, применяется для изготовления кислотоупорного 
цемента и бетона (см. § 184), для керосинонепроницаемых штука- 
турок по бетону, для пропитывания тканей, для приготовления 
огнезащитных красок по дереву, для химического укрепления сл а 
бых грунтов.

В растворах N a2S i0 3 и K 2S i 0 3 сильно гидролизованы; эти рас
творы имеют щелочную реакцию.

Силикаты чрезвычайно распространены в природе. К ак уже 
упоминалось, земная кора состоит главным образом из кремне
зема и различных силикатов. К природным силикатам принадле
ж ат  полевые шпаты, слюда, глины, асбест, тальк и многие другие
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минералы. Силикаты входят в состав целого ряда горных пород: 
гранита, гнейса, базальта, различных сланцев и т. д. Многие д р а 
гоценные камни, например изумруд, топаз, аквамарин, представ
ляю т собой хорошо образованные кристаллы природных сили
катов.

Состав природных силикатов выраж ается в большинстве слу
чаев довольно сложными формулами. Ввиду сложности этих 
формул, а такж е недоказанности существования соответствующих 
поликремниевых кислот, принято писать их несколько иначе, чем 
обычные формулы солей.

Дело в том, что всякую соль кислородной кислоты можно рас
сматривать как соединение кислотного оксида с основным (или 
д аж е  с двумя основными оксидами, если это двойная соль). Н а 
пример, С а С 0 3 можно рассматривать как соединение СаО и С 0 2, 
А12 (564)3 — как соединение А120 3 и 3SO 3 и т. д. На этом основании 
при изображении состава силикатов обычно пишут отдельно фор
мулы диоксида кремния и всех оксидов, образующих силикат, 
соединяя их точками.

Приведем формулы некоторых природных силикатов:

К ак уже указывалось ранее, силикаты, содержащие алюминий, 
называются а л ю м о с и л и к а т а м и .  Самыми важными из них 
являются п о л е в ы е  ш п а т ы .

В состав полевых шпатов, кроме оксидов кремния и алюминия, 
входят еще окснды калия, натрия или кальция. Обычный полевой 
шпат, или ортоклаз, содержит оксид калия; состав его выраж ается 
формулой КгО-А^Оз-бЗЮ г. Преобладающий цвет полевых ш па
тов — белый или красный. Полевые шпаты встречаются в природе 
как  в виде сплошных залежей, так  и в составе сложных горных 
пород.

К алюмосиликатам относятся также с л ю д ы ,  отличающиеся 
способностью раскалываться на тонкие, гибкие листочки. Слюды 
имеют сложный состав и наряду с кремнием и алюминием содер
ж а т  водород, калий или натрий; в состав некоторых слюд входят 
такж е кальций, магний и железо. Обычная белая слюда, большие 
прозрачные пластинки которой вследствие их тугоплавкости часто 
применяются для закрывания отверстий в различных печах, пред
ставляет собой силикат калия и алюминия. Слюды, содержащие 
большое количество железа и магния, имеют черный цвет. Отдель* 
но слюды встречаются не часто, но они входят в состав многих 
горных пород. Из кристалликов кварца, полевого шпата и слюды 
состоят самые распространенные сложные горные породы — г р а ч  
н и т ы  и г н е й с ы .

К аолин А12 0 3  • 2 S i 0 2  • 2Н20  
С лю да белая  К 20  • ЗА12 0 3 • 6 S i 0 2  • 2Н20  

А сбест С аО  • 3MgO • 4S Ю 2 или

или H 4 A l , S i , 0 9

ИЛ И H 4 K 2 AI6  S !д 0 24
C aM g 3 S i 4 O l 2
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Н а поверхности Земли минералы и горные породы, соприка
саясь с атмосферой и подвергаясь механическому и химическому 
действию воды и воздуха, постепенно изменяются и разрушаются. 
Это разрушение, обусловленное совместной деятельностью воды 
и воздуха, называется в ы в е т р и в а н и е м .  Например, вода, со
держ ащ ая  диоксид углерода, действует на ортоклаз таким обра
зом, что КгО отщепляется и, соединяясь с С 0 2, дает поташ К2С 0 3; 
отщепляется также часть S i 0 2, а остаток соединяется с водой и 
образует новый силикат — каолин, составляющий основу различ
ных г л и н .

Разложение ортоклаза можно выразить уравнением:
К2О * AI2O3 * 6S Юг СО2 “

*= К 2 СО 3  4 S 1O 2  * (п  — 2)НгО -f- A I2 O 3  ■ 2 S 1O 2  * 2 Н 2 О
каолин

Чистый каолин встречается сравнительно редко. Он имеет белый 
цвет и содержит лишь незначительную примесь кварцевого песка. 
Такой каолин используется для приготовления фарфора. Обычная 
глина представляет собой смесь каолина с другими веществами, 
окрашивающими ее в желтовато-бурый или синеватый цвет.

Соединения кремния играют важную роль в народном хозяй
стве. О применении диоксида кремния говорилось в § 180. Ряд  
силикатных пород, например граниты, применяются в качестве 
строительных материалов. Силикаты служат сырьем при произ
водстве стекла, керамики и цемента (см. следующие параграф ы ). 
Слюда и асбест используются как  электроизоляционные и термо
изоляционные материалы. Из силикатов изготовляют наполнители 
для бумаги, резины, красок.

Некоторые алюмосиликаты обладают рыхлой структурой и спо
собны к ионному обмену. Такие силикаты — природные и особенно 
искусственные — применяются для водоумягчения (см. § 2 1 2 ) .  
Кроме того, благодаря своей сильно развитой поверхности, они 
используются в качестве носителей катализаторов, т. е. как  мате
риалы, пропитываемые катализатором.

182. Стекло. При нагревании смесей многих силикатов с дру
гими силикатами или с диоксидом кремния получаются прозрач
ные аморфные сплавы, называемые с т е к л а м и .

По структуре стекла представляют собой переохлажденные 
системы. Катионы и анионы вещества стекла расположены друг 
относительно друга как  в жидкости, т. е. с соблюдением лишь 
ближнего порядка (см. § 53). В то же время тип движения ионов 
в стеклах — а основном колебания — характерен для твердого 
состояния. Такое строение находит отражение в том, что в отличие 
от веществ, находящихся в кристаллическом состоянии, стекла не 
имеют четких температур плавления и затвердевания. При нагре
вании стекло размягчается, постепенно переходя в жидкое состоя
ние. При охлаждении расплавленного стекла затвердевание тоже 
происходит постепенно,
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Стекло известно человеку с древних времен. Но на протяжении 
многих столетий им пользовались только для изготовления окон
ных стекол и посуды. В настоящее время получают стекла с раз‘- 
нообразными свойствами и используют их в различных целях. Д л я  
получения стекол с определенными свойствами пользуются р аз 
ными исходными материалами. Кроме того, свойства стекол зави
сят от технологического процесса их изготовления.

Обычное оконное стекло, а такж е стекло, из которого приго
товляется большая часть стеклянной посуды (бутылки, стаканы 
и т. п.), состоит главным образом из силикатов натрия и кальция, 
Сплавленных с диоксидом кремния. Состав такого стекла прибли
зительно выражается формулой N a2 0 -C a0 -6 S i0 2 .  Исходными 
материалами для его получения служат белый песок, сода и из
вестняк или мел. При сплавлении смеси этих веществ происходят 
следующие реакции:

С аС О з +  S i 0 2 =  C a S i 0 3 +  C 0 2t  

N a2C 0 3 -f- SiOja — N a 2 S i 0 3  С 0 2̂

Часто соду заменяют сульфатом натрия N a2S04 и углем. Уголь 
восстанавливает сульфат натрия в сульфит натрия ' Na2S0 3, кото
рый, вступая в реакцию с песком, образует силикат натрия:

2N a2S 0 4 +  2 S i 0 2 +  С =  2N a2S i 0 3 +  2 S 0 2f  +  C 0 2f

Если при варке  стекла зам енить соду поташ ом, то получается тугоплавкое 
стекло. Оно применяется для  изготовления посуды, способной вы держ ивать 
сильное нагревание.

П ри сплавлении диоксида кремния с поташ ом  и оксидом свинца получается 
тяж ел о е  стекло, назы ваем ое хрусталем  и содерж ащ ее силикаты  калия и свинца. 
Т акое стекло о бладает  большой лучепреломляю щ ей способностью и прн ш ли
ф овании приобретает сильный блеск; из него делаю т оптические стекла и х у д о 
ж ественную  посуду.

Больш ое влияние на свойства стекла о казы вает  зам ена части S i0 2 борным 
ангидридом  В20з- П рибавление борного ангидрида увеличивает твердость стекла, 
д елает  его более стойким к химическим воздействиям  и менее чувствительным 
к  резким изменениям температуры . И з такого  стекла изготовляется вы сокока
чественная хим ическая посуда.

Стекло обычно причисляют к веществам, нерастворимым в воде. 
Однако при продолжительном действии воды на обычное стекло 
вода отчасти извлекает из него силикат натрия. Если, например, 
взболтать истертое в порошок стекло с водой и затем прибавить 
несколько капель фенолфталеина, то жидкость окрашивается в 
розовый цвет, обнаруживая щелочную реакцию (вследствие гидро
лиза N a2S i0 3).

Кроме перечисленных видов стекла, большое значение имеет 
стекло, приготовленное непосредственно из расплавленного в элек
трической печи кварца.

Кварцевое стекло можно подвергать действию более высоких 
температур, чем обычное. Оно пропускает ультрафиолетовые лучи, 
которые обычное стекло задерживает, Очень ценным качество^



500 Глава X V . Главная подгруппа четвертой группы

кварцевого стекла является то, что коэффициент его термического 
расширения весьма мал. Это значит, что при нагревании или охла
ждении объем кварцевого стекла почти не изменяется. Поэтому 
сделанные из него предметы можно сильно накалить и затем 
опустить а холодную воду: они не растрескиваются.

Кварцевое стекло применяется для изготовления лабораторной 
посуды и в химической промышленности. Оно используется такж е 
для изготовления электрических ртутных ламп, свет которых со
держит много ультрафиолетовых лучей. Ртутные лампы применяют 
в медицине, для научных целей и при киносъемках. К недостаткам 
кварцевого стекла относятся трудность его обработки и хрупкость.

Вытягиванием расплавленного стекла через мелкие отверстия 
(фильеры) можно получать нити диаметром от 2 до 10 мкм — так 
называемое стеклянное волокно. Оно не хрупко и имеет очень боль
шую прочность иа разрыв. Ткани из этого волокна негорючи, обла^ 
дают тепло-, электро- и звукоизолирующими свойствами, химиче
ски стойки.

Ценные свойства получаемых из стеклянного волокна материа
лов позволяют широко использовать их в различных областях 
техники. Большое значение при этом имеет доступность и деше
визна основного сырья и сравнительная простота производства 
стеклянного волокна.

Путем сочетания стеклянного волокна с различными синтети
ческими смолами получают новые конструкционные материалы — 
с т е к л о п л а с т и к и .  Они в 3—4 раза  легче стали, но не уступают 
ей по прочности, что позволяет с успехом заменять ими как ме
талл, так  и дерево. Из стеклопластиков, например, изготовляют 
трубы, выдерживающие большое гидравлическое давление и не 
подвергающиеся коррозии. Стеклопластики находят все большее 
применение в автомобильной, авиационной, судостроительной про
мышленности.

С теклообразное состояние вещ ества термодинамически неустойчиво. С текла 
сущ ествую т лишь благодаря тому, что при охлаж дении расплавленного стекла 
его  вязкость возрастает очень быстро, т ак  что кристаллизация не успевает 
произойти. В водя в исходные вещ ества добавки, ускоряю щ ие кристаллизацию , 
и проводя вар ку  по определенном у реж им у, мож но получать стеклокристалли
ческие м атериалы  — с и т а л  л ы .

П о своей структуре ситаллы  представляю т собой мелкие кристаллы , сп аян 
ные пленками пезакристаллнзовавш егося стекла. Они обладаю т высокой проч
ностью, твердостью , химической и термической стойкостью. П о электрическим 
свойствам  ситаллы  относятся к изоляторам . И з ситаллов м ож но изготовлять 
деш евы е и прочные строительны е м атериалы , электроизоляторы , радиодетали , 
ап паратуру  для химических производств.

183. Керамика. Керамикой называются материалы и изделия, 
изготовляемые из огнеупорных веществ, например из глины, кар 
бидов и оксидов некоторых металлов. В зависимости от примене
ния различают строительную, огнеупорную, химически стойкую, 
бытовую и техническую керамику. К  строительной керамике
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относятся кирпич, черепица, трубы, облицовочные плитки. Огне
упорные керамические материалы применяются для внутренней об
кладки различных печей, например, доменных, сталелитейных, 
стеклоплавильных. Химически стойкая керамика устойчива к дей
ствию химически агрессивных сред не только при комнатной, но 
и при повышенных температурах; она применяется в химической 
промышленности. К бытовой керамике относятся фаянсовые и 
фарфоровые изделия. Техническая керамика применяется для из
готовления изоляторов, конденсаторов, автомобильных и авиацион
ных зажигательных свечей, высокотемпературных тиглей, термо
парных трубок.

Процесс изготовления керамических изделий состоит из приго
товления керамической массы, формования, сушки и обж и га .  Эти 
рперации проводятся по-разному в зависимости от природы исход
ных материалов и от требований, предъявляемых к продукту. Н а 
пример, при изготовлении кирпича сырье — глина с добавками 
других минералов — измельчается, перемешивается и увлажняется. 
Получающуюся пластичную массу формуют, сушат и подвергают 
Обжигу (обычно при 900 °С). При о б ж и ге  происходит спекание, 
обусловленное химическими реакциями в твердой фазе. Спекание 
проводится по строго определенному р еж и м у  и приводит к получе
нию материала, обладающего заданными свойствами. Основную 
реакцию, претекающую при о б ж и ге  глины, можно схематически 
представить уравнением

3[А120 з • 2 S i0 2 • 2Н20] =  ЗА120 3 ■ 2 S i0 2 +  4 S i0 2 +  6H20 t

Некоторые керамические изделия покрывают глазурью  — тон
ким слоем стекловидного материала. Д л я  этого изделие с нанесен
ным на йего слоем порошка, состоящего из кварца, полевого 
шпата и некоторых добавок, подвергают повторному обжигу. Г ла
зурь делает керамику водонепроницаемой, предохраняет ее от з а 
грязнений, защищает от действия кислот и щелочей, сообщает ей 
блеск.

184. Цемент. К важнейшим материалам, изготовляемым сили
катной промышленностью, относится ц е м е н т ,  потребляемый в 
огромных количествах при строительных работах.

Обычный цемент (силикатцемент) получают путем обжига сме
си глины с известняком. При обжиге цементной смеси карбонат 
кальция разлагается на диоксид углерода и оксид кальция; по
следний вступает во взаимодействие с глиной, причем получаются 
силикаты и алюминаты кальция.

Цементная смесь обычно приготовляется искусственно. Но ме
стами в природе встречаются известково-глинистые породы — 
к  е р  г е л и ,  которые по составу как  раз  подходят к цементной 
смеси.

Х им ический. состав цементов вы раж аю т обычно в процентах содер ж ащ и хся  
в них оксидов , из которы х главными являю тся СаО, А12Оэ, S i0 2 и Fe2Oa.
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П ри зам еш ивании силикатцем ента с водой получается тестообразн ая , через 
некоторое врем я затвердеваю щ ая м асса. П ереход ее из тестообразного состоя
ния б твердое назы вается «схватыванием».

П роцесс затвердевания цем ента протекает в три стадии. П ер в ая  стадия за* 
клю чается во взаимодействии поверхностны х слоев частичек цем ента с водой 
согласно схеме:

ЗС аО  • S i 0 2 +  пН 20  =  2С аО  • S i 0 2 • 2Н20  +  С а(О Н )2 +  (п  -  3)Н 20

И з содерж ащ егося в цементном тесте раствора, насыщ енного гидроксидом  
кальция, последний вы деляется в аморф ном состоянии и, обволаки вая  цемент» 
иые зерна, превращ ает их в связную  массу. В этом состоит вто р ая  с т а д и я -^  
собственно схваты вание цемента. Затем  начинается третья стади я  — кристал
лизаци я или твердение. Частицы  гидроксида кальция укрупняю тся, превращ аясь 
в длинны е игольчатые кристаллы, которы е уплотняю т массу силиката кальция. 
Вместе с тем нарастает м еханическая прочность цемента.

При употреблении цемента в качестве вяжущего материала его 
обычно смешивают с песком и водой; эта смесь называется ц е ». 
м е н т н ы м  р а с т в о р о м .

При смешивании цементного раствора с гравием или щебнем 
получают бетон. Бетон — важный строительный материал; из него 
строят своды, арки, мосты, бассейны, жилые дома и т. п. Соору
жения из бетона с основой из стальных балок или стержней назы
ваются железобетонными.

В царской России производилось небольшое количество цемен
та. После Октябрьской революции непрерывно возрастаю щая 
потребность народного хозяйства в строительных материалах вы 
звала  значительный рост цементной промышленности, особенно 
усилившийся в последние годы, в связи с обширной программой 
промышленного и жилищного строительства. На цементные зав о 
дах  нашей страны было выработано цемента:

Годы Млн. т Годы Млн. т
1913 1,8 1953 16
1940 5,8 1985 131

К ром е силикатцемента, вы пускаю тся и другие виды цементов, в частности 
глиноземисты й и кислотоупорный.

Глиноземистый цемент получаю т сплавлением тонко разм олотой смеси бок
сита (природного оксида алю м иния) с известняком. Этот цемент содерж ит 
В процентном отношении больш е оксида алю миния, чем силнкатцемент. Г л ав 
ными соединениями, входящ ими в его состав, являю тся различные алю минать! 
Кальция. Глиноземистый цемент затвердевает  гораздо быстрее, чем силикат
ный. К ром е того, он лучш е противостоит действию морской воды. Глиноземи-* 
стый цемент гораздо дорож е силикатцем ента, поэтом у он применяется в строи
тельстве лишь в специальных случаях.

К ислот оупорный цемент представляет собой смесь тонко разм олотого  кварч. 
цевого песка с «активным» кремнеземисты м вещество},], обладаю щ им  вы соко
развитой  поверхностью, В качестве такого  вещ ества применяю т или трепел, 
подвергнуты й предварительно химической обработке, или искусственно получен,? 
«ы й диоксид кремния. П осле прибавления к указанной смеси раствора  силиката 
к&трия получается Пластичное тесто, превращ аю щ ееся в прочную массу, про* 
тивостоящ ую  всем кислотам, кром е ф тороводорода.

Кислотоупорный цемент применяется главны м образом  в качестве вяж ущ его  
вещ ейтва при футеровке химической аппаратуры  кислотоупорными Ьлиткамй, 
JB р я д е  случаев им зам еняю т более дорогой свииец.
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185. Кремнийорганические соединения. Д л я  кремния известна 
большое число соединений, в которых атомы кремния химически 
связаны с атомами углерода. Эти соединения называются к р е м *  
н и й о р г а н и ч е с к и м и .

В 1936 г. советский ученый К. А. Андрианов разработал метод 
синтеза высокомолекулярных кремнийорганических соединений, 
положенный в основу промышленного способа получения ряда 
продуктов, обладающих ценными свойствами.

Андрианов синтезировал сложные эфиры веществ, являющихся 
производными ортокремниевой кислоты Si (ОН) 4, в которой одна, 
две или три гидроксильные группы заменены углеводородными 
радикалами, например;

При гидролизе этих эфиров должны были бы получаться соот
ветствующие гидроксилсодержащие соединения кремния, но онй 
тотчас же конденсируются с отщеплением молекул воды и образа* 
ванием поликонденсатов. Например, вещества, получающиеся при 
гидролизе смеси (CH3) 2Si (О С Н 3) 2 и (C H 3) 3SiOCH3, могут далее 
конденсироваться согласно схеме:

г При небольшой степени конденсации (если молекулы содержат 
около десяти атомов кремния) получаются жидкости, применяв* 
мые в качестве смазочных масел. К их ценным свойствам относит* 
ся незначительное изменение вязкости в широком интервала 
температур и химическая стойкость. По сравнению с обычнымй 
смазочными материалами, представляющими собой смеси предель*' 
ных углеводородов, они значительно более стойки к действию вы« 
соких температур.

При более высокой степени конденсации получаются смолооб* 
разные вещества. Вследствие прочности связей Si—О такие смоль! 
весьма стойки к нагреванию; они обладают такж е хорошими элек« 
троизоляционными свойствами и применяются для изоляции элек* 
Тропроводов там, где обычная изоляция ввиду высокой температуч 
ры может быстро разрушаться* Н а основе кремнийорганические

СНз
I

СН3— S i—О—СН3

СН, О—СН,

i—О—СН;

СН; СН, СН- СНз

С Н з— Si—О] Н +  HO | - S i —О; Н +  НО  Si—О; Н +  НО \— Si—С Н 3 — >-
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смол получают каучукоподобные материалы, сохраняющие свою 
эластичность при температурах от — 60 до + 2 0 0  °С и не разруш аю 
щиеся даже при 300 °С.

Кремнийорганические соединения применяются для придания 
несмачиваемости стеклу, бумаге, ткани, строительным материалам.

ГЕРМАНИЙ, ОЛОВО, СВИНЕЦ

186. Германий (G erm anium ). Этот элемент, существование ко
торого было в 1871 г. предсказано Д. И. Менделеевым на основе 
периодического закона, открыт в 1886 г. немецким химиком Винк
лером (см. § 19). Общее содержание германия в земной коре 
составляет около 0,0007 % (масс.). Минералы, содержащие герма
ний в сколько-нибудь значительных количествах, крайне редки. 
Источником получения германия обычно служат побочные про
дукты, получающиеся при переработке руд цветных металлов, а 
такж е  зола от сжигания некоторых углей.

В компактном состоянии германий имеет серебристый цвет и 
по внешнему виду похож на металл. При комнатной температуре 
он устойчив к действию воздуха, кислорода, воды, соляной и р а з 
бавленной серной кислот. Азотная и концентрированная серная 
кислоты окисляют его до диоксида веОг, особенно при нагревании} 

Ge +  2 H 2 SO 4  =  G e 0 2|  +  2 S 0 2t  +  2HaO

Германий взаимодействует такж е со щелочами в присутствии 
пероксида водорода. При этом образуются соли германиевой кис~ 
лоты — германаты, например:

Ge +  2N aO H  +  2Н 2 0 2  =  N a 2 G e 0 3  +  3H20

Соединения германия(II) малоустойчивы. Гораздо более харак
терны для германия соединения, в которых степень его окислен
ности равна + 4 .

Д и о к си д  герм ания  G e 0 2  — белые кристаллы  плотностью 4,703 г/см 8, з а 
метно растворимы е в воде, причем раствор  проводит электрический ток. П о 
лучаю т G e 0 2  различными способами; в частности, он м ож ет быть получен 
нагреванием  германия в кислороде или окислением его концентрированной 
азотной кислотой.

Д иоксид германия — амф отерное соединение с сильно преобладаю щ им и 
кислотными свойствами, вследствие чего он легко растворяется в щ елочах, об 
р азу я  германаты .

Герм ановодороды . Д ействуя на хлорид герм ания GeCl4  ам альгам ой  иатрия 
в токе водорода или ж е р азл агая  кислотам и сплав германия с магнием, мож но 
получить тетрагидрид герм ания G eH 4. Это бесцветный газ, который аналогично 
гидриду  мы ш ьяка при нагревании р азлагается , образуя  на стенках реакционного 
сосуда м еталлическое зеркало.

П ри получении простейш его герм ановодорода -образую тся в небольш ом ко
личестве его гомологи Ge2 H 6  и Ge3 H 8 .

Германий обладает полупроводниковыми свойствами и с этим 
связано его основное применение. Германий, идущий для изготов
ления полупроводниковых приборов, подвергается очень тщ атель
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ной очистке. Она осуществляется различными способами. Один из 
важнейших методов получения высокочистого германия — это зон
ная плавка (см. § 193). Д ля  придания очищенному германию 
необходимых электрических свойств в него вводят очень неболь
шие количества определенных примесей. Такими примесями слу
ж ат  элементы пятой и третьей групп периодической системы,, 
например, мышьяк, сурьма, алюминий, галлий. Полупроводнико
вые приборы из германия (выпрямители, усилители) широко при
меняются в радио- и телевизионной технике, в радиолокации, 
в счетно-решающих устройствах. Из германия изготовляют такж е 
термометры сопротивления.

Из соединений германия применяют, например, веОг, который 
входит в состав стекол, обладающих высоким коэффициентом пре
ломления и прозрачностью в инфракрасной части спектра.

187. Олово (S tannu in ) .  Олово не принадлежит к числу широко 
распространенных металлов (содержание его в земной коре со
ставляет 0,04 % ), но оно легко выплавляется из руд и поэтому 
стало известно человеку в виде его сплавов с медью (бронзы) со 
времен глубокой древности. Олово обычно встречается в виде 
кислородного соединения S n 0 2 — оловянного камня,  из которого и 
получается посредством восстановления углем.

В свободном состоянии олово — серебристо-белый мягкий ме
талл. При сгибании палочки олова слышится характерный треск, 
обусловленный трением отдельных кристаллов друг о друга. Олово 
обладает мягкостью и тягучестью и легко может быть прокатано 
в тонкие листы, называемые оловянной фольгой или станиолем.

Кроме обычного белого олова, кристаллизующегося в тетраго
нальной системе, существует другое видоизменение олова — серое 
олово,  кристаллизующееся в кубической системе и имеющее мень
шую плотность. Белое олово устойчиво при температурах выше 
14 °С, а серое — при температурах ниже 14 °С. Поэтому при охлаж 
дении белое олово превращается в серое. В связи со значительным 
изменением плотности металл при этом рассыпается в серый поро
шок. Это явление получило название оловянной чумы. Быстрее 
всего превращение белого олова в серое протекает при темпера
турах около —30 °С; оно ускоряется в присутствии зародышей 
кристаллов серого олова.

Сплавы олова с сурьмой и медью применяются для изготовле
ния подшипников. Эти сплавы (оловянные баббиты) обладают 
высокими антифрикционными свойствами. Сплавы олова со свин
цом — п р и п о и  — широко применяются для пайки. В качестве ле
гирующего компонента олово входит в некоторые сплавы меди.

На воздухе олово при комнатной температуре не окисляется, но 
нагретое выше температуры плавления постепенно превращается 
в диоксид олова S n 0 2.

Вода не действует на олово. Разбавленные соляная и серная 
кислоты действуют на него очень медленно, что объясняется
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большим перенапряжением выделения водорода на этом металле. 
Концентрированные растворы этих кислот, особенно при нагрева
нии, растворяют олово. При этом в соляной кислоте получается 
хлорид олова (II) ,  а в серной — сульфат олова (IV );

Sn +  2НС1 =  S n C l2 + H 2f  

Sn +  4H2 S 0 4 =  S n (S 0 4) 2 +  2SCM +  4H20

С азотной кислотой олово взаимодействует тем интенсивнее, 
чем выше концентрация кислоты и температура. В разбавленной 
кислоте образуется растворимый нитрат олова (II)

4Sn +  IOHNO3 =  4Sn(N 08) 2 +  NH4N 03 +  3H20

а в концентрированной — соединения олова (IV), главным образом 
нерастворимая |3-оловянная кислота, состав которой приблизитель
но соответствует формуле H 2S n 0 3:

Sn +  4HN03 =  H 2 S n 0 3|  +  4N02f  +  H 20

Концентрированные щелочи такж е растворяют олово. В этом 
случае получаются с т а н н и т ы  — соли оловянистой кислоты 
H 2S n 0 2:

Sn +  2NaOH =  Na2 S n02 +  H2f

В растворах станниты существуют в гидратированных формах, 
образуя г и д р о к с о с т а н н и т ы ,  например:

Na2 S n0 2 +  2Н20  =  Na2[Sn(OH)4]

Н а воздухе олово покрывается тонкой оксидной пленкой, обла
дающей защитным действием. Поэтому в условиях несильного кор
розионного воздействия оно является химически стойким металлом. 
Около 40 % всего выплавляемого олова расходуется для покрытия 
Им изделий из железа, соприкасающихся с продуктами питания, 
Прежде всего — консервных банок. Это объясняется указанной хи
мической стойкостью олова, а такж е тем, что оно легко наносится 
на железо и что продукты его коррозии безвредны.

Олово образует устойчивые соединения, в которых имеет сте
пень окисленности s+ 2  и + 4 .

С о е д и н е н и я  о л о в а  ( I I ) . Оксид олова(П ) , или окись олова , 
SnO  — темно-бурый порошок, образующийся при разложении гидр
оксида олова (II) S n (O H )2 в атмосфере диоксида углерода.

Гидроксид олова(11) S n (O H ) 2 получается в виде белого осадка 
при действии щелочей на соли олова (II) :

Sn2+ +  20Н " =  Sn(OH)2|

Гидроксид олова (II) — амфотерное соединение. Он легко рас
творяется как в кислотах, так и в щелочах, в последнем случай 
б образованием гидроксостаннитов:

Sn(OH)2 +  2NaOH =  Na2[Sn(OH)4]
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Х лорид  о л о в а ( II) SnCl2-2H20  образует бесцветные кристаллы. 
При нагревании или сильном разбавлении хлорида о лова(II )  
водой происходит его частичный гидролиз с образованней осадка 
основной соли:

S n C l2 +  H 20  S n O H C lj +  H C l

Хлорид олова (II) — восстановитель. Так, хлорид железа (III)  
FeCl3 восстанавливается им в хлорид железа (II) FeCl2:

2 F e C l3 +  S n C l2 =  2 F e C l2 +  S n C l4

При действии хлорида олова (II) на раствор хлорида ртути (И) 
(сулемы) H gC l2 образуется белый осадок хлорида ртути (I) (кало
мели) H g2Clg:

2H g C l2 -f- S n C ls  “  H g 2C l2j  ~f- S n C l4

При избытке хлорида олова восстановление идет еще дальше 
и получается металлическая ртуть:

H g 2C l2 -f- S n C l2 — 2 H g -f- S nC l 4

С о е д и н е н и я  о л о в а  (IV). Д иоксид  (или двуокись) олова  
S n 0 2 встречается в природе и может быть получен искусственно 
сжиганием металла на воздухе или окислением его азотной кис
лотой с последующим прокаливанием полученного продукта. П ри
меняется диоксид олова для приготовления белых глазурей и 
эмалей.

Гидроксиды олова (IV) называются оловянными кислотами и 
известны в двух модификациях: в виде а-оловянной кислоты и а 
виде р-оловянной кислоты.

а-О ловянная кислота H2S n 03 может быть получена действием 
водного раствора аммиака на раствор хлорида олова (IV)г 

S n C l4 +  4NH4OH =  H 2S n 0 3{. +  4NH4C l +  Н гО

Выпадающий белый осадок при высушивании постепенно те
ряет воду, превращаясь в диоксид олова. Таким образом кислоты 
определенного состава получить не удается. Поэтому приведенная 
выше формула а-оловянной кислоты является лишь простейшей 
из возможных. Правильнее было бы изобразить состав этой кис
лоты формулой m S n 0 2-ttH20 .

ос-Оловянная кислота легко растворяется в щелочах, образуя 
соли, содержащие комплексный анион [Sn(OH)6]2~ и называемые 
г и д р о к с о с т а н н а т а м и :

H 2S n 0 3 +  2NaOH +  Н 20  =  N a2[Sn(O H )e]

Гидроксостаннат натрия выделяется из растворов в виде кри
сталлов, состав которых можно выразить формулой N a2SnCV 3H20. 
Эта соль применяется в качестве протравы в красильном деле 
и для утяжеления шелка. Шелковые ткани, обработанные перед 
Крашением растворами соединений олова, иногда содержат, до 
50ч% (масс.) оловах
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Кислоты также растворяют а-оловянную кислоту с образова
нием солей олова (IV). Например:

H 2S n 0 3 +  4НС1 S n C l4 +  3H20

При избытке соляной кислоты хлорид олова(IV) присоединяет 
две молекулы хлороводорода, образуя комплексную гексахлоро - 
оловянную  (или оловянохлористоводородную) кислоту Н 2 [SnCl6] - 
Аммонийная соль этой кислоты (NH4)2 [SnCle] имеет то же приме
нение, что и гидроксостаннат натрия.

Р-Оловянная кислота получается в виде белого порошка при 
действии концентрированной азотной кислоты на олово (см. выше). 
Состав ее столь же неопределенен, как и состав а-оловянной кис
лоты. В отличие от а-оловянной кислоты, она не растворяется ми 
в кислотах, ни в растворах щелочей. Но путем сплавления со ще
лочами можно перевести ее в раствор в виде станната. а-Оловян- 
ная кислота при хранении ее в соприкосновении с раствором, из 
которого она выделилась, постепенно тоже превращается в р-оло- 
вянную кислоту.

Хлорид олова( \Ч )  SnC l4 представляет собой жидкость, кипя
щую при 112°С и сильно дымящую на воздухе. Хлорид олова (IV) 
образуется при действии хлора на металлическое олово или на 
хлорид олова (II). В технике его получают главным образом путем 
обработки отбросов белой жести (старых консервных банок) 
хлором.

Хлорид олова (IV) растворяется в воде и может быть выделен 
из раствора в виде различных кристаллогидратов, например 
SnCl4-5H20.

В водных растворах, особенно в разбавленных, хлорид оло
ва (IV) подвергается гидролизу; конечным продуктом гидролиза 
является а-оловянная кислота:

SnC14 +  3H 20  =?=*= H 2S n 0 3 +  4НС1

Гидрид олова  SnH 4 — бесцветный, очень ядовитый газ. Он сжи
жается при —52 °С, а при комнатной температуре постепенно р аз 
лагается на олово и водород.

С у л ь ф и д ы  о л о в а .  При действии сероводорода на раствор 
хлорида олова(II)  получается бурый осадок сульфида оло ва (И )  
SnS. Из раствора хлорида олова (IV) при тех же условиях выпа
дает желтый осадок дисульфида олова  SnS2. Последнее соедине
ние может быть получено такж е нагреванием оловянных опилок 
с серой и хлоридом аммония. Приготовленный по этому способу 
дисульфид имеет вид золотисто-желтых чешуек и под названием 
«сусального золота» употребляется для позолоты дерева.

Д исульф ид олова растворяется  в растворах  сульфидов щ елочных металлов 
и аммония, причем получаю тся легкорастворим ы е соли тиооловянной кислоты  
H 2S n S 3;

S n S *  +  (N H *bS =  (NH4)jSnS{
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С вободная тиооловянная кислота не известна. При действии кислот на ее 
соли (тиостаннаты) вы деляется сероводород и снова получается дисульф ид 
олова:

(NH4)2S n S 3 +  2НС1 =  S n S 24, +  H 2S +  2NH4C1

С ульф ид олова (II)  не растворяется в сульф идах щелочных м еталлов и 
аммония, но полисульфиды аммония и щелочных металлов растворяю т его 
с образованием  тиостаннатов:

S nS  +  (NH4)2S 2 =  (NH4)2S n S 3

188. Свинец (Plum bum ). Содержание свинца в земной коре со
ставляет 0,0016 % (масс.). Наиболее важ ная руда, из которой до
бывается свинец, — свинцовый блеск  PbS.

Первая металлургическая операция при получении свинца — это 
обжиг, в ходе которого сульфид свинца превращается в оксид:

P b S  +  3 0 2 =  2Р Ь О  +  2 S O a

Получающийся оксид свинца (И) подвергают плавке в смеси 
с коксом, в результате чего получают черновой свинец, который 
содержит примеси многих металлов и подвергается последующей 
очистке.

Свинец — голубовато-белый тяжелый металл. Он очень мягок 
и режется ножом.

Свинец широко используется в технике. Наибольшее его коли
чество расходуется на изготовление оболочек кабелей и пластин 
аккумуляторов. На сернокислотных заводах из свинца изготовляют 
кожухи башен, змеевики холодильников и другие ответственные 
части аппаратуры. Свинец идет на изготовление боеприпасов и на 
выделку дроби. Он входит в состав многих сплавов, например 
сплавов для подшипников, типографского металла (гарта), при
поев. Свинец хорошо поглощает у-излучение и используется для 
защиты от него при работе с радиоактивными веществами.

Некоторое количество свинца расходуется на производство 
тетраэтилсвинца (см. стр. 455).

На воздухе свинец быстро покрывается тонким слоем оксида, 
защищающего его от дальнейшего окисления. Вода сама по себе 
не взаимодействует со свинцом, но в присутствии воздуха свинец 
постепенно разрушается водой с образованием гидроксида свин- 
ца ( I I ) :

2 Р Ь  +  0 2 +  2 Н 20  =  2 Р Ь {О Н )2

Однако при соприкосновении с жесткой водой свинец покры
вается защитной пленкой нерастворимых солей (главным образом 
сульфата и основного карбоната свинца), препятствующей даль
нейшему действию воды и образованию гидроксида.

Разбавленные соляная и серная кислоты почти не действуют 
на свинец. Это связано со значительным перенапряжением выде* 
ления водорода на свинце, а такж е с малой растворимостью хло
рида и сульфата свинца, закрывающих поверхность растворяюще* 
гося металла. В концентрированной серной кислоте, особенно при
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нагревании, свинец интенсивно растворяется с образованием рас
творимой кислой соли P b ( H S 0 4) 2.

В азотной кислоте свинец растворяется легко, причем в кислоте 
невысокой концентрации быстрее, чем в концентрированной. Это 
объясняется тем, что растворимость продукта коррозии — нитрата 
свинца — падает с увеличением концентрации кислоты. Сравни
тельно легко свинец растворяется в уксусной кислоте, содержащей 
растворенный кислород.

В щелочах свинец такж е растворяется, хотя и с небольшой ско
ростью; более интенсивно растворение идет в горячих разбавлен
ных растворах. В результате растворения образуются г и д р о к с о -  
п л ю м б и т ы, например:

P b  +  4К О Н  +  2Н гО =  К 4[РЬ (О Н )6] +  H2f
гидроксоплюмбит

калия

Все растворимые соединения свинца ядовиты.
Д л я  свинца характерны степени окисленности + 2  и -|-4. З н а 

чительно более устойчивы и многочисленны соединения со сте
пенью окисленности свинца + 2 .

С о е д и н е н и я  с в и н ц а ( П ) .  Оксид с в и н ц а ( \ \ ) ,  или окись 
Свинца,  РЬО — желтый порошок, образующийся при нагревании 
расплавленного свинца на воздухе. После прокаливания примерно 
при 500 °С он приобретает красновато-желтый цвет и в таком виде 
называется глётом. Оксид свинца служит для заполнения ячеек 
в аккумуляторных пластинах, применяется при выработке некото
рых сортов стекла; из него получают такж е другие соединения 
свинца.

Гидроксид свинца (II) Р Ь (О Н )2 образуется при действии щело
чей на растворимые соли свинца (II) .  Он обладает амфотерными 
свойствами и растворяется в кислотах с образованием солей 
свинца (I I) ,  а в щелочах с образованием гидроксоплюмбитов, на
пример:

P b (O H )2 +  4N aO H  =  N a4[Pb(O H )6]

При сплавлении Р Ь (О Н )2 с сухими щелочами получаются соли* 
называемые п л ю м б и т а м и :

P b (O H )2 +  2N aO H  =  N a2P b 0 2 +  2НгО
плюмбит
натрия

Хлорид  свинца(П )  РЬС12 получается в виде белого осадка при 
действии на растворы солей свинца (II) соляной кислотой или 
растворимыми хлоридами. Хлорид свинца мало растворим в хо
лодной воде, но при повышении температуры его растворимость 
в воде сильно возрастает.

И одид свинца(\ \)  Р Ь Ь  выпадает в виде желтого осадка из рас
творов солей свинца (II) при введении в них иодид-ионов. В холод
ной воде он практически нерастворим, но хорошо растворяется
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в горячей, образуя бесцветный раствор. При охлаждении послед
него иодид свинца выделяется в виде золотисто-желтых кри
сталлов.

Ацетат сви н ц а (\ \)  Р Ь (С Н 3С О О )2 — одна из немногих хорошо 
растворимых солей свинца, широко применяется в лабораторной 
практике. Ацетат свинца имеет сладкий вкус и называется такж е 
свинцовым сахаром. Он применяется при крашении тканей и для 
получения других соединений свинца.

Сульфат сви нц а ( \ \)  P b S 0 4 выпадает в виде белого осадка при 
прибавлении серной кислоты или растворимых сульфатов к рас
творам солей свинца(II) .  В воде и в разбавленных кислотах суль
фат свинца почти нерастворим, но довольно легко растворяется 
в концентрированных растворах щелочей с образованием плюмби- 
тов. Концентрированная серная кислота также растворяет сульфат 
свинца, превращая его в кислую соль P b (H S 0 i)2 .

Сульфид свини,а(II) PbS образуется в виде черного осадка при 
действии сероводорода на соли свинца(II) .  Поэтому бумажка, 
смоченная раствором соли свинца ( I I ) ,  быстро темнеет, если в воз
духе присутствуют даж е незначительные количества сероводорода; 
этим пользуются для обнаружения H 2S.

Д л я  солей свинца (II) ,  в отличие от солей олова (II) ,  восстано
вительные свойства не характерны; перевести соединения свин
ца (II) в соединения свинца (IV) можно лишь с помощью очень 
сильных окислителей.

С о е д и н е н и я  с в и н ц а ( 1 \ ; ). Д иоксид  (или двуокись) евин- 
ца  Р Ь 0 2 — темно-бурый порошок, образующийся при действии 
сильных окислителей на оксид или соли свинца (II) .  Диоксид 
свинца, подобно диоксиду олова, представляет собой амфотерный 
оксид с преобладанием кислотных свойств. Соли, отвечающие несу
ществующей в свободном состоянии свинцовой кислоте НгРЬОз, 
называются п л ю м б а т а м и .  Например, при сплавлении диоксида 
свинца с оксидом кальция образуется плюмбат кальция СаРЬОз:

СаО  +  Р Ь 0 2 =  С аРЬО з

Большинство плюмбатов нерастворимо в воде. Растворимы 
плюмбаты натрия и калия; в растворе они сильно гидролизованы.

Основные свойства диоксида свинца проявляются в образова
нии очень нестойких солей свинца (IV). Так, при действии на 
диоксид свинца соляной кислоты в первый момент образуется х л о 
рид свинца(\Ч )  РЬСЦ, который, однако, легко отщепляет хлор, 
переходя в хлорид свинца (II) РЬС12:

Р Ю 2 +  4НС1 =  РЬС14 +  2Н20  

РЬС14 =  РЬС12 +  С12|

Все соединения свинца (IV)' — очень сильные окислители. П р а к 
тическое применение в качестве окислителя э  химическои промыщ* 
ленности имеет Р Ь 0 2.
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И звестны два смеш анных оксида свинца: РЬ30 4 и РЬ20 3. Их мож но рас
см атривать как  соединения оксидов сви н ц а(II) и (IV ): 2 Р Ь 0 - Р Ь 0 2(РЬ 30 4) и 
Р Ь 0 - Р Ь 0 2(РЬ20 3). С урик  P b 30 4 — вещ ество ярко-красного цвета. Н а его основе 
изготовляю т краску, применяемую  для защ иты  м еталлов от коррозии,

189. Свинцовый аккумулятор. Готовый к употреблению свинцо
вый аккумулятор состоит из решетчатых свинцовых пластин, одни 
из которых заполнены диоксидом свинца, а другие — металличе
ским губчатым свинцом. Пластины погружены в 35—40 % раствор 
H 2SO4; при этой концентрации удельная электрическая проводи
мость раствора серной кислоты максимальна.

При работе аккумулятора — при его р а з р я д е  — в нем проте
кает окислительно-восстановительная реакция, в ходе которой ме
таллический свинец окисляется

P b  - f  S O f  =  P b S 0 4 +  2е~ 

а диоксид свинца восстанавливается:
P b 0 2 - f  S O f  +  4Н + +  2е‘ =  P b S 0 4 +  2Н 20

Электроны, отдаваемые атомами металлического свинца при 
окислении, принимаются атомами свинца Р Ь 0 2 при восстановле
нии; электроны передаются от одного электрода к другому по 
внешней цепи.

Таким образом, металлический свинец служит в свинцовом 
аккумуляторе анодом и заряж ен  отрицательно, а РЬОг служит 
катодом и заряжен положительно.

Во внутренней цепи (в растворе H 2 S O 4 )  при работе аккумуля
тора происходит перенос ионов. Ионы SO4-  движутся к аноду, 
а ионы — к катоду. Направление этого движения обусловлено 
электрическим полем, возникающим в результате протекания 
электродных процессов: у анода расходуются анионы, а у като
д а — катионы. В итоге раствор остается электронейтральным.

Если сложить уравнения, отвечающие окислению свинца и вос
становлению Р Ь 0 2, то получится суммарное уравнение реакции, 
протекающей в с е и н ц о в о м  аккумуляторе при его работе (разряде):

P b  - f  P b 0 2 - f  4Н+ - f  2 S O J- =  2 P b S 0 4 +  2НгО

Э.д. с. заряженного свинцового аккумулятора равна приблизи
тельно 2 В. По мере заряда  аккумулятора материалы его катода 
( Р Ь 0 2) и анода (РЬ) расходуются. Расходуется и серная кислота. 
При этом напряжение на заж имах аккумулятора падает. Когда 
оно становится меньше значения, допускаемого условиями экс
плуатации, аккумулятор вновь заряжают.

Д л я  з а р я д к и  (или з а р я д а )  аккумулятор подключают 
к внешнему источнику тока (плюсом к плюсу и минусом к ми
нусу). При этом ток протекает через аккумулятор в направлении, 
обратном тому, в котором он проходил при разряде аккумуля
тора, В результате этого электрохимические процессы на электро
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дах «обращаются». На свинцовом электроде теперь происходит 
процесс восстановления

P b S 0 4 +  2е~ =  РЬ  +  S o l -

т. е. этот электрод становится катодом.
Электролит свинцового аккумулятора представляет собой рас

твор серной кислоты, содержащий сравнительно малое количество 
попов РЬ2+. Концентрация ионов водорода в этом растворе на
много больше, чем концентрация ионов свинца. Кроме того, свинец 
в ряду напряжений стоит до водорода. Тем не менее при зарядке 
аккумулятора на катоде восстанавливается именно свинец, а не 
водород. Это происходит потому, что перенапряжение выделения 
водорода на свинце особенно велико (см. табл. 20 на стр. 295).

На электроде из Р Ь 0 2 при зарядке идет процесс окисления
P b S 0 4 +  2Н20  =  Р Ю 2 +  4Н+ +  S O |-  +  2е~

следовательно, этот электрод является теперь анодом. Ионы в рас
творе движутся в направлениях, обратных тем, в которых они пе
ремещались при работе аккумулятора.

Складывая два последние уравнения, получим уравнение реак
ции, протекающей при зарядке аккумулятора:

г P b S 0 4 +  2Н 20  =  РЬ  +  Р Ь 0 2 +  4Н + 4- 2 S O |-

Нетрудно заметить, что этот процесс противоположен тому, 
который протекает при работе аккумулятора: при зарядке акку
мулятора в нем вновь получаются вещества, необходимые для его 
работы.

Г л а в а  ОБЩИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ.
XVI СПЛАВЫ

В предыдущих главах мы рассмотрели свойства неметаллов и 
лишь нескольких элементов, относящихся к металлам. Прежде чем 
рассматривать остальные металлы по группам периодической си
стемы, остановимся на их общих свойствах и методах получения 
из природных соединений.

190. Физические и химические свойства металлов. Электронное 
строение металлов, изоляторов и полупроводников. Металлы обла
дают рядом общих свойств. К общим физическим свойствам ме
таллов относятся их высокая электрическая проводимость и тепло
проводность, п л а с т и ч н о с т ь ,  т. е. способность подвергаться 
деформации при обычных и при повышенных температурах, не 
разрушаясь. Пластичность металлов имеет очень большое практи
ческое значение. Благодаря этому свойству металлы поддаются
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ковке, прокатке, вытягиванию в проволоку (волочению), штам
повке. М еталлам присущи такж е металлический блеск, обусловлен-* 
ный их способностью хорошо отраж ать свет, и непрозрачность *, 

В табл. 29 приведены значения удельного электрического со
противления и теплопроводности некоторых металлов. Д л я  срав
нения в ней даны сведения для  двух неметаллов.
Т а б л и ц а  29. Удельное электрическое сопротивление р и коэффициент 

теплопроводности X некоторы х простых вещ еств при 20 °С

Вещество р. Ом’см К
Д ж /{С М * С ‘К) Вещество р, Ом-см К

Дж'(см'С-К)

Алюминий 2,66 • 1 (Г в 2,26 Серебро 1,56 - 10"® 4,586
Ж ел езо 9,71 • 10 6 0,732 Свинец 2 0 ,6 -1 0  6 0,347
М едь 1,61 . 10 6 3,85 С ера Около 1023 0,0025
Н икель 6,84 • 10 6 0,586 И од »  1 0 16

В химическом отношении все металлы характеризуются сравни
тельной легкостью отдачи валентных электронов и, как  следствие 
этого, способностью образовывать положительно заряженные ионы 
и проявлять в своих соединениях только положительную окислен- 
ность. Многие металлы, например железо, хром, марганец, имеют 
в различных соединениях разную степень окисленности, но она 
всегда положительна. В связи с этим металлы в свободном состоя
нии являются восстановителями. Восстановительная способность 
разных металлов неодинакова. Д л я  реакций в водных растворах 
она определяется положением металла в ряду напряжений и кон
центрацией (активностью) его ионов в растворе.

Причина общности как физических, так и химических свойств 
металлов лежит в общности строения их атомов и природы кри
сталлических решеток металлов.

Общей особенностью атомов металлов являются их большие 
в сравнении с атомами неметаллов размеры (см. § 33). Внешние 
электроны в атомах металлов находятся на значительном удале
нии от ядра и связаны с ним сравнительно слабо —• атомы метал
лов характеризуются низкими потенциалами ионизации (см. § 34, 
табл. 4 и 5) и близким к нулю или отрицательным сродством 
к электрону. Именно поэтому металлы легко отдают валентные 
электроны, выступая в качестве восстановителей, и, как  правило, 
не способны присоединять электроны — проявлять окислительные 
свойства.

Рассмотрим особенности строения металлов в кристаллическом 
состоянии. К ак отмечалось, металлы обладают высокой электриче
ской проводимостью, причем переносчиками тока в металлах 
служат электроны. Это говорит о том, что в металлах имеются

* В высокодисперсном состоянии м еталлы  обычно имеют черный цвет и 
не блестят,
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Рис. 135. Схема образования энергетических 
yposiivй при увеличении чис^а взаимодейст
вующих а гомоз.

«свободные» электроны, способ
ные перемещаться по кристаллу 6  
под действием даж е слабых элек
трических ползи. В то же время 1 2 $
неметаллы в кристаллическом со- Чае/ю атомов
стоянии обычно представляют со- ~
бою изоляторы и, следовательно, не содержат свободных электро
нов. Причины этих различий можно объяснить на основе метода 
молекулярных орбиталей (метод М О).

В § 45 было показано, что при взаимодействии двух одинако
вых атомов вместо двух энергетически равноценных исходных 
атомных орбиталей образуются две молекулярные орбитали, отве
чающие различным уровням энергии (рис. 45). Если взаимодей
ствуют три атома, причем их валентные орбитали заметно пере
крываются, то возникают не две, а три молекулярные орбитали, 
в равной степени принадлежащие всем трем атомам ( д е л о к а -  
л и з о в а н н ы е  орбитали) н характеризующиеся тремя различ
ными значениями энергии. При последовательном увеличении 
числа взаимодействующих атомов добавление каждого из них 
приводит к образованию еще одного энергетического уровня и 
к дальнейшей делокализации молекулярных орбиталей (т. е. к р ас
пространению их на большее число атомов); общее число энерге
тических уровней будет при этом равно числу взаимодействующих 
атомов. Схема подобного процесса представлена на рис. 135.

К ак  показывает эта схема, с ростом числа атомов возрастает 
число разрешенных энергетических состояний, а расстояния между 
соседними энергетическими уровнями уменьшаются. При неболь
шом числе взаимодействующих атомов для перевода электрона 
с какого-либо энергетического уровня на ближайший более высо
кий уровень необходима затрата сравнительно большой энергии. 
Но при большом числе атомов N  (в макроскопическом кристалле N  
имеет порядок числа Авогадро) соседние уровни настолько мало 
различаются, что образуется практически непрерывная э н е р г е 
т и ч е с к а я  з о н а ,  и переход электрона на ближайший более 
высокий уровень может осуществиться при затрате ничтожно м а
лой энергии. Если такой ближайший уровень не занят электрона
ми, то находящийся на предшествующем уровне электрон ведет 
себя как «свободный»; вследствие делокализованности орбиталей 
он может перемещаться по кристаллу при сколь угодно малых 
энергетических воздействиях.

Заполнение электронами МО, составляющих энергетическую 
зону, происходит в порядке последовательного возрастания 
энергии. При этом, в соответствии с принципом Паули, на каждой 
МО может размещаться по два электрона.
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Рис. 136. Схема заполнения электронами энергетических уровней в кристалле щелочного 
металла:
« — занятые уровни (валентная зона); б — незанятые уропни (зона проводимости).

Рис. 137. Схема заполнения электронами энергетических уровней в кристалле металла 
главной подгруппы второй группы:
я — валентная зона, образованная нз исходных внешних s -орбиталей; (5 — зона проводимости, 
образованная нз исходных внешних р-орбиталей.

В кристалле какого-нибудь щелочного металла, например к а 
лия, атомные орбитали внутренних электронных слоев практически 
не перекрываются. Можно считать, что в этом случае непрерывная 
энергетическая зона создается только за счет орбиталей внешнего 
электронного слоя и заполняется электронами этого слоя. В кри
сталле, содержащем N  атомов, из исходных атомных s -орбиталсй 
внешнего слоя образуется энергетическая зона, состоящая из N  
уровней. В этой зоне размещаются N  внешних s -электронов ато
мов щелочного металла, которые занимают N / 2 энергетических 
уровней (по два электрона на каждом уровне). Совокупность этих 
занятых валентными электронами уровней называется в а л е н т 
н о й  з о н о й .  В рассматриваемом случае валентная зона занимает 
лишь половину имеющихся энергетических уровней. Остальные 
уровни остаются незаполненными, образуя з о н у  п р о в о д и 
м о с т и  (рис. 136). Здесь в непосредственной близости от верхних 
занятых уровней имеются свободные уровни, на которые могут 
переходить электроны под действием электрического поля. Это и 
создает возможность переноса тока электронами — обеспечивает 
электрическую проводимость металла.

В кристалле металла главной подгруппы второй группы (на
пример, кальция) из исходных атомных s -орбиталей наружного 
слоя также образуется зона, состоящая из N  уровней. Но, по
скольку здесь каждый атом обладает двумя внешними s -электро
нами, то в этой зоне должно разместиться 2N  электронов, так что 
все ее уровни окажутся полностью занятыми. Однако при взаимо
действии атомов металла перекрываются не только внешние s -ор
битали, но и внешние р-орбитали. В результате также образуется 
непрерывная энергетическая зона, не заполненная электронами. 
При этом зоны, образованные s- и р-орбиталями, перекрываются 
(рис. 137), так что и в этом случае зона проводимости, содер
ж а щ ая  свободные энергетические уровни, непосредственно при
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мыкает к валентной зоне. Таким образом, рассматриваемый 
кристалл также должен обладать высокой электрической прово
димостью.

Н а рис. 136 и 137 изображена резкая граница между валент
ной зоной и зоной проводимости. В действительности эта граница 
размыта; вследствие теплового движения электроны могут пере
ходить с верхних уровней валентной зоны на нижние уровни зоны 
проводимости. Способность этих электронов свободно передви
гаться по кристаллу и переносить энергию из одной его части 
(нагретой) в другую (более холодную) служит причиной высокой 
теплопроводности металлов. Таким образом, и электрическая про
водимость и теплопроводность металлов обусловлены возмож
ностью свободного передвижения электронов зоны проводимости. 
Именно поэтому для большинства металлов наблюдается паралле- 
лизм между этими величинами. Например, лучшие проводники 
электричества — серебро и медь — обладают и наиболее высокой 
теплопроводностью (см. табл. 29).

При нагревании колебания атомов металла около их равновес
ных положений в кристаллической решетке становятся более ин
тенсивными, что затрудняет движение электронов. Поэтому с повы
шением температуры электрическое сопротивление металлов возра
стает.

Рассмотренная картина электронного строения твердых метал
лов показывает, что валентные электроны, осуществляющие хими
ческую связь, принадлежат не двум или нескольким определенным 
атомам, а всему кристаллу металла. При этом валентные электро
ны способны свободно перемещаться в объеме кристалла. О бра
зованную подобным образом химическую связь называют м е т а л 
л и ч е с к о й  с в я з ь ю ,  а совокупность «свободных» электронов 
в металле — э л е к т р о н н ы м  г а з о м .  Металлическая связь ха
рактерна для металлов, их сплавов и интерметаллических соеди
нений (см. стр. 534).

Пластичность металлов такж е объясняется специфическими 
свойствами металлической связи. При механическом воздействии 
на твердое тело отдельные слои его кристаллической решетки сме 
щаются относительно друг друга. В кристаллах с атомной струк
турой это приводит к разрыву ковалентных связей между атомами, 
принадлежащими различным слоям, и кристалл разрушается. 
В кристаллах с ионной структурой при взаимном смещении слоев 
неизбежно создается такое положение, при котором рядом оказы
ваются одноименно заряженные ионы; при этом возникают силы 
электростатического отталкивания и кристалл также разрушается. 
В случае же металла при смещении отдельных слоев его кристал
лической решетки происходит лишь некоторое перераспределение 
электронного газа, связывающего друг с другом атомы металла, 
но разрыва химических связей не происходит — металл деформи
руется, не разрушаясь.
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В отличие от металлов кристаллы простых сеществ, образо
ванных неметаллами, обычно не обладают заметной электронной 
проводимостью (см. табл. 29); они представляют собою изоляторы 
(диэлектрики). Хотя в этом случае тоже возможно образование 
непрерывных энергетических зон, но здесь зона проводимости от
делена от валентной зоны з а п р е щ е н н о й  з о н о й ,  т. е. значи
тельным энегретическим промежутком АЕ  (рис. 138, изолятор). 
Энергия теплового движения или слабого электрического поля 
оказывается недостаточной для преодоления этого промежутка, и 
электроны не переходят из валентной зоны в зону проводимости. 
Таким образом, в изоляторах электроны не могут свободно пере
мещаться по кристаллу и служить переносчиками электрического 
тока.

Особыми свойствами, отличающими их как от металлоз, так 
и от изоляторов, обладают п о л у п р о в о д н и к и .  При низких 
температурах их электрическое сопротивление весьма велико и в 
этих условиях они проявляют свойства изоляторов. Однако при 
нагревании или при освещении электрическая проводимость полу
проводников резко возрастает и можег достигать величии, сравни
мых с проводимостью металлов.

Зависимость электрических свойств полупроводников от тем
пературы и освещенности объясняется электронным строением их 
кристаллов. Здесь, как и у изоляторов, валентная зона отделена 
от зоны проводимости запрещенной зоной (рис. 138, полупровод
н и к ) . Однако ширина запрещенной зоны АЕ  в случае полупровод
ников невелика. Поэтому прн действии квантов лучистой энергии 
или при нагревании электроны, занимающие верхние уровни в а 
лентной зоны, могут переходить в зону проводимости и участво
вать в переносе электрического тока. С повышением температуры 
или при увеличении освещенности число электронов, переходящих 
в зону проводимости, возрастает; в соответствии с этим увеличи
вается и электрическая проводимость полупроводника.

П ри п ер еходе электронов в зо н у  проводим ости в валентной зон е возникаю т  
не полностью  заняты е электронам и энергетические уровни —  электронны е вакан^
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Рис. 13Э. О сн о в н ы е  типы к р и с т а л л и ч е с к и х  р е ш е т о к  м е т а л л о в :
а  — о б ъ е м н о ц е н т р п р о а а н н а я  к у б и ч е с к а я ;  б  — г р а н с ц е н т р и р о з а н ц а я  ку б и ч е с к а я ;  в  — г е к с а г о 
н а л ь н а я .

Рис.  140. С;:сг-;а р а з л и ч н о й  о ри е н т а ц и и  к р и с т а л л и ч е с к и х  р г ^ с т о к  в п о л у к р и с т а л л и ч е с к о м  
теле .

спи, или «дырки». В электрическом поле такие дырки ведут себя как  полож и
тельные электрические заряды . П оэтом у перенос тока в полупроводниках мо
ж ет осущ ествляться как  электронам и зоны проводимости (л-проводимость,* от 
латнкского «negative» — отрицательны й), так  и ды рками валентной зоны 
(р-проводим ость, от латинского «positive» — полож ительны й).

191. Кристаллическое строение металлов. Кристаллическое 
строение металлов изучается различными методами. Их можно 
разделить на две группы. К перзой принадлежат методы изучения 
внутреннего строения крксталлоз, ко второй — методы изучения 
их внешних форм.

Внутреннее строение кристаллов изучается глазным образом 
с помощью рентгеноструктурного анализа (см. § 50). По его дан
ным для всех металлов установлены типы и параметры кристал
лических решеток.

Кристаллические решетки металлов могут быть различных ти
пов. Однако для большинства металлов характерны три типа ре
шеток: объемноцептрированная кубическая (Li, Na, К, V, Сг, Fe *, 
РЬ, W и др.), гранецентрированиая кубическая (Al, Са, Fe **, Ni, 
Си, Ag, Аи и др.), гексагональная (Be, Mg, Cd, Ti, Co, Zn и др.). 
На рис. 139 показаны элементарные ячейки (см. § 50) решеток 
этих типоз.

Размеры, форму и взаимное расположение кристаллов в метал
лах изучают м е т а л л о г р а ф и ч е с к и м и  методами. Наиболее 
полную оценку структуры металла в этом отношении дает микро
скопический анализ его шлифа. Из испытуемого металла вырезают 
образец и его плоскость шлифуют, полируют и протравливают спе
циальным растзором (т р а в и т е л е м ) . В результате травления 
выявляется структура образца, которую рассматривают или фото
графируют с помощью м е т а л л о г р а ф и ч е с к о г о  м и к р о 
с к о п а .

Кристаллы металлов обычно имеют небольшие размеры. П о
этому любое металлическое изделие состоит из большого числа

* П ри тем пературах до 911 и от 1392 °С до плавления,
** П ри тем пературах от 911 до 1392 °С,
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кристаллов. Такая структура называется п о л н к р и с т а л л и ч е - 
с к о й .  При кристаллизации металла из расплавленного состояния 
растущие кристаллы мешают друг другу принять правильную 
форму. Поэтому кристаллы поликристаллпческого тела имеют не
правильную форму и в отличие от правильно ограненных кри
сталлов называются к р и с т а л л и т а м и  или з е р н а м  и. Зерна 
различаются между собой пространственной ориентацией их кри
сталлических решеток (рис. 140).

При травлении шлифа границы зерен разъедаются сильнее; они 
становятся углубленными. Свет, падая па них, рассеивается, и в 
поле зрения микроскопа границы зерен представляются темными, 
а сами зерна — светлыми (рис. 141).

Специальными способами получаю т куски металлов, представляю щ ие собой 
один кристалл — м о н о к р и с т а л л ы .  М онокристаллы  металлов, а т ак ж е  не
м еталлов изготовляю т для  научных исследований и для  специальных отраслей 
техники (полупроводники, лазеры  и д р .).

Внутренняя структура зерна металла не является строго пра
вильной. Металлам, как и всем реальным кристаллам (см. § 51), 
присущи дефекты структуры. При этом многие свойства металлов 
сильно зависят от характера и от числа имеющихся в металле де
фектов. Так, в процессах диффузии важную роль играют вакансии. 
Эти процессы протекают, например, при насыщении в горячем 
состоянии поверхностного слоя металлического изделия другими 
элементами для защиты от коррозии или для придания поверхно
сти изделия твердости. Проникновение атомов постороннего эле
мента в глубь металла происходит в основном по местам вакансий. 
С повышением температуры число вакансий возрастает, что слу
жит одной из причин ускорения процесса диффузии.

Некоторые механические свойства металлов зависят от количе
ства дислокаций и от их способности к перемещению по металлу. 
Так, высокая пластичность металлов объясняется перемещением 
дислокаций.

С хем а пластического сдвига в кристалле м еталла изображ ена на рис. 142. 
В неш няя сила Р  первоначально вы зы вает небольш ое смещение атом ов верти
кальны х рядов / ,  2, 3 (рис. 142, а ) .  С увеличением силы Р  это смещ ение во з
растает н ряд  атомов 1 (выш е плоскости скольж ения А А )  проскакивает ней
тральн ое  полож ение м еж ду Г  и 2'. При этом ряд  2 превращ ается в лишнюю пло

скость и образует дислокацию  (рис. 142, б), 
знаком ую  нам по рис. 62 (стр. 156). В ре
зультате  образования дислокации реш етка 
искаж ается  по обе стороны плоскости 
скольж ения. П оэтому далее уж е при не
больш ой силе Р  вертикальны е ряды  ато 
мов над плоскостью скольж ения будут 
см ещ аться — дислокация подобно эстаф ете 
будет последовательно передаваться  рядам  
3 , 4  и далее.

Рис. 141. Микроструктура металла (стократное 
увеличение).
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Рнс. 142. Дислокационная схема пластического сдвига.

В какой-то момент будет иметь место полож ение, представленное на 
рис. 142, в. В итоге ж е дислокация вы йдет на поверхность и исчезнет, как  по
казан о  на рис. 142, г.

Таким образом , пластический сдвиг в реальном  металле происходит не пу
тем одновременного сдвига всей атомной плоскости, что потребовало бы за^ 
траты  гораздо большей энергии, а путем перемещ ения дислокаций вдоль пло
скости скольж ения.

М еталлические кристаллы, лиш енны е дислокаций, обладаю т весьма высо
кой прочностью. Такими кристаллами являю тся вы ращ иваем ы е в особых усло
виях нитевидные кристаллы или «усы». Их прочность во много раз превы ш ает 
прочность обычных образцов соответствую щ его м еталла и близка к теоретиче
ской величине, вычисленной для кристаллической решетки металла, не имеющей 
деф ектов структуры.

С другой стороны, появление в м еталле очень большого числа различно 
ориентированны х дислокаций такж е  приводит к повышению прочности, так  как  
при этом  кристаллическая структура м еталла  сильно искаж ается н перем ещ е
ние дислокаций затрудняется. В этом состоит объяснение явления н а к л е п а  — 
упрочнения м еталла под действием пластической деформации. При нагревании 
сильно деформ ированного м еталла искаж ения его структуры, вы званны е сдви
гами, постепенно снимаю тся — металл возвращ ается  в структурно более устой
чивое состояние; его пластичность возрастает, а  твердость и прочность сни
ж аю тся.

192. Добывание металлов из руд. Огромное большинство ме
таллов находится в природе в виде соединений с другими элемен
тами. Только немногие металлы встречаются в свободном состоя
нии, и тогда они называются с а м о р о д н ы м и .  Золото и платина 
встречаются почти исключительно в самородном виде, а серебро 
и медь — отчасти; иногда попадаются такж е самородные ртуть и 
некоторые другие металлы.

Добывание золота и платины производится или посредством 
механического отделения их от той породы, в которой они заклю 
чены, например промывкой водой, или путем извлечения их из 
породы различными реагентами с последующим выделением из 
раствора. Все же остальные металлы добываются химической пе
реработкой их природных соединений.
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Минералы и горные породы, содержащие соединения металлов 
и пригодные для получения этих металлов заводским путем, носят 
названне руд.  Главнейшие руды содержат оксиды, сульфиды и 
карбонаты металлов. Получение металлов из руд составляет з а 
дачу м е т а л л у р г и и  — одной из наиболее древних отраслей 
химической промышленности. Металлургические процессы, проте
кающие при высоких температурах, называются п и р о м е т а л 
л у  р г и ч е с к и м и. Пирометаллургпческнм путем получают, на
пример, чугун и сталь.

Важнейший способ получения металлов из руд основан на вос
становлении их оксидов углем или СО. Если, например, смешать 
красную медную руду Си20  с углем и накалить, то уголь, восста
навливая медь, превращается в оксид углерода ( I I ) , а медь выде
ляется в расплавленном состоянии:

С 11 2О С - -  2Си -{-* С О |

Выплавка чугуна производится восстановлением железных руд 
оксидом углерода.

При переработке сульфидных руд сперва переводят сульфиды 
в оксиды путем обжига в специальных печах, а затем уже восста
навливают полученные оксиды углем. Например:

2 Z n S  +  3 0 2 =  2Z nO  - f  2 S 0 2f  

Z nO  +  С =  Z n  +  C O f

Кроме пирометаллургических методов, при добывании метал
лов применяются г и д р о м е т а л л у р г и ч е с к и е  методы. Они 
представляют собою извлечение металлов из руд в виде их соеди
нений водными растворами различных реагентов с последующим 
выделением металла из раствора. Гидрометаллургическим путем 
получают, например, золото (см. § 202).

Обычно руды представляют собой совокупность минералов. М и
нералы, содержащие извлекаемый металл, называются р у д н ы м и  
м и н е р а л а м и ,  все остальные — п у с т о й  п о р о д о й .  Послед
няя чаще всего состоит из песка, глины, известняка, которые 
трудно плавятся. Чтобы облегчить выплавку металла, к руде при
мешивают специальные вещества — ф л ю с ы .  Флюсы образуют 
с веществами пустой породы легкоплавкие соединения — ш л а к и ,  
которые обычно собираются на поверхности расплавленного ме
талла  и удаляются. Если пустая порода состоит из известняка, 
то в качестве флюса применяется песок. Д ля  руд, содержащих 
большие количества песка, флюсом служит известняк. В обоих 
случаях в качестве ш лака образуется силикат кальция, поскольку 
песок состоит в основном из диоксида кремния.

Во многих рудах количество пустой породы столь велико, что 
непосредственная выплавка металла из таких руд экономически 
невыгодна. Такие руды предварительно о б о г а щ а ю т  — отде
ляют от них часть пустой породы. В остающемся к о н ц е н т р а т е
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содержание рудного минерала повышается. Существуют различ
ные способы обогащения руд. Чаще других применяются ф лота
ционный, гравитационный и магнитный способы.

Ф л о т а ц и о н н ы й  метод основан на различной смачиваемо
сти поверхности минералов водою. Тонкоизмельченную руду обра
батывают водой, к которой добавлено небольшое количество фло
тационного реагента, усиливающего различие в смачиваемости 
частиц рудного минерала и пустой породы. Через образующуюся 
смесь энергично продувают воздух; при этом его пузырьки при
липают к зернам тех минералов, которые хуже смачиваются. Эти 
минералы выносятся вместе с пузырьками воздуха на поверхность 
и таким образом отделяются от пустой породы.

Г р а в и т а ц и о н н о е  обогащение основано на различии плот
ности и вследствие этого скорости падения зерен минералов в 
жидкости.

М а г н и т н ы й  способ основан на разделении минералов по 
их магнитным свойствам.

Не все металлы можно получить восстановлением их оксидов 
углем или СО. Подсчитаем, например, стандартную энергию Гибб
са реакции восстановления хрома:

Сг20 3 +  ЗСО =  2Сг +  З С 0 2

о
Воспользовавшись табл. 7 (стр. 194), находим AG06p сг2о3 — 

=  — 1059 кДж/моль, AG06p со* = —394,4 кДж/моль, AG06P со =  
=  — 137,1 кДж/моль, откуда AG° =  3 (—394,4) — [— 1059 +  
+  3 ( — 137,1)] =  +267,1 кДж. Полученная величина положительна. 
Это показывает, что при 25 °С и стандартных концентрациях р еа
гирующих веществ реакция не протекает в интересующем нас 
направлении. Положительное и большое по абсолютной величине 
значение AG° указывает на то, что реакция не протекает в направ
лении восстановления металла не только при стандартных усло
виях, но и при температурах и концентрациях, заметно отличаю
щихся от стандартных.

Д л я  металлов, не восстанавливаемых ни углем, ни оксидом 
углерода ( I I ) , применяются более сильные восстановители: водо
род, магний, алюминий, кремний. Восстановление металла из его 
оксида с помощью другого металла называется м е т а л л о т е р 
м и е й .  Если, в частности, в качестве восстановителя применяется 
алюминий, то процесс носит название а л ю м и н о т е р м и и .  Такие 
металлы, как  хром, марганец, получают главным образом алюми
нотермией, а также восстановлением кремнием. Если мы подсчи
таем AG° реакции

Сг20 3 +  2А1 =  2Сг +  А120 3

то получим отрицательную величину (— 523 кД ж ).  Это говорит 
о том, что восстановление хрома алюминием может протекать 
самопроизвольно.
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Наконец, металлы, оксиды которых наиболее прочны (алюми
ний, магний и другие), получают электролизом (см. § 103).

193. Получение металлов высокой чистоты. На протяжении по
следних десятилетий в связи с развитей новых отраслей техники 
потребовались металлы, обладающие очень высокой чистотой. Н а 
пример, для надежной работы ядерного реактора необходимо, 
чтобы в расщепляющихся материалах такие «опасные» примеси, 
как  бор, кадмий и другие, содержались в количествах, не превы
шающих миллионных долей процента. Чистый цирконий — один из 
лучших конструкционных материалов для атомных реакторов — 
становится совершенно непригодным для этой цели, если в нем 
содержится даже незначительная примесь гафния. В используе
мом в качестве полупроводника германии допускается содержание 
не более одного атома фосфора, мышьяка или сурьмы иа десять 
миллионов атомов металла. В жаропрочных сплавах, широко при
меняемых, например, в ракетостроении, совершенно недопустима 
даж е ничтожная примесь свинца или серы.

В связи с потребностями промышленности разработаны новые 
методы очистки веществ. Рассмотрим наиболее важные из них.

П е р е г о н к а  в в а к у у м е .  Этот метод основан на различии 
летучестей очищаемого металла и имеющихся в нем примесей. 
Исходный металл загружается в специальный сосуд, соединенный 
с вакуум-насосом, после чего нижняя часть сосуда нагревается. 
В ходе перегонки на холодных частях сосуда осаждаются либо 
примеси* (если они более летучи, чем основной металл), либо 
очищенный металл (если примеси меиее летучи). Процесс ведется 
при непрерывной откачке воздуха, так как присутствие даж е не
больших количеств кислорода приводило бы к окислению поверх
ности расплавленного металла и тем самым к торможению процес
са испарения.

З о н н а я  п л а в к а  заключается в медленном протягивании 
бруска очищаемого металла через кольцевую печь. Тот участок 
(зона) бруска, который находится в данный момент в печи, пла
вится. По мере продвижения бруска жидкая зона перемещается 
от начала бруска к его концу.

Зонной плавке подвергают металл, прошедший предваритель
ную очистку. Содержание примесей в нем уже невелико, так что 
основной металл и примеси образуют гомогенный твердый рас
твор. При движении бруска через кольцевую печь происходит пла
вление металла у передней границы зоны и кристаллизация его 
у задней границы. При этом состав образующихся кристаллов, 
находящихся в равновесии с расплавом, отличается от состава 
расплава (см. стр. 530). Примеси одних металлов концентрируются 
в расплавленной зоне и перемещаются вместе с ней к концу бру

* Точнее говоря, в этом случае о са ж да е тс я  основной металл, сильно обога-. 
щеипый примесями.
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ска; примеси других металлов концентрируются в образующихся 
кристаллах, остаются за движущейся зоной и при неоднократном 
повторении процесса перемещаются к началу бруска. В результате 
средняя часть бруска получается наиболее чистой; ее вырезают и 
используют.

Зонную плавку применяют для очистки не только металлов, но 
и других веществ.

Т е р м и ч е с к о е  р а з л о ж е н и е  л е т у ч и х  с о е д и н е н и й  
м е т а л л а .  Карбонильный процесс. Этот метод применяется для 
получения высокочистых никеля и железа. Подлежащий очистке 
никель нагревают в атмосфере оксида углерода ( I I ) , находящегося 
под давлением около 2 0 МПа. При этом никель взаимодействует с 
СО, образуя летучий тетракарбонил никеля N i (С О )4 (теми. кип. 
42 °С); содержащиеся в исходном металле примеси в такого рода 
реакцию не вступают. Образовавшийся N i(C O )4 отгоняют, а затем 
нагревают до более высокой температуры. В результате карбонил 
разрушается с выделением высокочистого металла.

При очистке железа аналогичным образом осуществляется п р о 
цесс синтеза и последующего разложения пентакарбонила железа 
F e (C O )5 (темп. кип. 105 °С).

Иодидный способ дает возможность получать титан, цирконий 
и некоторые другие металлы значительной чистоты. Рассмотрим 
этот процесс на примере титана. Исходный металл в виде порошка 
нагревается до 100—200 °С с небольшим количеством иода в гер
метическом аппарате. В аппарате натянуты титановые нити, на
греваемые электрическим током до 1300— 1500 °С. Титан (но не 
примеси) образует с иодом летучий нодид TiU, который р а з л а 
гается на раскаленных нитях. Выделяющийся чистый титан осаж 
дается на них, а иод образует с исходным металлом новые пор
ции иодида; процесс идет непрерывно до переноса всего металла 
иа титановые нити.

Процесс можно представить схемой:

Т Ц загрязнеины й) +
1 00 -20 0  °С  1300-1500 ° с

Ч -212(газ) ------------------ > T i l4 (газ) ------------------- И (чисты й) +  212(газ)

- t ___________________________________________________________________ !

194. Сплавы. Д л я  изготовления оборудования в различных от
раслях современной промышленности используются самые разно
образные материалы, как природные, так  и созданные руками 
человека. Однако основа современной техники — машины и меха
низмы — изготовляются в основном из м е т а л л и ч е с к и х  м а 
т е р и а л о в  — металлов, сплавов металлов друг с другом и с не
которыми неметаллами, прежде всего с углеродом. Это связано 
с тем, что из всех видов материалов металлические материалы 
обладают наиболее ценными механическими свойствами. Кроме
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Рис. НЗ. Мнк?остру it\ , 1  с аза двух металлов, образующих механическую скесь.
Рис. 144. Микроструктура сплава дзух металлов, образующих твердый раствор.

того, металлические материалы очень многочисленны и разнооб
разны по своим свойствам.

В жидком состоянии большинство металлов растворяются друг 
в друге и образуют однородный жидкий сплав. При кристалли
зации из расплавленного состояния различные металлы ведут себя 
по-разному. Основными случаями являются при этом следующие 
три.

1. В твердом состоянии сплавляемые металлы не растворяются 
и химически не взаимодействуют друг с другом. При этих условиях 
сплав представляет собою механическую смесь и состоит из кри
сталлитов одного и другого компонентов *, отчетливо выявляемых 
па микрошлкфе (рис. 143).

2. Сплавляемые металлы взаимодействуют друг с другом, обра
зуя химическое соединение.

3. При кристаллизации из расплава растворимость металлов 
друг в друге сохраняется. Образуются однородные кристаллы, 
В этом случае твердая ф аза носит название т в е р д о г о  р а с 
т в о р а  (рис. 144). При этом для одних металлов их взаимная 
растворимость в твердом состоянии неограннченна, другие же рас
творимы друг в друге лишь до определенных концентраций,

195. Диаграммы состояния металлических систем. При изуче
нии свойств сплавов очень большое значение имеют д и а г р а м м  ы 
с о с т о я н и я ,  характеризующие состояние сплавов различного 
состава при разных температурах. Такие диаграммы показывают 
термодинамически устойчивые состояния, т. е. состояния, отвечаю
щие минимуму энергии Гиббса системы. Их называют такж е ф а 
з о в ы м и  д и а г р а м м а м и ,  так как они показывают, какие 
фазы могут сосуществовать при данных условиях.

Диаграммы состояния получают экспериментально. Обычно для 
этого строят к р и в ы е  о х л а ж д е н и я  и по остановкам и переги

* П о-видим ом у, нет м еталлов, абсолю тно нерастворимы х др уг  в др уге  
В твердом  состоянии. Н о в тех случаях, когда взаим ная растворим ость м етал
лов не превышает соты х долей  процента, принято считать, что они нераство
римы друг в друге,
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бам на них, вызванным тепловыми эффектами превращений, опре
деляют температуры этих превращений. Д ля  получения кривых 
охлаждения приготовляют из двух металлов изучаемой системы 
ряд смесей различного состава. Каждую из приготовленных смесей 
расплавляют. Получающиеся жидкие сплавы ( р а с п л а в ы )  мед
ленно охлаждают, отмечая через определенные промежутки вре^ 
мени температуру остывающего сплава. По данным наблюдений 
строят кривые охлаждения, откладывая на оси абсцисс время, а 
на оси ординат — температуру (рис. 145).

На рис. 145 слева показано, какой вид имеет кривая охлаж-* 
дения чистого расплавленного металла. Сначала понижение тем- 
пературы плавно идет по кривой ak.  В точке k  происходит передо;,! 
кривой, начинается образование твердой фазы (кристаллизация), 
сопровождающееся выделением теплоты, вследствие чего темпера
тура некоторое время остается постоянной (кривая идет п ар ал 
лельно оси абсцисс). Когда вся масса расплавленного металла 
затзердеет, опять начинается плавное понижение температуры по 
кривой св.

Иногда остановки в падении температуры наблюдаются и на 
кривой охлаждения твердого металла, указывая на связанные 
с выделением теплоты процессы, происходящие уже в твердом 
веществе, например переход из одной кристаллической формы 
в другую.

Несколько иной вид имеет кривая охлаждения сплава двух 
металлов. Такая кривая изображена на рис. 145 справа. Точка k, 
как и на перзой кривой, отвечает началу затвердевания— началу 
выделения из сплава кристаллов одного из входящих в него мс- 
таллоз. При этом состав остающегося жидким сплаза изменяется, 
и температура его затзердевапия непрерывно понижается во время 
кристаллизации. Однако выделяющаяся при кристаллизации теп
лота все же замедляет ход охлаждения, вследствие чего в точке к 
происходит перелом кривой. Выпадение кристаллов и плавное по
нижение температуры присходят до тех пор, пока не достигается 
температура, при которой сплаз закристаллизовывается без изме
нения состава. Здесь падение температуры приостанавливается

Гис. 145. К ри в ы е  о х л а ж д е н и я .

Рис. 146. Координаты для построения диаграммы состояния системы* состоящей из дву^  
металлов.
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Ра 13 w w 60 80 ю
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Когда кристаллизация 
температура падает по

кладывают температуру,

(точка ki ).  
закончится, 
кривой св.

Имея достаточный набор спла
вов, различающихся содержанием 
компонентов и определив в к а ж 
дом сплаве температуры превра
щений, можно построить диаграм
му состояния. На диаграммах со
стояния по вертикальной оси от- 

по горизонтальной — состав сплава 
(содержание одного из компонентов). Д ля сплавов, состоящих 
из двух компонентов, обозначаемых буквами X  и У, со
став характеризуется на отрезке прямой, принятом за 100 %. 
Крайние точки соответствуют индивидуальным компонентам. Л ю 
бая  же точка отрезка, кроме крайних, характеризует состав двой
ного сплава. На рис. 146 числа указывают содержание компонента 
У. Например, точка К  отвечает сплаву, состоящему из 20 % У и 
80 % X.

Рассмотрим четыре простых случая — четыре типа диаграмм, 
соответствующие упомянутым выше типам сплавов: механической 
смеси, твердому раствору с неограниченной и с ограниченной рас
творимостью и химическому соединению.

Д и а г р а м м а  с о с т о я н и я  д л я  с п л а в о в ,  о б р а з у ю 
щ и х  м е х а н и ч е с к и е  с м е с и  и н д и в и д у а л ь н ы х  к о м 
п о н е н т о в .  В качестве примера диаграммы этого типа на рис. 147 
приведена диаграмма состояния системы P b —Sb. Точки А н В на. 
диаграмме— это температуры плавления компонентов системы: 
свинца (327°С) и сурьмы (6 3 1 °С). В сплавах рассматриваемого 
типа добавка одного компонента к другому, согласно закону 
Рауля, понижает температуру начала его кристаллизации (затвер
девания). Кривая АЕ  показывает температуру кристаллизации 
свинца из расплавов, богатых свинцом, а кривая B E  — темпера
туру кристаллизации сурьмы из расплавов, богатых сурьмой. 
Видно, что по мере увеличения содержания второго компонента 
температуры кристаллизации как свинца, так и сурьмы пони
жаются. Точка Е принадлежит обеим кривым: из расплава, состав 
которого отвечает этой точке, кристаллизуются одновременно вба 
металла. Эта совместная кристаллизация происходит при самой 
низкой температуре. Отвечающий точке Е  состав называется 
э в т е к т и ч е с к и м  составом, а соответствующий сплав — э в 
т е к т и ч е с к и м  сплавом или просто э в т е к т и к о й  (от грече
ского «эвтектикос» — хорошо плавящийся). Д ля  системы Pb—Sb 
эвтектика состоит из 13 % Sb и 87 % РЬ; она плавится и кристаЛ'  
лизуется при 246 °С.
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Рассмотрим подробнее процесс кристаллизации расплава. 
Пусть это будет расплав, содержащий 40 % Sb и 60 % РЬ (точка к 
на рис. 147). При охлаждении этого расплава до 395 °С (точка I) 
из него начнут выпадать кристаллы. Это будут кристаллы избы
точного по сравнению с эвтектикой компонента, в данном случае — 
сурьмы. Теперь сплав стал двухфазным. На диаграмме состояния 
ему отвечают две точки: точка I (расплав) и точка т  (кристаллы 
сурьмы). Кристаллизация некоторого количества сурьмы изменит 
состав расплава; он станет беднее сурьмой и, следовательно, бо
гаче свинцом. Точка на диаграмме, отвечающая расплаву, сме
стится немного влево. Поскольку охлаждение продолжается, эта 
точка вновь дойдет до кривой — из расплава снова выпадет к а 
кое-то количество кристаллов сурьмы. Таким образом, по мере 
охлаждения и кристаллизации точка, отвечающая расплаву, дви
гается вниз и влево по кривой кристаллизации сурьмы, а точка, 
отвечающая кристаллам сурьмы, — вниз по правой вертикальной 
оси. Когда расплав достигнет эвтектического состава, из него ста
нут выпадать очень мелкие кристаллы обоих компонентов (эвтек
тика) ,  пока не закристаллизуется все взятое количество вещества. 
Получившийся сплав будет представлять собою смесь эвтектики 
с кристаллами сурьмы.

Если исходить из расплава, содержащего небольшое количество 
сурьмы (меньше эвтектического), то весь процесс будет происхо* 
дить аналогично рассмотренному, с той разницей, что вначале 
будут выпадать кристаллы не сурьмы, а свинца. Полученный 
сплав будет иметь структуру, представляющую собой смесь эвтек
тики с кристаллами свинца. Наконец, если исходить из расплава 
эвтектического состава, то весь сплав закристаллизуется при 
246 °С и будет представлять собой эвтектику. На рис. 148 показана 
структура сплавов системы РЬ— Sb.

Если верхние кривые диаграммы на рис. 147 (АЕ  и BE)  пока
зывают температуру начала кристаллизации, то нижняя — гори
зонталь, проходящая через точку Е, — показывает температуру 
окончания кристаллизации сплава. К ак  видно, для систем,
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имеющих диаграммы рассматриваемого типа, температура окон
чания кристаллизации не зависит от состава сплава.

При плавлении твердых сплавов горизонталь, проходящая че
рез точку Е,  показывает температуру начала плавления. В рас
сматриваемом случае эта температура не зависит от состава 
сплава, потому что плавление начинается с эвтектики, входящей 
в состав всех сплавов системы (кроме индивидуальных компонен
тов). При этом температура сплава будет оставаться постоянной, 
пока вся имеющаяся в нем эвтектика не расплавится. Дальнейшее 
нагревание приведет к повышению температуры — начнут плавить
ся кристаллы чистого компонента, которые находились в исходном 
сплаве в смеси с эвтектикой. Состав расплава будет обогащаться 
этим компонентом, и точка, отвечающая расплаву, будет двигаться 
по соответствующей ветви верхней кривой. Когда плавление закон
чится, т. е. когда твердая фаза исчезнет, тогда состав расплава 
станет таким же, каким был состав исходного сплава. Таким обра
зом, если исходить из твердого сплава, то горизонталь, проходя
щ ая через точку Е, показывает температуру начала, а кривые А Е  
и B E —-окончания плавления.

Из сказанного ясно, что области I на диаграмме рис. 147 отве
чает расплав, областям II  и I I I  соответствует сосуществование 
расплава с кристаллами избыточного компонента, областям I V  и V 
отвечает смесь эвтектики с зернами свинца (область IV)  или сурь
мы (область V).

К ак  уже говорилось, по горизонтальной оси диаграмм состоя
ния откладывается состав взятого сплава. Однако для областей, 
отвечающих равновесию двух фаз, по этой оси можно такж е уста» 
навливать составы этих фаз. Пусть, например, сплав 5 % Sb и 
95 % РЬ нагрет до 270 °С. Такому сплаву отвечает точка а на диа
грамме состояния (рис. 149). Проведем через эту точку горизон
таль до пересечения с ближайшими линиями диаграммы. Мы 
получим точки b и с. Они показывают, что взятому сплаву при 
270 °С отвечает равновесие кристаллов свинца (точка Ь) с распла
вом, состав которого определяется абсциссой точки с (приблизи
тельно 10 % Sb и 90 % РЬ).

Д и а г р а м м а  с о с т о я н и я  д л я  с п л а в о в  с н е о г р а 
н и ч е н н о й  р а с т в о р и м о с т ь ю  в т в е р д о м  с о с т о я н и и ,  
На рис. 150 приведена диаграмма состояния системы A g—Au, 
представляющая собой простейший пример диаграмм этого типа. 
К ак и в предыдущих случаях, точки А  и В показызают температу
ры плавления компонентов. Вид кривых плавления (нижняя кри
вая) и затвердевания (верхняя кривая) обусловлен в этом случае 
тем, что кристаллы, выделяющиеся при охлаждении расплава, 
всегда содержат оба компонента (кроме, конечно, кристаллизации 
чистых серебра или золота).

Рассмотрим, как происходит кристаллизация расплавов в этом 
случае. Пусть исходный жидкий сплав соответствует точке d  на
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Рис. 149. Часть диаграммы состояния системы РЬ — Sb 

Рис. Ш . Диаграмма состояния системы Ag — A u.

диаграмме (рис. 150). Прн охлаждении его до температуры ti 
(точка е) начинается кристаллизация. Кристаллы представляют 
собой твердый раствор, более богатый тугоплавким компонен
т о м — золотом (точка р ). Поэтому в ходе кристаллизации жидкая 
ф аза обедняется тугоплавким компонентом, и точка диаграммы, 
отвечающая расплаву, смещается несколько влево. По мере охла
ждения эта точка движется вниз, вновь доходит до кривой и про
цесс кристаллизации продолжается. Таким образом, охлаждение 
расплава сопровождается выпадением кристаллоз твердого рас
твора, обогащенных тугоплавким компонентом — золотом, и обога
щением расплава легкоплавким компонентом — серебром. Соот
ветствующие точки на диаграмме при этом перемещаются: состав 
жидкой фазы изменяется по верхней линии, а состав' твердого 
раствора — по нижней. При медленном проведении процесса кри
сталлизация заканчивается по достижении такой температуры t2, 
при которой образующиеся кристаллы имеют состав исходного 
сплава (точка г).

Таким образом, области /  на диаграмме состояния рассматри
ваемой системы (рис. 150) отвечает расплав, области I I — сосу
ществование расплава и кристаллов твердого раствора, области 
I I I  — твердый раствор. При равновесии точки обеих кривых на 
диаграмме связаны между собой: каждой температуре отвечает 
расплав определенного состава и кристаллы тоже определенного 
состава, но другого, чем состав расплава (например, точке е отве
чает точка р).

В ходе процесса кристаллизации температура системы пони
жается и равновесие между расплавом и кристаллами, образовав
шимися ранее, т. е. при более высокой температуре, нарушается. 
Поэтому кристаллизация сопровождается диффузией, в результате 
чего при медленном проведении процесса зерна всего сплава по
лучаются однородными и имеют одинаковый состав. При быстром 
охлаждении процессы диффузии не успевают происходить и сплав 
получается неоднородным.
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Р и с . 151. Д и а !р а м м а  состоян и я  си стем ы  РЬ  — S n.

К ак  и в предыдущем случае, по горизонтальной оси диаграммы 
можно устанавливать составы равновесных фаз, в данном слу
ч а е — расплава и находящегося в равновески с ним твердого рас* 
твора. Например, система, которой отвечает точка s, состоит из 
расплава, состав которого отвечает точке е, и кристаллов состава, 
соответствующего точке р.

Д и а г р а м м а  с о с т о я н и я  д л я  с п л а в о в  с о г р а н и 
ч е н н о й '  в з а и м н о й  р а с т в о р и м о с т ь ю  в т в е р д о м  с о 
с т о я н и и .  В сплавах этого типа, образуемых компонентами X  и У, 
могут существовать ж идкая ф аза  и два твердых раствора: раствор 
компонента X  в У и раствор компонента У в X. В простейшем 
случае эти два твердых раствора образуют эвтектику; к такому 
типу принадлежит система РЬ— Sn, диаграмма состояния которой 
приведена на рис. 151. Отметим прежде всего, что области /  здесь 
отвечает расплав, области / / — твердый раствор олова в свинце, 
области I I I  — твердый раствор свинца в олове.

Д л я  того чтобы понять, существованию каких фаз отвечают 
другие области на диаграмме и кривые па ней, рассмотрим, как 
протекает в системе данного типа кристаллизация расплавов.

Сначала будем исходить из жидкого сплава, богатого свинцом 
(точка d  на рис. 151). При охлаждении этого расплава до темпе
ратуры ti (точка е) начнется выделение кристаллов твердого рас
твора олова в свинце. Состав этих кристаллов отвечает точке р; 
они богаче свинцом, чем исходный расплав, так что при кристал
лизации расплав обедняется свинцом. Как и в предыдущих слу
чаях, точки на диаграмме, отвечающие расплаву и образующимся 
кристаллам, перемещаются: состав жидкой фазы изменяется по 
линии АЕ,  а состав кристаллов — по линии AD.  По достижении
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температуры t2 (точка г) образующиеся кристаллы имеют состав 
исходного сплава. Если процесс проводится достаточно медленно, 
то при температуре t2 кристаллизация заканчивается, подобно 
тому, как это происходит в системах с неограниченной взаимной 
растворимостью (см. выше).

К ривая ADF  показывает растворимость олова в твердом свинце 
при различных температурах. Видно, что растворимость макси
мальна при 183,3 °С. Поэтому при охлаждении кристаллов до тем
пературы ti (точка s) твердый раствор делается насыщенным. 
В нем начнет протекать превращение в твердом состоянии: кри
сталлы твердого раствора на основе свинца, состав которых отве
чает точке s, будет превращаться в кристаллы твердого раствора 
на основе олова, состав которых соответствует точке q. При посто
янной температуре кристаллы этих двух твердых растворов будут 
находиться в равновесии. Однако при дальнейшем охлаждении 
равновесие нарушится и превращение одних кристаллов в другие 
будет продолжаться. При этом кристаллы твердого раствора на 
основе свинца будут обедняться оловом — их состав будет изме
няться по кривой DF\ одновременно по кривой CG будет изменять
ся состав кристаллов твердого раствора на основе олова.

Теперь рассмотрим охлаждение жидкого сплава, ие столь бога
того свинцом (точка /).  По охлаждении до температуры 4̂ (точ
ка g)  из расплава начнут выделяться кристаллы твердого раствора 
на основе свинца; их состав отвечает точке h. По мере выделения 
этих кристаллов, расплав обогащается оловом: его состав изме
няется по линии АЕ,  а состав выделяющихся кристаллов — по ли
нии AD.  Когда точка, отвечающая расплаву, достигает точки Е , — 
из расплава выделяются кристаллы обоих твердых растворов; при 
этом состав кристаллов твердого раствора на основе свинца отве
чает точке D, а состав кристаллов твердого раствора на основе 
олова — точке С. Ясно, что точка Е  представляет собой эвтектиче
скую точку, а выделяющаяся смесь кристаллов — эвтектическую 
смесь.

В области температур ниже 183,3 °С растворимость свинца в 
олове и олова в свинце с понижением температуры уменьшается. 
Поэтому при дальнейшем охлаждении сплава образовавшиеся 
кристаллы изменяют свой состав. Состав кристаллов твердого рас- 
твора олова в свинце изменяется по кривой DF, а кристаллов 
твердого раствора свинца в олове — по кривой CG.

Аналогично протекает кристаллизация расплавов, богатых оло
вом. В этом случае кристаллизация начинается с выделения кри
сталлов твердого раствора на основе олова.

На основании сказанного можно заключить, что областям I V  
и V на диаграмме отвечает сосуществование жидкого расплава и 
кристаллов твердого раствора на основе свинца (область IV)  или 
на основе олова (область V),  а областям VI и VII  — смеси кри
сталлов эвтектики с кристаллами твердого раствора на основе
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Р ис. 152. Д и а г р а м м а  состои н и я  с и с те 
м ы  M g — P b.

свинца (область VI)  или 
твердого раствора на основе 
олова (область VII ) .

Д и а г р а м м а  с о с т о я 
н и я  д л я  с п л а в о в ,  о б 
р а з у ю щ и х  х и м и ч е 
с к и е  с о е д и н е н и я .  М е
таллы образуют друг с дру
гом многочисленные соеди
нения, называемые и н т е р - 
м е т а л л и ч е с к и м и .  Эн

тальпии образования подобных соединений обычно неве
лики; лишь в некоторых случаях (например, при взаимодей
ствии алюминия с расплавленной медью) их образование со
провождается значительным экзотермическим эффектом. Многие 
металлы образуют по несколько соединений друг с другом, напри
мер, AuZn, AU3Z115, AuZn3; N a 4Sn, NaSn, N aS n 2.

Н а рис. 152 приведена диаграмма состояния системы M g — Pb. 
Эта система служит простейшим примером систем, в которых об
разуются химические соединения: свинец образует с магнием 
только одно соединение M g2Pb, а в твердом состоянии эти металлы 
взаимно нерастворимы.

От рассмотренных ранее диаграмм эта диаграмма отличается 
наличием максимума на кривой начала кристаллизации. Этот 
максимум (точка С) отвечает температуре плавления соедине
ния M g2Pb. Абсцисса точки максимума указывает состав соедине
ния. На диаграмме имеются две эвтектики E t и Е 2. Эвтектика Е i 
представляет собой смесь кристаллов M g и M g2Pb, а эвтектика 
Е 2— кристаллов РЬ и M g2Pb.

Таким образом, диаграмма системы с химическим соединением 
как  бы составлена из двух диаграмм первого типа. Если компо
ненты системы образуют между собой два или более химических 
соединения, то диаграмма как бы составлена из трех, четырех и 
более отдельных диаграмм первого типа.

Кристаллизация сплавов в этом и в подобных случаях проис
ходит аналогично кристаллизации сплавов, образующих диаграм 
мы первого типа. Отличие состоит в том, что, кроме выделения 
кристаллов индивидуальных компонентов, происходит еще образо
вание кристаллов соединения. По линии АЕ^ из расплавов при 
охлаждении выделяется магний, по линии Е2В  — свинец и по ли
нии ЕуСЕг — M g2Pb. Так, если охлаждать  жидкий сплав, содер
жащий 40 % РЬ (60 % M g ) , то из него сначала будут выделяться 
кристаллы магния. Когда температура понизится до 460 °С, вся 
оставшаяся еще жидкой часть сплава начнет затвердевать при
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этой температуре, образуя эвтектическую смесь мельчайших кри- 
сталликов магния и химического соединения M g2Pb.

При охлаждении жидкого сплава, содержащего 75 % РЬ, сна
чала будут выделяться кристаллы M g2Pb. Это будет происходить 
до тех пор, пока температура не снизится до 460 °С — точки обра
зования эвтектики. Аналогичные процессы с выделением эвтек
тики Е г (при 250 °С) будут протекать прн содержании в сплаве 
более 80 % РЬ.

Нетрудно понять, что области I  иа рис. 152 отвечает жидкий 
сплав, областям I I — V — равновесия жидкого сплава и соответ
ствующих кристаллов (в области I I  — кристаллы Mg, в областях 
I I I  и I V  — кристаллы M g2Pb, в области V — кристаллы РЬ), 
а областям VI— IX  — твердые сплавы [Mg +  эвтектика Е\  {VI) ,  
M g2Pb -j- эвтектика {VII),  M g2Pb -f- эвтектика Ег (V II I ) ,  РЬ -Ь 
+  эзтектика Е г (/X)].

Мы рассмотрели наиболее простые, но в то же время важ ней
шие типы диаграмм состояния. Д ля  многих систем диаграммы 
состояния носят значительно более сложный характер. Так, ряд 
металлов и сплавов испытывают превращения в твердом состоя
нии, переходя из одной модификации в другую. На диаграмме 
состояния появляются при этом кривые, разграничивающие обла
сти устойчивости этих модификаций.

Существуют методы построения диаграмм состояния т р о й н ы х 
с и с т е м  — систем, состоящих нз трех компонентов.

Д ля  технически важных систем диаграммы состояния изучены 
и приводятся в специальной литературе. Они имеют широкое при
менение в различных областях науки и техники, служат научной 
основой при подборе сплавов, обладающих заданными свойствами, 
при изыскании методов термической обработки сплавов, при р а з 
работке и создании новых сплавов. Примером системы, имеющей 
очень большое практическое значение, может служить система 
Fe — С. Д иаграмма состояния этой системы рассмотрена в 
§ 238.

Кроме диаграм м  состояния, большое значение имеют диаграммы с о с т а в  — 
с в о й с т в о .  Н а этих диаграммах по оси абсцисс откладывают, как  и на д и а 
грам м ах  состояния, состав системы, а по оси ординат — величины, характери
зующие различные свойства системы, например, плотность, электрическую про
водимость, коррозионную стойкость и др.

В верхней части рис. 153 схематически изображены диаграммы состояния 
четырех основных типов сплавов, а в нижней его части — отвечающие им ти 
пичные диаграм м ы  — «со ст ав —-свойство». Видно, что при образовании механи
ческой смеси (рис. 153, о) свойства сплавов изменяются линейно и их значения 
находятся  в интервале м еж ду значениями этих свойств для индивидуальных 
компонентов. При образовании твердых растворов (рис. 153,6 и в) наблюдается 
нелинейная зависимость. При этом некоторые свойства могут значительно от
личаться от свойств металлов, составляющих сплав. Наконец, при образовании 
химического соединения на диаграм м ах  «состав — свойство» появляется м акси
мум или минимум, отвечающий соединению (рис. 153, г).
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Рис. 153. Т и пичн ы е д и а гр а м м ы  с о с т о я н и я  и в и д  соответствую щ и х  д и а гр а м м  « со с тав  — св о й 
ство »  (с х е м а ) .

Метод построения диаграмм «состав — свойство» был полож ен II. С. К у р 
гановы м  * в основу разработанного им метода исследования систем — ф и з и 
к о - х и м и ч е с к о г о  а н а л и з а .  В настоящее время физико-химический а н а 
лиз служ ит одним из основных способов изучения сплавов и вообще систем, 
состоящих из нескольких компонентов: солей, оксидов п других.

196. Коррозия металлов. Металлические материалы — металлы 
и сплавы на основе металлов, — приходя в соприкосновение с ок
ружающей их средой (газообразной или жидкой), подвергаются 
с той или иной скоростью разрушению. Причина этого разрушения 
лежит в химическом взаимодействии: металлы вступают в окис- 
лительйо-восстановительные реакции с веществами, находящимися 
в окружающей среде, и окисляются.

Самопроизвольное разрушение металлических материалов, про
исходящее под химическим воздействием окружающей среды, на
зывается к о р р о з и е й  (от латинского «corrodere» — р азъ ед ать ) .

О бщ ая масса металлических материалов, используемых в виде 
различных изделий в мировом хозяйстве, очень велика. Поэтому, 
несмотря на то, что обычно скорость коррозии мала, ежегодно 
из-за коррозии безвозвратно теряются огромные количества ме
талла. По ориентировочным подсчетам мировая потеря металла от 
коррозии выражается величиной 20 миллионов тонн в год. Но еще

* Н и к о л а й  С е м е н о в и ч  К у р  п а к о в  (1860— 1 9 4 1 )— русский ученый, 
академик, лауреат  Государственной премии, автор работ по теории растворов 
и сплавов, химии комплексных соединений, основоположник физико-химического 
анализа.  Н. С. Курнаков уделял  много внимания изучению природных соляных 
растворов; его работы в этой области способствовали эффективному использо
ванию отечественных соляных ресурсов и привели к открытию месторождений 
калийных солей вблизи Соликамска.
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больший вред связан не с потерей металла, а с порчей изделии, 
вызываемой коррозией. Затраты  иа ремонт или на замену деталей 
судов, автомобилей, аппаратуры химических производств, пробо
ров во много раз превышают стоимость металла, из которого они 
изготовлены. Наконец, существенными бывают косвенные потери, 
вызванные коррозией. К ним можно отнести, например, утечку 
нефти или газа из подвергшихся коррозии трубопроводов, порчу 
продуктов питания, потерю здоровья, а иногда и жизни людей 
в тех случаях, когда это вызвано коррозией. Таким образом, 
борьба с коррозией представляет собой важную народнохозяй
ственную проблему. Поэтому на защиту от коррозии тратятся 
большие средства.

К важнейшим случаям коррозии относятся коррозия в газах 
(газовая коррозия) и коррозия в растворах электролитов (элек
трохимическая коррозия). Коррозия в газах происходит при повы
шенных температурах, когда конденсация влаги на поверхности 
металла невозможна. Газовой коррозии подвергаются арматура 
печей, детали двигателей внутреннего сгорания, лопатки газовых 
турбин и т. п. Газовую коррозию претерпевает также металл, под
вергаемый термической обработке. В результате газовой коррозии 
на поверхности металла образуются соответствующие соединения: 
оксиды, сульфиды и др.

Д л я  изготовления аппаратуры, подвергающейся действию кор
розионноактивных газов, применяют ж а р о с т о й к и е  с п л а в ы .  
Д л я  придания жаростойкости стали и чугуну в их состав вводят 
хром, кремний, алюминий; применяются такж е сплавы на основе 
никеля или кобальта. Защита от газовой коррозии осуществляется, 
кроме того, насыщением в горячем состоянии поверхности изделия 
некоторыми металлами, обладающими защитным действием. К та
ким металлам принадлежат алюминий и хром. Защитное действие 
этих металлов обусловлено образованием на их поверхности весьма 
тонкой, но прочной оксидной пленки, препятствующей взаимодей
ствию металла с окружающей средой. В случае алюминия этот 
метод носит название а л и т и р о в а н и я ,  в случае хрома — т е р 
м о х р о м и р о в а н и я .

К электрохимической коррозии относятся все случаи коррозии 
в водных растворах. Электрохимической коррозии подвергаются, 
например, подводные части судов, паровые котлы, проложенные 
в земле трубопроводы. Коррозия металла, находящегося во в л аж 
ной атмосфере, также представляет собой электрохимическую 
коррозию. В результате электрохимической коррозии окисление 
металла может приводить как к образованию нерастворимых про
дуктов (например, ржавчины), так  и к переходу металла в раствор 
в виде ионов.

В воде обычно содержится растворенный кислород, способный 
к восстановлению;

О г “Ь 4 Н + 4е —  2 Н 20
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Кроме того, в воде присутствуют ионы водорода, такж е способ-, 
ные к восстановлению:

2Н + +  2е~ =  Н 2

Растворенный кислород и ионы водорода — важнейшие окисли
тели, вызывающие электрохимическую коррозию металлов.

Рассмотрим, какие металлы могут быть окислены растворен
ным в воде кислородом, и какие — нонами водорода. Потенциал, 
отвечающий электродному процессу

0 2  +  2Н + -Ь 4е~ =  2Н20

равен (см. табл. 18 на стр. 277):
Ф =  1,229 — 0,059рН

В нейтральных средах (pH =  7) он будет иметь значение:
Ф =  1,229 — 0,059 • 7 «  0,8 В

Следовательно, растворенный в б оде или в нейтральном вод
ном растворе кислород может окислить те металлы, потенциал 
которых меньше, чем 0,8 В; они расположены в ряду напряжений 
от его начала до серебра.

Потенциал, отвечающий электродному процессу
2Н + +  2е~ =  Н 2

в нейтральной среде, равен приблизительно —0,41 В (см. стр. 282). 
Следовательно, ионы водорода, находящиеся в воде и в нейтраль
ных водных средах, могут окислить только те металлы, потенциал 
которых меньше, чем — 0,41 В, — это металлы от начала ряда на
пряжений до кадмия. При этом кадмий и металлы, близкие к нему 
в ряду напряжений, имеют на своей поверхности защитную оксид- 
н\ ю пленку, препятствующую взаимодействию этих металлов с во
дой. Поэтому число металлов, которые могут быть окислены иона
ми водорода в нейтральных средах, еще меньше.

Таким образом, вода, содерж ащ ая растворенный кислород, зн а
чительно опаснее в коррозионном отношении, чем вода, не содер
ж ащ ая  его и способная окислять металлы только ионами водорода.

При использовании металлических материалов очень важным 
является вопрос о скорости их коррозии. Кроме природы металла 
п окислителя и содержания последнего, на скорость коррозии 
могут влиять различные примеси, содержащиеся как в самом 
металле, так и в коррозионной ср е д е—-в атмосфере или в рас
творе.

При коррозии металла, содержащего включения другого метал
ла, могут наблюдаться, в зависимости от размеров включений, два 
различных случая.

В к л ю ч е н и я  и н о р о д н о г о  м е т а л л а  о ч е н ь  м а л ы .  
.Такие включения практически ке изменяют величину потенциала
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основного металла в данном растворе. В этом случае ускорение 
коррозии может наблюдаться, если перенапряжение окислитель
ной полуреакдпн на металле включения меньше, чем на основном 
металле.

В качестве примера можно указать на коррозию цинка, содер
жащего небольшие примеси железа или меди, в соляной или в 
разбавленной серной кислотах. При содержании в цинке сотых 
долей процента какого-либо из этих металлов скорость взаимо
действия его с указанными кислотами в сотни раз выше, чем 
в случае цинка, подвергшегося специальной очистке. Это объяс
няется тем, что перенапряжение выделения водорода на меди и 
на железе ниже, чем на цинке, а лимитирующей стадией (см. § 61) 
реакции

Z n +  2Н + =  Z n 2+ +  Н 2

является именно процесс восстановления ионов водорода.
В к л ю ч е н и я  и н о р о д н о г о  м е т а л л а  н е  с т о л ь  м а л ы .  

Потенциал таких включений отличен от потенциала оснозного 
металла. В этом случае, помимо величины перенапряжения окис
лительной полуреакции на металле включения, на скорость кор
розии может повлиять поляризующее действие (см. § 104) ме
талла включения на основной металл. Если металл включения 
имеет больший потенциал, чем основной металл, то последний по
ляризуется анодно и скорость его коррозии возрастает. Например, 
алюминий, содержащий включения железа или меди, корродирует 
значительно быстрее, чем алюминий высокой чистоты.

Скорость коррозии металла повышается такж е при включений 
в него неметаллических примесей, потенциал которых выше потен
циала основного металла. Так, включения оксидов или шлаков 
в стали сильно снижают ее коррозионную стойкость.

Примеси, находящиеся в окружающей среде, могут адсорбиро
ваться на поверхности металла н такж е каталитически влиять на 
коррозию, ускоряя или замедляя ее. Например, большинство 
сплавов железа  корродирует в морской воде гораздо быстрее, чем 
в воде с такой ж е концентрацией кислорода, не содержащей хло
ридов. Это обусловлено тем, что хлорид-ионы, адсорбируясь на 
поверхности железа, препятствуют образованию на ней защитных
СЛ06В.

К ак уже говорилось (см. § 100), некоторые металлы в опре
деленных условиях переходят в пассивное состояние — на их по
верхности образуются слои или пленки, состоящие из адсорбиро
ванного кислорода, из оксида данного металла, или из его соли. 
Присутствие таких слоев и их структура сильно влияют на скорость 
коррозии металла; в ряде случаев эти слои обладают защитным 
действием, вследствие чего металл корродирует лишь ничтожно 
медленно. В условиях атмосферного воздуха пассивирующие плен-? 
ки образуются на хроме, никеле, алюминии, цинке.
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К важным случаям электрохимической коррозии относятся 
коррозия в природных водах, в растворах, атмосферная коррозия, 
коррозия в грунте, коррозия при неравномерной аэрации, контакт
ная коррозия.

А т м о с ф е р н а я  к о р р о з и я — коррозия во влажном воз
духе при обычных температурах. Поверхность металла, находяще
гося во влажном воздухе, бывает покрыта пленкой воды, содерж а
щей различные газы, и в первую очередь — кислород. Скорость 
атмосферной коррозии зависит от условий. В частности, на нее 
влияет влажность воздуха и содержание в нем газов, образующих 
с водою кислоты (СО2, SO2). Большое значение имеет также 
состояние поверхности металла: скорость атмосферной коррозии 
резко возрастает при наличии на поверхности шероховатостей, 
микрощелей, пор, зазоров и других мест, облегчающих конденса
цию влаги.

К о р р о з и я  в г р у н т е *  приводит к разрушению проложен
ных под землей трубопроводов, оболочек кабелей, деталей строи
тельных сооружений. Металл в этих условиях соприкасается с 
влагой грунта, содержащей растворенный воздух. В зависимости 
от состава грунтовых вод, а такж е от структуры и минералогиче
ского состава грунта, скорость этого вида коррозии может быть 
весьма различной.

К о р р о з и я  п р и  н е р а в н о м е р н о й  а э р а ц и и * *  — наблю
дается в тех случаях, когда деталь или конструкция находится 
в растворе, но доступ растворенного кислорода к различным ее 
частям неодинаков. При этом те части металла, доступ кислорода 
к которым минимален, корродируют значительно сильнее тех ча
стей, доступ кислорода к которым больше. Такое неравномерное 
распределение коррозии объясняется следующим образом. При 
восстановлении кислорода

0 2 +  4Н+ +  Ае~ =  2НгО

расходуются ионы водорода и раствор, следовательно, несколько 
подщелачивается. Металлы, и в частности железо, при подщелачи- 
вании раствора легче переходят в пассивное состояние. Поэтому 
аэрируемые участки металла переходят в пассивное состояние и 
скорость коррозии на них снижается. На неаэрируемых участках 
не происходит пассивирования — здесь протекает процесс окисле
ния металла, приводящий к переходу его ионов в раствор:

М =  Мг+ +  ге~

Таким образом, при неравномерной аэрации металла осуще
ствляется пространственное разделение окислительно-восстанови
тельной реакции: восстановление кислорода протекает на более

* Этот вид коррозии часто неточно называют почвенной коррозией,
** Аэрация — омывание воздухом, кислородом.
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аэрируемых участках, а окисление металла — на менее аэрируе
мых участках поверхности. Локализация процесса окисления при
водит к м е с т н о й  к о р р о з и и — интенсивному разрушению ме
талла на отдельных участках. Местная коррозия приводит к появ
лению на поверхности металла углублений («язв»), которые со 
временем могут превращаться в сквозные отверстия. Иногда р аз
витие язв трудно обнаружить, например, из-за остатков окалины 
на поверхности металла. Этот вид коррозии особенно опасен для 
обшивки судов, для промышленной химической аппаратуры и в 
ряде других случаев.

К о н т а к т н а я  к о р р о з и я  может протекать, когда два ме
талла с различными потенциалами соприкасаются друг с другом 
либо в водной среде, либо при наличии влаги, конденсирующейся 
из воздуха. Так же, как и в рассмотренном выше случае значи
тельных включении, металлы оказывают друг на друга поляризую
щее действие; металл с меньшим потенциалом поляризуется акод- 
ио, и скорость его коррозии вблизи места контакта резко воз
растает.

Контактная коррозия наблюдается, например, в теплофикаци
онных установках, когда медные нагревательные змеевики соеди
нены с железными кипятильниками или трубами. Интенсивная 
коррозия железа протекает около мест соединения. Однако соот
ношение между потенциалами контактирующих металлов зависит 
не только от природы металлов, но такж е от природы растворен
ных в воде веществ, от температуры и от других условий и не 
всегда соответствует взаимному положению металлов в ряду на
пряжений. Так, в случае контакта железо — цинк последний интен
сивно корродирует при комнатной температуре, но в горячей воде 
полярность металлов изменяется и растворяться начинает железо.

Д л я  предупреждения коррозии и защиты от нее применяются 
разнообразные методы. К важнейшим из них относятся следую
щие:

1) применение химически стойких сплавов;
2) защ ита поверхности металла покрытиями;
3) обработка коррозионной среды;
4) электрохимические методы.
Из химически стойких сплавов наиболее широкое применение 

имеют нержавеющие стали, в состав которых входит до 18 % хро
ма и до 10 % никеля.

Покрытия, применяемые для защиты металлов, подразделяются 
на металлические, неметаллические и образованные в результате 
химической или электрохимической обработки поверхности ме
талла . '

В качестве металлов для покрытия обычно применяют метал
лы, образующие на своей поверхности защитные пленки. Как уже 
говорилось, к таким металлам относятся хром, никель, цинк, кад
мий, алюминий, олово и некоторые другие. Значительно реже
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применяются металлы, имеющие высокий электродный потен
ц и а л — серебро, золото. Существуют различные способы нанесения 
металлических покрытий; наибольшие преимущества имеют методы 
гальванотехники (см. § 103).

К неметаллическим относятся покрытия лаками, красками, 
эмалями, феиолоформальдегидными и другими смолами. Д л я  дли
тельной защиты от атмосферной коррозии металлических соору
жений, деталей, машин, приборов чаще всего применяются лако
красочные покрытия.

Покрытия, создаваемые химической или электрохимической 
обработкой металла, представляют собой в основном защитные 
оксидные или солевые пленки. Примерами могут служить оксиди
рование алюминия (создание на его поверхности стойких оксид
ных пленок), фосфатирование стальных изделий (создание защ ит
ных пленок, состоящих из фосфатов).

Метод обработки внешней среды пригоден для случаез, когда 
защищаемое изделие эксплуатируется в ограниченном объеме 
жидкости. Метод состоит в удалении из раствора, в котором экс
плуатируется защ ищ аемая деталь, растворенного кислорода 
( д е а э р а ц и я )  или в добавлении к этому раствору веществ, 
замедляющих коррозию, — и н г и б и т о р о в .  В зависимости от 
природы металла и раствора применяются различные ингибиторы: 
нитрит натрия, хромат и дихромат калия, фосфаты натрия, неко
торые высокомолекулярные органические соединения и другие. 
Защитное действие этих веществ обусловлено тем, что их моле
кулы или ионы адсорбируются на поверхности металла и катали
тически снижают скорость коррозии, а некоторые из них (напри
мер, хроматы и дихроматы) переводят металл в пассивное 
состояние.

К электрохимическим методам защиты металлов относятся 
катодная защита и метод протекторов. При к а т о д н о й  з а щ и т е  
защ ищ аемая конструкция или деталь присоединяется к отрица
тельному полюсу источника электрической энергии и становится 
катодом. В качестве анодов используются куски железа. При над
лежащей силе тока в цепи на защищаемом изделии происходит 
восстановление окислителя, процесс же окисления претерпевает 
вещество анода.

Метод п р о т е к т о р о в  осуществляется присоединением к з а 
щищаемому металлу большого листа, изготовленного из другого, 
более активного м е т а л л а —-протектора. В качестве протектора при 
защите стальных изделий обычно применяют цинк или сплавы на 
основе магния. При хорошем контакте между металлами защ ищ ае
мый металл (железо) и металл протектора (например, цинк) 
оказывают друг на друга поляризующее действие. Согласно взаим
ному положению этих металлов в ряду напряжений, железо поля
ризуется катодно, а цинк — анодно. В результате этого на железе 
идет процесс восстановления того окслителя, который присут
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ствует в воде (обычно растворенный кислород), а цинк окисляется.
И протекторы, и катодная защ ита применимы в средах, хорошо 

проводящих электрический ток, например в морской воде. В част
ности, протекторы широко применяются для защиты подводных 
частей морских судов. Ясно, что убытки, вызванные коррозией 
корпуса морского судна и связанные с его простоем н ремонтом, 
очень велики и во много раз превышают стоимость протекторов,

Г л а в а  ПЕРВАЯ ГРУППА
XVII ПЕРИОДИЧЕСКОЙ СИСТЕМЫ

ЩЕЛОЧНЫЕ МЕТАЛЛЫ

М еталлы главной подгруппы первой группы — литий, натрий, 
калий,  рубидий,  цезий  и франций  — называются щ е л о ч н ы м и  
м е т а л л а м и .  Это название связано с тем, что гидроксиды двух 
главных представителей этой группы — натрия и калия — издавна 
были известны под названием щелочей. Из этих щелочей, подвер
гая их в расплавленном состоянии электролизу, Г. Дэви в 1807 г. 
впервые получил свободные калий и натрий.

Во внешнем электрнном слое атомы щелочных металлов 
имеют по одному электрону. Во втором снаружи электронном слое
Т а б л и ц а  30. Некоторые свойства щелочных металлов

Li Na К Rb Cs Fr

Строение внешнего 
электронного слоя 
атома

2s 1 3 s1 4 s1 5 s1 6 s 1 7 s'

Радиус атома, нм 0,155 0,189 0,236 0,248 0,268 0,280
Энергия ионизации 

Э ->  Э+, эВ
5,39 5,14 4,34 4,18 3,89

Радиус иона Э+, нм 0,068 0,098 0,133 0,149 0,165 0,178
Стандратная энталь

пия атомизатши 
металла при 25 °С, 
кД ж  на 1 моль 
атомов

150,8 91,7 90,3 82,0 78,1

Плотность, г/см3 0,53 0,97 0,86 1,53 1,90 2 ,1 -2 ,4
Температура плавле

ния, °С
180,5 97,9 63,5 39,3 28,5 Около 2.0

Температура кипе
ния, °С

1340 886 771 690 672 650

Стандартный элек
тродный потенциал 
процесса Э + + е -  =
=  Э п

г- .....— —

-3 ,0 4 5 —2,714 —2,925 —2,925 —2,923
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у атома лития содержатся два электрона, а у атомов остальных 
щелочных металлов — по восемь электронов. Имея во внешнем 
электронном слое только по одному электрону, находящемуся иа 
сравнительно большом удалении от ядра, атомы этих элементов 
довольно легко отдают этот электрон, т. е. характеризуются низ
кой энергией ионизации (табл. 30). Образующиеся при этом одно
зарядные положительные ионы имеют устойчивую электронную 
структуру соответствующего благородного газа (ион лития —
структуру атома гелия, ион натрия — атома неона и т. д.). Л ег 
кость отдачи внешних электронов характеризует рассматриваемые 
элементы как наиболее типичные представители металлов: метал
лические свойства выражены у щелочных металлов особенно резко.

Одинаковое строение не только наружного, но и предпослед
него электронного слоя атомов всех щелочных металлов, кроме 
лития, обусловливает большое сходство свойств этих элементов. 
В то же время увеличение заряда  ядра и общего числа электронов 
в атоме при переходе сверху вниз по подгруппе создает некоторые 
различия в их свойствах. Как и в других группах, эти различия 
проявляются главным образом в увеличении легкости отдачи в а 
лентных электронов и усилении металлических свойств с возраста
нием порядкового номера.

197. Щелочные металлы в природе. Получение и свойства ще
лочных металлов. Вследствие очень легкой окисляемости щелоч
ные металлы встречаются в природе исключительно в виде со
единений. Натрий и калий принадлежат к распространенным
элементам: содержание каждого из них в земной коре равно при
близительно 2 % (масс.). Оба металла входят в состав различных 
минералов и горных пород силикатного типа. Хлорид натрия со
держится в морской воде, а также образует мощные отложения 
каменной соли во многих местах земного шара. В верхних слоях 
этих отложений иногда содержатся довольно значительные коли
чества калия, преимущественно в виде хлорида или двойных солей 
с натрием и магнием. Однако большие скопления солей калия, 
имеющие промышленное значение, встречаются редко. Наиболее 
важными из них являются соликамские месторождения в СССР, 
страссфуртские в ГД Р  и эльзасские — во Франции. Залеж и  натрие
вой селитры находятся в Чили. В воде многих озер содержится 
сода. Наконец, огромные количества сульфата натрия находятся 
в заливе Кара-Богас-Гол Каспийского моря, где эта соль в зимние 
месяцы толстым слоем осаждается иа дне.

Значительно меньше, чем натрий и калий, распространены ли
тий, рубидий и цезий. Чащ е других встречается литий, но содер
жащ ие его минералы редко образуют большие скопления. Рубидий 
и цезий содержатся в небольших количествах в некоторых литие
вых минералах.

Все известные изотопы франция радиоактивны и быстро рас
падаются. Первым был открыт изотоп 223Fr; его существование



197. Щелочные металлы в природе. Получение и свойства $45

было установлено французской исследовательницей М. Пере 
в 1939 г. Он образуется при распаде актиния и в ничтожном ко
личестве встречается в природе. В настоящее время небольшие 
количества франция получают искусственно.

Натрий и литии получают электролизом расплавов их соеди
нений, калий — восстановлением из расплавов КОН или КС! нат
рием, рубидий и цезий — восстановлением из их хлоридов каль
цием.

Все щелочные металлы кристаллизуются в кубической объем- 
ноцентрнрованной решетке. Они обладают металлическим бле
ском, который можно наблюдать на свежем разрезе металла. На 
воздухе блестящая поверхность металла сейчас же тускнеет вслед
ствие окнеления.

Щелочные металлы характеризуются незначительной твер
достью, малой плотностью и низкими температурами плавления и 
кипения. Наименьшую плотность имеет литий, самую низкую тем
пературу плавления — франций (см .табл .  30).

Приведенные в табл. 30 данные показывают, что в большин
стве случаев свойства щелочных металлов закономерно изме
няются при переходе от лития к цезию. В основе наблюдающихся 
закономерностей лежит возрастание массы и радиуса атома в 
подгруппе сверху вниз. Рост массы приводит к возрастанию плот
ности. Увеличение радиуса обусловливает ослабление сил притя
жения между атомами, что объясняет снижение температур плав
ления и кипения н уменьшение энергии атомизации металлов, 
а такж е уменьшение энергии ионизации атомов при переходе от 
лития к цезию. Однако стандартные электродные потенциалы щ е
лочных металлов изменяются в ряду Li — Cs не так правильно. 
Причина этого, подробно рассмотренная в § 100, заключается 
в том, что величины электродных потенциалов связаны с несколь
кими факторами, различно изменяющимися при переходе от одного 
элемента подгруппы к другому.

Щелочные металлы принадлежат к числу наиболее активных 
в химическом отношении элементов. Их высокая химическая ак 
тивность обусловлена в первую очередь низкими значениями энер
гии ионизации их атомов — легкостью отдачи ими валентных элек
тронов. При этом энергия ионизации уменьшается при переходе 
от лития к цезию (табл. 30). Ясно, что химическая активность при 
этом возрастает.

Все щелочные металлы энергично соединяются с кислородом. 
Рубидий и цезий самовоспламеняются на воздухе; литий, натрий 
и калий загораются при небольшом нагревании. Характерно, что 
только литий, сгорая, образует нормальный оксид Li20 ,  остальные 
же щелочные металлы превращаются в пероксидные соединения: 
N a20 2, К 0 2, RbOa, C s 0 2.

Не менее энергично, чем с кислородом, взаимодействуют ще
лочные металлы с галогенами, особенно с хлором и фтором,
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В ряду напряжений щелочные металлы стоят далеко впереди 
водорода и вытесняют водород из воды; при этом образуются 
сильные основания, например:

2К +  2НОН =  2КОН +  H2f

Легко отдавая при химических реакциях свои валентные элек
троны, щелочные металлы являются самыми энергичнымн восста
новителями. Их восстановительная способность настолько велика, 
что они могут восстанавливать даж е атомы водорода, превращ ая 
их в отрицательно заряженные ионы Н_. Так, при нагревании ще
лочных металлов в струе водорода получаются их гидриды, на
пример:

2Na +  Н 2 =  2NaH

Гидриды щелочных металлов имеют ионное строение. Металл 
входит в их состав в виде катиона, а водород— в виде аниона.

Большинство солей щелочных металлов хорошо растворимы 
в воде. Мало растворимы LiF. Li2C 0 3, Li3P 0 4, N a [ S b ( O H ) 6], 
К СЮ 4, K2[PtCl6], R b [P tC l6], RbC104 и CsC104.

Если внести в пламя газовой горелки соль щелочного металла, 
то она разлагается, и пары освободившегося металла окрашивают 
пламя в характерный для данного металла цвет. Литий окраши
вает пламя в карминово-красный цвет, натрий — в желтый, ка
л и й — в фиолетовый. Таким путем можно обнаружить эти элемен
ты в соответствующей пробе.

Щелочные металлы и их соединения широко используются 
в технике. Литий применяется в ядерной энергетике. В частности, 
изотоп 6Li служит промышленным источником для производства 
трития, а изотоп 7Li используется как теплоноситель в урановых 
реакторах. Благодаря способности лития легко соединяться с во
дородом, азотом, кислородом, серой, он применяется в металлур
гии для удаления следов этих элементов из металлов и сплавов. 
LiF и LiCl входят в состав флюсов, используемых при плавке ме
таллов и сварке магния и алюминия. Используется литий и его 
соединения и в качестве топлива для ракет. Смазки, содержащие 
соединения лития, сохраняют свои свойства при температурах от 
—60 до + 1 5 0 °С . Гидроксид лития входит в состав электролита 
щелочных аккумуляторов (см. § 244), благодаря чему в 2— 3 раза 
возрастает срок их службы. Применяется литий также в керами
ческой, стекольной и других отраслях химической промышлен
ности. Вообще, по значимости в современной технике этот металл 
является одним из важнейших редких элементов.

Цезий и рубидий применяются для изготовления фотоэлемен
тов. В этих приборах, преобразующих лучистую энергию в энер
гию электрического тока и основанных на явлении фотоэлектриче
ского эффекта (см. § 23), используется способность атомов цезия
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и рубидия отщеплять валентные электроды при действии на ме
талл  лучистой энергии.

Однако наибольшее практическое значение имеют натрий, ка 
лий и их соединенная.

198. Натрий (N atrium ). Металлический натрий получают элек
тролизом расплава хлорида натрия, к которому для снижения 
температуры плавления добавляют хлорид кальция.

В расплавленном состоянии хлориды натрия и кальция смеши
ваются неограниченно, а в твердом — нерастворимы друг в друге. 
В соответствии с этим системе NaCl — СаС12 отвечает простая 
диаграмма состояния с эвтектикой, подобная изображенной на 
рис. 147 (стр. 528). Эвтектическая смесь хлоридов натрия и каль
ция плавится при 505 °С, что почти на 300 °С ниже, чем темпера
тура плавления NaCl.

Натрий представляет собой серебристо-белый металл. Он на
столько мягок, что легко режется ножом. Вследствие легкой окис- 
ляемости на воздухе натрий хранят под слоем керосина.

Важнейшие области применения натрия — это атомная энер
гетика, металлургия, промышленность органического синтеза. 
В атомной энергетике натрий и его сплав с калием применяются 
в качестве жидкометаллических теплоносителей. Сплав натрия 
с калием, содержащий 77,2 % (масс.) калия, находится в жидком 
состоянии в широком интервале температур (темп, плавл. 
— 12,8°С), имеет высокий коэффициент теплопередачи и не взаи
модействует с большинством конструкционных материалов ни при 
обычных, ни при повышенных температурах. В металлургии нат- 
рийтермическим методом получают ряд тугоплавких металлов, 
а восстанавливая натрием КОН выделяют калий. Кроме того, нат
рий используется как добавка, упрочняющая свинцовые сплавы. 
В промышленности органического синтеза натрий используется при 
получении многих веществ. Он служит такж е катализатором при 
получении некоторых органических полимеров.

Со ртутью натрий образует твердый сплав — амальгаму нат
р и я , которая иногда используется как более мягкий восстанови
тель вместо чистого металла.

Важнейшие соединения натрия с кислородом — это оксид нат
рия N a20  и пероксид натрия N a20 2.

Оксид натрия Na20  может быть получен путем пропускания 
над натрием, нагретым не выше 180°С, умеренного количества 
кислорода или нагреванием пероксида натрия с металлическим 
натрием:

Na20 2 +  2Na =  2Na20

Оксид натрия бурно реагирует с водой с образованием гидрок
сида натрия и выделением большого количества теплоты!

Na20  +  Н 20  =  2NaOH
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Пероксид натрия Ыаг02 образуется при сжигании натрия на 
воздухе или в кислороде. В заводских условиях пероксид натрия 
готовят нагреванием расплавленного натрия в токе воздуха, осво
божденного от С 0 2. Получающийся продукт имеет слабо-ж елтова
тую окраску, обусловленную примесью соединения N a 0 2, назы вае
мого надперекисью,  или супероксидом,  натрия.

Пероксид натрия — очень сильный окислитель. Многие органи
ческие вещества при соприкосновении с ним воспламеняются.

При осторожном растворении пероксида натрия в холодной 
воде получается раствор, содержащий гидроксид натрия и пер
оксид водорода. Взаимодействие пероксида натрия с водой пред
ставляет собой гидролиз соли, образованной слабой кислотой — 
пероксидом водорода — и сильным основанием — NaOH:

N a 20 2 +  2 H 20  =f=± Н 20 2 +  2 N a O H

или
O j *  +  2 H aO  Н 20 2 +  2 0 Н "

Если нагревать полученный раствор, то вследствие разложения 
пероксида водорода из него выделяется кислород.

При действии на пероксид натрия разбавленных кислот такж е 
получается пероксид водорода, например:

N a 20 2  Н-  H 2S 0 4 ~  Н 20 2 -f- N a 2S 0 4

или
О Г  +  2 Н + =  Н 20 2

Пероксид натрия применяется для отбелки тканей, шерсти, 
шелка и т. п. Важное значение имеет реакция взаимодействия 
пероксида натрия с диоксидом углерода:

2 N a 20 2 -I- 2 С 0 2 =  2 N a 2C 0 3  -f- 0 2

На этой реакции основано применение пероксида натрия для 
регенерации воздуха в изолированных помещениях.

Гидроксид натрия N aO H  образует твердые белые, очень гигро
скопичные кристаллы, плавящиеся при 322 °С. Ввиду сильного 
разъедающего действия на ткани, кожу, бумагу и другие органи
ческие вещества он называется такж е едким натром («натр» — 
старое название оксида натрия). В технике гидроксид натрия ча
сто называют каустической содой.

В воде гидроксид натрия растворяется с выделением большого 
количества теплоты вследствие образования различных гидратов.

Гидроксид натрия следует хранить в хорошо закупоренных со
судах, так как он легко поглощает из воздуха диоксид углерода, 
постепенно превращаясь в карбонат натрия.

Основным способом получения гидроксида натрия является 
электролиз водного раствора хлорида натрия. В ходе электролиза 
на катоде разряжаю тся ионы водорода и одновременно вблизи
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Р и с . 154. С х ем а  э л е к т р о л и з е р а  с в ер ти к ал ь н о й  
д и а ф р а гм о й :
/ — д и а ф р а г м а ;  2 — като д ;  3 — ано д но е  п р о с т 
р ан с тв о ;  4 — к а т о д н о е  п р остр анств о ;  5 — ан о д ы .

РастОоо N a C l

катода накапливаются ионы натрия 
и гидроксид-ионы, т. е. получается 
гидроксид натрия; на аноде выде
ляется хлор. Очень важно, чтобы 
продукты электролиза не смешива
лись, так как гидроксид натрия лег
ко взаимодействует с хлором; в ре
зультате образуются хлорид и гипо
хлорит натрия:

2NaOH + С12 =  NaCl + NaOCl + Н20

Для того чтобы воспрепятствовать про
никновению хлора в раствор гидроксида 
натрия, чаще всего применяют д и а ф р а г 
ме н н ы й с п о с о б ,  при котором анод
ное и катодное пространства отделены друг 
от друга перегородкой (диафрагмой) из 
асбеста или другого пористого материала.
В электролизерах, служащих для получе
ния гидроксида натрия по этому способу (рис. 154), вертикально установленная 
диафрагма 1, плотно прилегающая к стальному дырчатому катоду 2, отделяет 
анодное пространство 3 от катодного 4 и препятствует смешиванию продуктов 
электролиза. Анодами служат графитовые стержни 5. В процессе электролиза 
в анодное пространство непрерывно поступает раствор хлорида натрия, а из ка
тодного вытекает раствоо, содержащий смесь хлорида и гидоксида натрия. 
При его выпаривании выкристаллизовывается хлорид натрия и остается почтя 
чистый раствор щелочи. Последний отделяют от хлорида натрия и выпаривают 
до полного удаления воды. Полученный NaOH сплавляют н отливают в формы. 
Побочными продуктами при получении гидроксида натрия являются хлор и во* 
Дород.

Несколько иначе протекает электролиз раствора хлорида натрия, если ка- 
годом служит металлическая ртуть. Перенапряжение выделения водорода на 
ртути очень велико. Поэтому здесь у катода разряжаются не ноны водорода, 
а ионы натрня. Выделяющийся натрий растворяется в ртути, образуя амаль
гаму натрия. Амальгаму разлагают горячей водой, причем получается гидроксид 
натрия, выделяется водород и освобождается ртуть. Таким образом, пользуясь 
в качестве катода ртутью, можно получать чистый гидроксид натрия, не содер- 
жащий в виде примеси хлорид натрня.

Кроме электролитического способа получения гидроксида нат« 
рия, иногда еще применяют более старый способ — кипячение рас» 
твора соды с гашеной известью:

Na2C03 + Са(ОН)2 =  СаС03| + 2NaOH

По окончании реакции раствор сливают с осадка карбоната 
кальция и, выпарив воду, сплавляют полученный гидроксид натрия.

Гидроксид натрия — один из важнейших продуктов основ- 
ной химической промышленности, В больших количествах он
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потребляется для очистки продуктов переработки нефти; гидроксид 
натрия широко применяется в мыловаренной, бумажной, текстиль
ной и других отраслях промышленности, а также при производстве 
искусственного волокна.

Только в СССР в 1985 г. было произведено 3,1 млн. т NaOH
Натрий образует соли со всеми известными кислотами. В аж 

нейшие из них были описаны при рассмотрении свойств соответ
ствующих кислот. Многие соли натрия образуют кристаллогид
раты с довольно большим содержанием кристаллизационной воды 
(например, Na2S20 3-5H20 ,  N a2CQ3-10H2Q, Na2S 0 4- ЮН20 ) .

В организме человека натрий в виде его растворимых солей, 
главным образом хлорида, фосфата и бикарбоната, содержится 
в основном во внеклеточных жидкостях — плазме крови, лимфе, 
пищеварительных соках. Осмотическое давление плазмы крови 
поддерживается на необходимом уровне прежде всего за счет хло
рида натрия.

199. Калий (K alium ). По внешнему виду, а также по физиче
ским н химическим свойствам калий очень похож на натрий, но 
обладает еще большей активностью. Подобно натрию он имеет 
серебристо-белый цвет, быстро окисляется на воздухе и бурно реа
гирует с водой с выделением водорода.

Гидроксид калия,  или едкое кали,  КОН получается аналогично 
гидроксиду иатрия — электролизом раствора хлорида калия. Хотя 
действие его такое же, как и гидроксида натрия, но применяется 
он гораздо реже, ввиду его более высокой стоимости.

Соли калия очень сходны с солями натрия, но обычно выде
ляются из растворов без кристаллизационной воды.

Калий принадлежит к числу элементов, необходимых в значи
тельном количестве для питания растений. Хотя в почве находится 
довольно много солей калия, но и уносится его с некоторыми куль
турными растениями такж е очень много. Особенно много калия 
уносят лен, конопля и табак.

Калий отлагается в растениях главным образом в стеблях, 
поэтому удобрение земли навозом, содержащим солому, отчасти 
пополняет убыль калия. Но так как стебли перечисленных выше 
растений используются для промышленных целей, то в конце кон
цов большая часть калия уходит нз почвы, и для пополнения его 
убыли необходимо вносить в почву калийные удобрения.

Источником получения калийных удобрений служат естествен
ные отложения калийных солей. В СССР такие отложения нахо
дятся в районе Соликамска. Пласты соли, состоящие главным 
образом из минералов карналлита  KCl-M gCl2-6H20  и сильвинита 
K C LN aCl, залегают на большой площади между верховьями Камы 
и предгорьями Урала. В пределах СССР калийные месторождения 
имеются также в Саратовской области и в Западной Украине. По 
запасам калийных солей наша страна занимает первое место в 
мире.
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В качестве калийных удобрений применяют как природные ве
щества, так и продукты их переработки. Из природных веществ 
используется главным образом сильвинит. Продуктами перера
ботки, находящими наибольшее применение, являются хлорид и 
сульфат калия. Иногда применяется также растительная зола, со
д ерж ащ ая  калий главным образом в виде карбоната.

Подобно натрию, калий образует соли со всеми кислотами. 
Важнейшие из них были рассмотрены при описании свойств соот
ветствующих кислот.

Как и натрий, калий содержится во всех тканях организма че
ловека. Но, в отличие от натрия, калий в преобладающем количе
стве находится внутри клеток. Ион калия играет важную роль 
в некоторых физиологических и биохимических процессах, напри
мер, он участвует в проведении нервных импульсов. Определенная 
концентрация калия в крови необходима для нормальной работы 
сердца. В организм калий поступает главным образом с расти
тельной пищей; суточная потребность взрослого человека в нем 
составляет 2— 3 г.

ПОДГРУППА МЕДИ

К подгруппе меди относятся три элемента — медь, серебро и 
золото. Подобно атомам щелочных металлов, атомы всех этих эле
ментов имеют в наружном слое по одному электрону; но предпо
следний их электронный слой содержит, в отличие от атомов 
щелочных металлов, восемнадцать электронов. Структуру двух 
внешних электронных оболочек атомов этих элементов можно 
изобразить формулой (п — l ) s 2( n — 1 ) р 6( п — lJ c P n s 1 (где и — но
мер периода, в котором находится данный элемент). Все элементы 
подгруппы меди — предпоследние члены декад d -элементов. О дна
ко, как видно из приведенной формулы, их атомы содержат на 
(п — 1) d-подуровне не 9, а 10 электронов. Это объясняется тем, 
что структура ( п — l ) d l0s ] более устойчива, чем структура 
( п — 1 ) d 9s2 (см. стр. 93).

В табл. 31 приведены некоторые физические константы, х ар ак 
теризующие элементы подгруппы меди.

Сравнивая данные табл. 31 с соответствующими величинами 
для щелочных металлов (табл. 30), можно видеть, что радиусы 
атомов меди, серебра и золота меньше радиусов атомов металлов 
главной подгруппы. Это обусловливает значительно большую 
плотность, высокие температуры плавления и большие величины 
энтальпии атомизации рассматриваемых металлов; меньшие по 
размеру атомы располагаются в решетке более плотно, вследствие 
чего силы притяжения между ними велики.

М алый радиус атомов объясняет также более высокие значе
ния энергии ионизации металлов этой подгруппы, чем щелочных 
металлов. Это приводит к большим различиям в химических
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Т а б л и ц а  31. Некоторые свойства меди и ее аналогов

Си A g Au

Строение внешнего и пред- 3 s 23p e3 d l04s' 4s24 p в4 d ,05 s , 5 s 2 5 p 6 5 d l0 6s'
внешнего электронных слоев 
атома

Р ади ус  атома, нм 0,128 0,144 0,144
Энергия ионизцаии Э -> -Э + ,эВ 7,73 7,57 9,23
Радиус  иона Э+, нм 0,093 0,113 0,137
С тандартная  энтальпия атоми- 339 286 354

зации металла при 25 °С, 
к Д ж  на 1 моль атомов

Плотность, г/см 3 8,96 10,5 19,3
Температура плавления, °С 1083 960,5 1063
Температура кипения, СС 2543 2167 2880
Стандартный электродный по 0,521 0,799 1,691

тенциал процесса Э ++ £ ” =  
=  Э, В

свойствах металлов обеих подгрупп. Элементы подгруппы меди — 
малоактивные металлы. Они с трудом окисляются, и, наоборот, их 
ионы легко восстанавливаются; они не разлагают воду, гидроксиды 
их являются сравнительно слабыми основаниями. В ряду напряж е
ний они стоят после водорода. В то же время восемнадцатиэлек
тронный слой, устойчивый у других элементов, здесь еще не вполне 
стабилизировался и способен к частичной потере электронов. Так, 
медь наряду с однозарядными катионами образует и двухзаряд
ные, которые для нее даж е более характерны. Точно так же для 
золота степень окисленности + 3  более характерна, чем + 1 .  Сте
пень окисленности серебра в его обычных соединениях равна + 1 ;  
однако известны соединения со степенью окисленности серебра 
+ 2  и -f-3.

200. Медь. (C uprum ). Общее содержание меди в земной коре 
сравнительно невелико [0,01% (масс.)] ,  однако она чаще, чем 
другие металлы, встречается в самородном состоянии, причем са
мородки меди достигают значительной величины. Этим, а также 
сравнительной легкостью обработки меди объясняется то, что она 
ранее других металлов была использована человеком.

В настоящее время медь добывают из руд. Последние, в зави
симости от характера входящих в их состав соединений, подраз
деляю т на оксидные и сульфидные. Сульфидные руды имеют наи
большее значение, поскольку из них выплавляется 80 % всей до
бываемой меди.

Важнейшими минералами, входящими в состав медных руд, 
являются: халькозин,  или медный блеск,  Cu2S; халькопирит,  или 
медный колчедан,  C uFeS2i малахит (С и 0 Н )2С 0 3.
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В СССР богатые месторождения медных руд находятся на 
Урале, в Казахстане и в Закавказье.

Медные руды, как правило, содержат большое количество пу
стой породы, так что непосредственное получение из них меди 
экономически невыгодно. Поэтому в металлургии меди особенно 
важную роль играет обогащение (обычно флотационный метод), 
позволяющее использовать ряды с небольшим содержанием меди.

В ы плавка  меди из ее сульфидных руд или концентратов представляет со
бою сложный процесс. Обычно он слагается из следующих операций: обжиг, 
плавка, конвертирование, огневое и электролитическое рафинирование. В ходе 
обж ига  большая часть сульфидов примесных элементов превращается в оксиды. 
Так, главная примесь большинства медных руд пирит FeS 2 превращ ается  
в Fe 2 0 3. Газы, отходящие при обжиге, содерж ат  S 0 2  и используются для полу
чения серной кислоты.

П олучающ иеся в ходе обж ига  оксиды железа,  цинка и других примесей 
отделяю тся в виде ш лака  при плавке. Основной ж е продукт плавки — жидкий 
штейн (C u2S с примесью FeS) поступает в конвертор, где через пего продувают 
воздух. В ходе конвертирования выделяется диоксид серы и получается черно
вая, или сырая, медь.

Д л я  извлечения ценных спутников (Au, Ag, Те и др.) и для удаления вред
ных примесей черновая медь подвергается огневому, а затем электролитиче
скому рафинированию. В ходе огневого рафинирования ж идкая  медь насы щ а
ется кислородом. При этом примеси ж елеза,  цинка, кобальта окисляются, пе
реходят  в ш лак  и удаляются. Медь ж е разливаю т в формы. Получающиеся 
отливки слу ж а т  анодами при электролитическом рафинировании (см. § 103).

Чистая медь — тягучий вязкий металл светло-розового цвета, 
легко прокатываемый в тонкие листы. Она очень хорошо проводит 
теплоту и электрический ток, уступая в этом отношении только се
ребру. В сухом воздухе медь почти не изменяется, так как обра
зую щ аяся на ее поверхности тончайшая плеика оксидов (придаю
щ ая меди более темный цвет) служит хорошей защитой от д ал ь 
нейшего окисления. Но в присутствии влаги и диоксида углерода 
поверхность меди покрывается зеленоватым налетом карбоната 
гидроксомеди (С и 0 Н )2С 0 3. При нагревании на воздухе в интер
вале температур 200—375°С медь окисляется до черного оксида 
меди (И) СиО. При более высоких температурах на ее поверхности 
образуется двухслойная окалина: поверхностный слой представ
ляет собой оксид меди(II) ,  а внутренний — красный оксид меди(1)' 
Си20 .  Ввиду высокой теплопроводности, электрической проводимо
сти, ковкости, хороших литейных качеств, большого сопротивления 
на разрыв и химической стойкости медь широко используется в 
промышленности.

Большие количества чистой электролитической меди (около 
40 % всей добываемой меди) идут на изготовление электрических 
проводов и кабелей. Из меди изготовляют различную промышлен
ную аппаратуру: котлы, перегонные кубы и т. п.

Широкое применение в машиностроительной промышленности, 
а также в электротехнике и других производствах имеют различ
ные сплавы меди с другими металлами. Важнейшими из них
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являются л а т у н и  (сплавы меди с цинком), м е д н о н и к е л е 
в ы е  сплавы и б р о н з ы .

Латуни содержат до 45 % цинка. Различают п р о с т ы е  и с п е 
ц и а л ь н ы е  латуни. В состав последних, кроме меди и цинка, 
входят другие элементы, например железо, алюминий, олово, 
кремний. Латуни находят разнообразное применение. Из них изго
товляют трубы для конденсаторов и радиаторов, детали механиз
мов, в частности часовых. Некоторые специальные латуни обла
дают высокой коррозионной стойкостью в морской воде и приме
няются в судостроении. Латунь с высоким содержанием меди — 
томпак — благодаря своему внешнему сходству с золотом исполь
зуется для ювелирных и декоративных изделий.

Медноникелевые сплавы подразделяются на конструкционные 
и электротехнические. К конструкционным относятся М е л ь х и о 
р ы  и н е й з и л ь б е р  ы. Мельхиоры содержат 20—30 % никеля и 
небольшие количества железа  и марганца, а нейзильберы содер
ж а т .^ —35 % никеля и 13—45 % цинка. Благодаря стойкости про
тив коррозии в воде, в том числе в морской, конструкционные мед
ноникелевые сплавы получили широкое распространение в судо
строении и в энергетической промышленности. Из них изготовляют 
радиаторы, трубопроводы, дистилляционные установки для полу
чения питьевой воды из морской. К электротехническим меднони
келевым сплавам относятся константан (40 % Ni, 1,5 % Мп) и 
манганин  (3 %  Ni, 12% М п),  обладающие низким температурным 
коэффициентом электросопротивления и служащие для изготовле
ния магазинов сопротивления, а такж е копель  (43 % Ni, 0,5 % М п), 
применяемый для изготовления термопар.

Бронзы подразделяются по основному входящему в их состав 
компоненту (кроме меди) на оловянные, алюминиевые, кремни
стые и др. Из них оловянные представляют собой самые древние 
сплавы. На протяжении столетий они занимали ведущее место во 
многих отраслях производства. Сейчас применение их в машино
строении сокращается. Более широко применяются алюминиевые 
бронзы (5— 10% А1 и добавки Fe, Мп, Ni). Бериллиевые бронзы 
очень прочны и применяются для изготовления пружин и других 
ответственных деталей.

Все медные сплавы обладают высокой стойкостью против атмо
сферной коррозии.

В химическом отношении медь является малоактивным метал
лом. Однако с галогенами она реагирует уже при комнатной тем
пературе, например, с влажным м о р о м  образует хлорид СиС12. 
О взаимодействии меди с кислородом воздуха говорилось выше, 
При нагревании медь взаимодействует и с серой, образуя сульфид 
C u2S.

Находясь в ряду напряжений после водорода, медь не вытес
няет его из кислот. Поэтому соляная и разбавленная серная кис
лоты на медь не действуют. Однако в присутствии кислорода воз
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духа медь растворяется в этих кислотах с образованием соответ- 
ствующих солей:

2Cu +  4НС1 +  0 2  =  2 С и С ! 2  +  2Н20

Летучие соединения меди окрашивают несветящее пламя газо
вой горелки в сине-зеленый цвет.

Известны соединения, в которых медь имеет степень окислен
ности один, два и три. Их можно рассматривать как производные 
соответствующих оксидов: Си20 ,  СиО и Си20 3.

Соединения меди(1), в общем, менее устойчивы, чем соедине
ния м еди (II ) .  Оксид Си20 3 и его производные весьма нестойки.

С о е д и н е н и я  м е д и ( 1 ) .  Оксид м е д и ( I) ,  или закись меди, СигО встре
чается в природе в виде минерала куприта. Искусственно она мож ет  быть по
лучена путем нагревания раствора соли м ед и (I I )  со щелочью и каким-нибудь 
сильным восстановителем, например ф ормалином или глюкозой. При нагревании 
образуется  осадок красного оксида м ед и ( 1 ).

В паре с металлической медью Си20  применяется в купроксных вы прями
телях переменного тока.

При действии на Си20  соляной кислоты получается бесцветный раствор 
х ло р и д а  м е д и ( I) Cu'Cl. Если разбавить этот раствор водой, то хлорид меди(1) 
вы падает  в виде белого творожистого осадка, нерастворимого в воде. Ои мо
ж ет  быть получен так ж е  кипячением раствора  хлорида меди (II)  СиС12  с ме
таллической медью в солянокислой среде:

СиС12 +  Си =  2СиС1

С о е д и н е н и я  м е д и ( П ) .  Оксид м е д и ( II)’, или окись меди,  
СиО — черное вещество, встречающееся в природе (например, 
в виде минерала тенорита). Его можно легко получить прокали
ванием карбоната гидроксомеди(II) (С и 0 Н ) 2С 0 3 или нитрата 
меди(П ) C u ( N 0 3) 2. Оксид м еди (П ) проявляет окислительные 
свойства. При нагревании с различными органическими вещества
ми СиО окисляет их, превращ ая углерод в диоксид углерода, а 
водород — в воду и восстанавливаясь при этом в металлическую 
медь. Этой реакцией пользуются при элементарном анализе орга
нических веществ для определения содержания в них углерода и 
водорода.

Гидроксид меди ( \ \ )  С и (О Н )2 осаждается из растворов солей 
м еди(II)  в виде голубой студенистой массы при действии щелочей. 
Уже при слабом нагревании д аж е под водой он разлагается, пре
вращ аясь в черный оксид м еди (II ) .

Гидроксид меди ( I I ) — очень слабое основание. Поэтому рас
творы солей меди(II) в большинстве случаев имеют кислую реак
цию, а со слабыми кислотами медь образует .основные соли.

Важнейшими из солей меди(II) являются следующие.
Сульфат меди (П )  C u S 0 4 в безводном состоянии представляет 

собой белый порошок, который при поглощении воды синеет. П о
этому он применяется для обнаружения следов влаги в органиче
ских жидкостях. Водный раствор сульфата меди имеет характер
ный сине-голубой цвет, Эта окраска свойственна гидратированным
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ионам [C u(H 20 ) 4] 2+, поэтому такую же окраску имеют все р азб ав 
ленные растворы солей м еди(П ),  если только они не содержат 
каких-либо окрашенных анионов. Из водных растворов сульфат 
меди кристаллизуется с пятью молекулами воды, образуя прозрач
ные синие кристаллы. В таком виде он называется медным купоро
сом (см. стр. 376).

Хл орид  м е д и (11) СиС12-2Н 20 .  Образует темно-зеленые кри
сталлы, легко растворимые в воде. Очень концентрированные рас
творы хлорида меди(П) имеют зеленый цвет, разбавленные — 
сине-голубой.

Нитрат меди (И)  C u ( N 0 3) 2-3H 20 .  Получается при растворении 
меди в азотной кислоте. При нагревании синие кристаллы нитрата 
меди сначала теряют воду, а затем легко разлагаются с выделе
нием кислорода и бурого диоксида азота, переходя в оксид 
меди (II) .

Карбонат гидроксомеди(11)  (С и 0 И ) 2С 0 3. Встречается в при
роде в виде минерала малахита, имеющего красивый изумрудно
зеленый цвет. Искусственно приготовляется действием N a2C 0 3 на 
растворы солей меди(П ):

2 C 1 1SO4 -f- 2Na2 C0 3 Н20  =  (Cu0H)2 C03| -}- 2 Na2 S0 4  -}- C02f

Применяется для получения хлорида меди(II),  для приготовле
ния синих и зеленых минеральных красок, а также в пиротехнике.

Ацетат меди(П)  С и (С Н 3С 0 0 ) 2-Н 20 .  Получается обработкой 
металлической меди или оксида меди(П ) уксусной кислотой. 
Обычно представляет собой смесь основных солей различного со
става и цвета (зеленого и сине-зеленого). Под названием ярь-ме-  
дянка  применяется для приготовления масляной краски.

Смешанный ацетат-арсенит меди (11) C u (C H 3C 0 0 ) 2-Cu3(A s 0 3) 2. 
Применяется под названием париэюская зелень  для уничтожения 
вредителей растений.

Из солей меди вырабатывают большое количество минераль
ных красок, разнообразных по цвету: зеленых, синих, коричневых, 
фиолетовых и черных. Все соли меди ядовиты,  поэтому медную 
посуду л у д я т ,  т. е. покрывают внутри слоем олова, чтобы пред
отвратить возможность образования медных солей.

К о м п л е к с н ы е  с о е д и н е н и я  м е д и .  Характерное свой
ство двухзарядных ионов меди — их способность соединяться с мо
лекулами аммиака с образованием к о м п л е к с н ы х  и о н о в .

Если к раствору сульфата меди приливать раствор аммиака, то 
выпадает голубой осадок основной соли, который легко раство
ряется в избытке аммиака, окрашивая жидкость в интенсивный 
синий цвет. Прибавление щелочи к полученному раствору не вызы
вает образования осадка гидроксида меди С и (О Н )2; следователь
но, в этом растворе так мало ионов Си2+, что даже при большом 
количестве ионов ОН -  не достигается произведение раствори
мости С и (О Н )2. Отсюда можно заключить, что ионы меди всту
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пают во взаимодействие с прибавленным аммиаком и образуют 
какие-то новые ионы, которые не дают нерастворимого соединения 
с ионами ОН - . В то же время ионы S 0 2~ остаются неизмененными, 
так как прибавление к аммиачному раствору хлорида бария тотчас 
же вызывает образование осадка сульфата бария (характерная 
рекция на ион S 04~).

Исследованиями установлено, что темно-синяя окраска аммиач
ного раствора обусловлена присутствием в нем сложных ионов 
[C u (N H 3) 4] 2+, образовавшихся путем присоединения к иону меди 
четырех молекул аммиака. При испарении воды ионы [C u(N H 3) 4) 2+ 
связываются с ионами SO 2- и из раствора выделяются темно
синие кристаллы, состав которых выражается формулой 
[C u(N H 3) 4] S 0 4-H20 .

Таким образом, при взаимодействии сульфата меди(II) с ам* 
миаком происходит реакция

C u S 0 4  +  4N H 3 =  [C u (N H 3 ) 4 ] S 0 4

или в ионной форме:
Cu2+ +  4N H 3 =  [C u (N H 3)4]2+

Ионы,  которые, подобно  [Си(М Нз)4] 2+, образуются путем при
соединения к данному иону нейтральных м олек ул  или ионов про
тивоположного знака, называются комплексными ионами.  Соли, 
в состав которых входят такие ионы, получили название к о м 
п л е к с н ы х  с о л е й .  Известны также комплексные кислоты, ком
плексные основания и комплексные неэлектролиты*.

При написании формул комплексный ион обычно заключают 
в квадратные скобки. Этим отмечается, что при растворении дан 
ного соединения в воде комплексный ион практически не диссо
циирует.

Подобно сульфату меди(II) реагируют с аммиаком и другие 
соли двухвалентной меди. Во всех этих случаях получаются темно
синие растворы, содержащие комплексные ионы [Си (МНз)4] 2+.

Гидроксид меди(II) тоже растворяется в аммиаке с образова* 
нием темно-синего раствора, содержащего ионы [Си (N H 3) 4] 2+:

Си(ОН ) 2  +  4N H 3 -  [C u (N H 3)4]2+ +  2 0 Н ”

Получающийся раствор обладает способностью растворять цел
люлозу (вату, фильтровальную бумагу и т. п.) и применяется при 
изготовлении одного из видов искусственного волокна (см. стр. 480) .

Гидроксид меди(II) растворяется также в очень концентриро
ванных растворах щелочей, образуя сине-фиолетовые растворы 
к у п р и т о в  — солей, содержащих комплексный ион [С и(О Н )4]2~ 

Cu(OH ) 2  +  2NaOH fr N a 2 [C u(O H )4]

* Приведенное определение комплексных соединений не является исчерпы*. 
вающим. Подробнее комплексные соединения рассматриваю тся в главе XVIII},
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или в ионной форме:

С и ( 0 Н ) 2  +  20 Н ~  ^ = ±  [C u(O H )4]2-

В отличие от аммиачных комплексов меди, в этом случае ион 
меди присоединяет к себе не нейтральные молекулы, а ионы О Н - , 
вследствие чего образуются к о м п л е к с н ы е  а н и о н ы ,  а не к а 
тионы. Куприты очень нестойки и при разбавлении щелочных рас
творов водой разлагаются, выделяя гидроксид меди(II)  в осадок.

Из других комплексных анионов меди (II) отметим ионы 
[СиСЦ]2-, образующиеся в концентрированных растворах хлорида 
м еди(II)  и обусловливающие их зеленую окраску:

СиС12  +  2 С Г  =ё=>: [C u C l . ]2"

При разбавлении растворов водой ионы [СиС14] 2 - превращаются 
в обычные гидратированные ионы меди [Си(Н 20 ) 4] 2+ и зеленая 
окраска растворов переходит в сине-голубую:

[СиСЦ ]2"  +  4Н20  =f=fc [Си(Н 2 0 ) 4]2++  4 С Г

Медь принадлежит к числу м и к р о э л е м е н т о в .  Такое на
звание получили Fe, Си, Мп, Мо, В, Zn, Со в связи с тем, что 
малые количества их необходимы для нормальной жизнедеятель
ности растений. Микроэлементы повышают активность ферментов, 
способствуют синтезу сахара, крахмала, белков, нуклеиновых кис
лот, витаминов и ферментов. Микроэлементы вносят в почву с 
м и к р о у д о б р е н и я м и. Удобрения, содержащие медь, способ
ствуют росту растений на некоторых малоплодородных почвах, 
повышают их устойчивость против засухи, холода и некоторых з а 
болеваний.

201. Серебро (A rgen tum ).  Серебро распространено в природе 
значительно меньше, чем медь; содержание его в земной коре со
ставляет всего 10-5 % (м а с с ) .  В некоторых местах (например, 
в Канаде) серебро встречается в самородном состоянии, но боль
шую часть серебра получают из его соединений. Самой важной 
серебряной рудой является серебряный блеск , или аргентит, A g2S.

В качестве примеси серебро присутствует почти во всех медных 
и особенно свинцовых рудах. И з этих руд и получают около 80 % 
всего добываемого серебра.

В СССР серебро получают главным образом из серебряно-свин
цовых руд, месторождения которых имеются на Урале, Алтае, Се
верном Кавказе, в Казахстане.

Чистое серебро — очень мягкий, тягучий металл, оно лучше всех 
металлов проводит теплоту и электрический ток.

На практике чистое серебро вследствие мягкости почти не при
меняется: обычно его сплавляют с большим или меньшим количе
ством меди. Сплавы серебра служат для изготовления ювелирных
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и бытовых изделий, монет, лабораторной посуды *. Серебро ис
пользуется для покрытия им других металлов, а также радиоде
талей в целях повышения их электрической проводимости и устой
чивости к коррозии. Часть добываемого серебра расходуется на 
изготовление серебряно-цинковых аккумуляторов.

В серебрянс-цинковых аккумуляторах ,  обладаю щих хорошими электриче
скими характеристиками и имеющих малую массу и объем, электродами слу
ж а т  оксиды серебра A g 2 0 ,  AgO (катод) и губчатый цинк (анод); электролитом 
служ ит  раствор КОН.

При работе аккумулятора цинк окисляется, превращ аясь в ZnO и Z n ( O H b ,  
а оксид серебра восстанавливается до металла. Суммарную реакцию, протекаю* 
щую при р азряде  аккумулятора, можно приближенно выразить уравнением!

AgO +  Z n  =  Ag +  ZnO

Э. д. с. заряженного  серебряно-цинкового аккумулятора  приближенно равна 
1,85 В. При снижении напряжения до 1,25 В аккумулятор заряж аю т.  При этом 
процессы па электродах «обращаются»: цинк восстанавливается, серебро окис
л я е т с я — вновь получаются вещества, необходимые для работы аккумулятора.

Серебро — малоактивный металл. В атмосфере воздуха оно не 
окисляется ни при комнатных температурах, ни при нагревании. 
Часто наблюдаемое почернение серебряных предметов — результат 
образования на их поверхности черного сульфида серебра A g2S. 
Это происходит под влиянием содержащегося в воздухе сероводо
рода (см. стр. 371), а такж е при соприкосновении серебряных пред
метов с пищевыми продуктами, содержащими соединения серы.

В ряду напряжений серебро расположено значительно дальш е 
водорода. Поэтому соляная и разбавленная серная кислоты на 
него не действуют. Растворяют серебро обычно в азотной кислоте, 
которая взаимодействует с ним согласно уравнению!

Ag +  2 H N 0 3 =  A g N 0 3  +  N 0 2f  +  Н20  
’■ ;v .• . - . ' I / - / , ' , у

Серебро образует один ряд солей, растворы которых содержат 
бесцветные катионы Ag+.

Оксид серебра( I), или закись серебра,  Ag20 .  При действии 
щелочей на растворы солей серебра можно ожидать получения 
AgOH, но вместо него выпадает бурый осадок оксида сер еб р а(I ) :

2 A g N 0 3 +  2NaOH =  A g 2 0 |  +  2 N a N 0 3 +  H 20

Оксид серебра (I) незначительно растворяется в воде (0,017 г /л  J, 
Получающийся раствор имеет щелочную реакцию и, подобий 
щелочам, осаждает гидроксиды некоторых металлов из растворов 
их солей. Очевидно, в растворе содержится гидроксид серебра

* С одерж ани е серебра или золота  в сплаве указывает  п р о б а ,  которая 
ставится иа изделии в виде клейма. В Советском Союзе применяется метриче
ская  система проб. Метрическая проба показывает, сколько единиц массы дра* 
гоцеиного металла содержится в 1000 единицах массы сплава. Наиболее  рас
пространены изделия из серебра 800 и 8?5 пробы, из золота — 683 и 750,
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AgOH, представляющий собой довольно сильное основание. П о
следнее подтверждается тем, что соли серебра не гидролизуются.

Кроме оксида серебра (I) известны оксиды AgO и A g20 3.
Наибольшее значение имеют следующие соли серебра.
Нитрат серебра A g N 0 3, называемый также ляписом.  Образует 

бесцветные прозрачные кристаллы, хорошо растворимые в воде. 
Применяется в производстве фотоматериалов, при изготовлении 
зеркал, в гальванотехнике, в медицине.

Хлор ид серебра AgCl образуется в виде белого творожистого 
нерастворимого в воде и кислотах осадка при взаимодействии 
ионов серебра с хлорид-ионами. На свету хлорид серебра посте
пенно темнеет, разлагаясь с выделением металлического серебра. 
Такими же свойствами обладают бромид  и иодид серебра,  имею
щие в отличие от хлорида серебра желтоватый цвет. Напротив, 
фторид серебра AgF растворим в воде.

К о м п л е к с н ы е  с о е д и н е н и я  с е р е б р а .  Подобно меди, 
серебро обладает склонностью к образованию комплексных соеди
нений.

Многие нерастворимые в воде соединения серебра, например 
оксид серебра(I) и хлорид серебра, легко растворяются в водном 
растворе аммиака. Причина растворения заключается в образова
нии комплексных ионов [A g (N H 3) 2]+. Например, равновесия, уста
навливающиеся при взаимодействии хлорида серебра с водным 
раствором аммиака, можно представить следующей схемой:

AgC l ^=>: A g + +  С Г  
+

2NH 3

I
[A g(N H 3)2)+

В насыщенном растворе хлорида серебра устанавливается ди
намическое равновесие между ионами Ag+ и С1~ и осадком AgCl. 
Вводимые в раствор молекулы аммиака связываются с ионами 
серебра в комплексные ионы [A g(N H 3) 2] + и осадок растворяется. 
Таким образом, в аммиачном растворе серебро находится в виде 
комплексных катионов [A g(N H 3) 2]+. Но наряду с ними в растворе 
всегда остается и некоторое, хотя и незначительное количество 
ионов серебра вследствие диссоциации комплексного иона согласно 
уравнению:

fAgfN H3)2]+ A g + +  2NH 3

Комплексные цианистые соединения серебра применяются для 
гальванического серебрения, так  как  при электролизе растворов 
этих солей на поверхности изделий осаждается плотный слой мел
кокристаллического серебра. При пропускании тока через раствор 
K [A g (C N )2] серебро выделяется на катоде за счет незначительного
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количества ионов серебра, которое получается вследствие диссо
циации комплексного аниона:

[Ag(CN)2]“ =г=* A g + +  2CN~

Все соединения серебра легко восстанавливаются с выделением 
металлического серебра. Если к аммиачному раствору оксида 
серебра ( I ) ,  находящемуся в стеклянном сосуде, прибавить в ка
честве восстановителя немного глюкозы или формалина, то ме
таллическое серебро выделяется в виде плотного блестящего 
зеркального слоя на поверхности стекла. Этим способом готовят 
зеркала, а такж е серебрят внутреннюю поверхность стекла в со
судах Д ью ара и в термосах для уменьшения потери теплоты луче
испусканием.

Соли серебра, особенно хлорид и бромид, ввиду их способности 
разлагаться под влиянием света с выделением металлического се
ребра, широко используются для изготовления фотоматериалов — 
пленки, бумаги, пластинок. Фотоматериалы обычно представляют 
собой светочувствительную суспензию AgBr в желатине, слой ко
торой нанесен на целлулоид, бумагу или стекло.

При э к с п о з и ц и и  в тех местах светочувствительного слоя, где иа него 
попал свет, образуются мельчайшие зародыши кристаллов металлического се
ребра. Это — скрытое изображение фотографируемого предмета. При п р о я в 
л е н и и  бромид серебра разлагается, причем скорость разложения тем больше, 
чем выше концентрация зародышей в данном месте слоя. Получается видимое 
изображение, которое является обращенным, или н е г а т и в н ы  и, и зображ е
нием, поскольку степень почернения в каж до м  месте светочувствительного слоя 
тем больше, чем выше была его освещенность при экспозиции. В ходе з а - 
к р е п л е н и я  ( ф и к с и р о в а н и я )  из светочувствительного слоя удаляется  
неразложивш ийся бромид серебра. Это происходит в результате взаимодействия 
м еж ду  A gB r  и веществом закрепителя — тиосульфатом натрия. При этой ре
акции получается растворимая комплексная соль:

A g B r 2Na 2 S 2 0 3 =  N a 3 [ A g ( S 2 0 3 )2j -j- NaBr

Д а л ее  негатив накладывают на ф отобумагу и подвергают действию све
та  — «печатают». Прн этом наиболее освещенными оказываются те места ф о
тобумаги, которые находятся против светлых мест негатива. Поэтому в ходе 
печатания соотношение м еж ду светом и тенью меняется на обратное и стано
вится отвечающим сфотографированному объекту. Это — п о з и т и в н о е  изо
бражение.

Ионы серебра подавляют развитие бактерий и уже в очень низ
кой концентрации (около 10~10 м оль/л ) стерилизуют питьевую 
воду. В медицине для дезинфекции слизистых оболочек приме
няются стабилизированные специальными добавками коллоидные 
растворы серебра (протаргол, колларгол и др.).

202. Золото (Aurum ). Золото встречается в природе почти ис
ключительно в самородном состоянии, главным образом в виде 
мелких зерен, вкрапленных в кварц или содержащихся в кварце
вом песке. В небольших количествах золото встречается в суль
фидных рудах железа, свинца и меди. Следы его открыты в мор
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ской воде. Общее содержание золота в земной коре составляет 
всего 5■ 10—7 % (масс.).

В СССР месторождения золота находятся в Сибири и на Урале. 
Крупные месторождения золота имеются в Южной Африке, на 
Аляске, в Канаде и Австралии.

Золото отделяется от песка и измельченной кварцевой породы 
промыванием водой, которая уносит частицы песка, как  более лег
кие, или обработкой песка жидкостями, растворяющими золото. 
Чаще всего применяется раствор цианида натрия NaCN, в котором 
золото растворяется в присутствии кислорода с образованием ком
плексных анионов [Au (C N )2]~:

4Au +  8 CN~ +  0 2  +  2 И 20  =  4[Au(CN )2]~ +  40Н~

Из полученного раствора золото выделяют цинком:
2[A u(C N )2] '  +  Z n  =  [Z n (C N )4]2~ +  2 Au

Осажденное золото обрабатывают для отделения от него цинка 
разбавленной серной кислотой, промывают и высушивают. Д а л ь 
нейшая очистка золота от примесей (главным образом от серебра) 
производится обработкой его горячей концентрированной серной 
кислотой или путем электролиза.

Метод извлечения золота из руд с помощью растворов циани
дов калия или натрия был разработан в 1843 г. русским инжене
ром П. Р. Багратионом. Этот метод, принадлежащий к гидроме
таллургическим способам получения металлов, в настоящее время 
наиболее распространен в металлургии золота.

Золото — ярко-желтый блестящий металл. Оно очень ковко и 
пластично; путем прокатки из него можно получить листочки тол
щиной менее 0,0002 мм, а из 1 г золота можно вытянуть проволоку 
длиной 3,5 км. Золото — прекрасный проводник теплоты и элек
трического тока, уступающий в этом отношении только серебру 
и меди.

Ввиду мягкости золото употребляется в сплавах, обычно с се
ребром или медью. Эти сплавы применяются для электрических 
контактов, для зубопротезирования, в ювелирном деле *.

В химическом отношении золото — малоактивный металл. На 
воздухе оно не изменяется, даж е при сильном нагревании. Кис
лоты в отдельности не действуют на золото, но в смеси соляной и 
азотной кислот (царской водке) золото легко растворяется. Так же 
легко растворяется золото в хлорной воде и в аэрируемых (проду
ваемых воздухом) растворах цианидов щелочных металлов. Ртуть 
тоже растворяет золото, образуя амальгаму, которая при содерж а
нии более 15 % золота становится твердой.

Известны два ряда соединений золота, отвечающие степеням 
окисленности + 1  и -(-3. Так, золото образует два оксида — оксид  
золота(I) ,  или закись золота, Аи20  и оксид  зо л о та ( I I I ) ,  или окись

* См. подстрочное примечание иа стр. 559,
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золота, A u 20 3. Более устойчивы соединения, в которых золото 
имеет степень окисленности + 3 .

При растворении золота в царской водке получается комплекс
ная тетр ах лорозолотая,  или золотохлористоводородная, кислота 
Н [АиСЦ], которая кристаллизуется в виде светло-желтых игл со
става Н [АиСЦ] -4Н20  (обычный продажный препарат золота). И з 
вестны хорошо кристаллизующиеся соли этой кислоты, например 
N afA uC U ], в растворах которых золото находится в виде ком
плексного аниона [АиС14]~,

Если осторож но нагревать тетрахлорозолотую  кислоту, то она разлагается  
с выделением HCI и красновато-коричневых кристаллов хлорида  э о л о г а ( Ш )  
АиС13.

Щ елочи осаж даю т  из растворов тетрахлорозолотой кислоты бурый гидр
оксид з о л о т а ( Ш )  Аи(ОН)з,  называемый т а к ж е  золотой кислотой, так  как  это 
вещество о бл адает  слабокислотными свойствами и образует соли. При 100 °С 
золотая  кислота теряет воду, превращ аясь  в бурый оксид золота ( I I I )  А 112О 3 .

П ри нагревании хлорида зо л о т а ( I I I )  в струе диоксида углерода до 180°С 
получается х ло р и д  золота(1) AuCl в виде белого малорастворимого в воде ве 
щества. Из растворов хлорида золота (I) щелочи о саж даю т фиолетовый оксид 
золота  (I) Аи2 0 .

Все соединения золота легко разлагаю тся при нагревании с вы
делением металлического золота,

Г л а в а  КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ
XVIII

Знакомясь с элементами подгруппы меди, мы видели, что ионы 
этих элементов способны присоединять к себе другие ионы или 
нейтральные молекулы (например, N H 3), образуя более сложные 
комплексные ионы. При связывании последних ионами противопо
ложного знака получаются различные комплексные соединения.

Комплексные соединения составляют наиболее обширный и 
разнообразный класс неорганических веществ. К ним принадлежат 
такж е многие металлорганические соединения (см. § 163), связы
вающие воедино ранее разобщенные неорганическую химию и 
органическую химию. Многие комплексные соединения — витамин 
В 12, гемоглобин, хлорофилл и другие — играют большую роль в фи
зиологических и биохимических процессах. Исследование свойств 
и пространственного строения комплексных соединений оказалось 
чрезвычайно плодотворным для к р и с т а л л о х и м и и ,  изучающей 
зависимость физико-химических свойств веществ от структуры об
разуемых ими кристаллов, и породило новые представления о при
роде химической связи. К ценным результатам привело применение 
комплексных соединений и в аналитической химии. Не будет пре
увеличение^ сказать, что успехи теоретической и прикладной
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химии за последние годы во многом 
связаны именно с изучением ком
плексных соединений.

Наиболее удачно свойства и строе
ние комплексных соединений объясня
ет к о о р д и н а ц и о н н а я  т е о р и я ,  
предложенная в 1893 г. А. Вернером.

А л ь ф р е д  В е р н е р  — швейцарский хи
мик, л ауреат  Нобелевской премии, один из 
создателей учения о комплексных соедине
ниях. Научная деятельность Вернера протека
ла  в Цюрихском университете, профессором 
которого ои был с 1893 г. Вернер синтезиро
вал  большое число новых комплексных соеди
нений, систематизировал ранее известные и 
вновь полученные комплексные соединения и 
разработал  экспериментальные методы д о к а з а 
тельства их строения. Д л я  объяснения строе
ния и свойств комплексных соединений Вернер 
выдвинул идею о координации, т. е. о про* 
странствеином окружении иоиа металла анио

нами или нейтральными молекулами. Координационная теория легла в основу 
современных представлений о комплексных соединениях.

203. Основные положения координационной теории. Согласно 
координационной теории, в молекуле любого комплексного соеди
нения один из ионов, обычно положительно заряженный, занимает 
центральное место и называется к о м п л е к с о о б р а з о в а т е -  
л е м или ц е н т р а л ь н ы м  и о н о м .  Вокруг него в непосредствен
ной близости расположено или, как говорят, к о о р д и н и р о в а н о  
некоторое число противоположно заряженных ионов или электро- 
нейтральных молекул, называемых л и г а н д а м и  (или аддендами)' 
и образующих в н у т р е н н ю ю  к о о р д и н а ц и о н н у ю  с ф е р у  
соединения. Остальные ионы, не разместившиеся во внутренней 
сфере, находятся на более далеком расстоянии от центрального 
иона, составляя в н е ш н ю ю  к о о р д и н а ц и о н н у ю  с ф е р у .  
Число лигандов, окружающих центральный ион, называется к о 
о р д и н а ц и о н н ы м  ч и с л о м .

Внутренняя сфера комплекса в значительной степени сохраняет 
стабильность при растворении. Ее границы показывают квадрат
ными скобками. Ионы, находящиеся во внешней сфере, в раство
рах легко отщепляются. Поэтому говорят, что во внутренней сфере 
ионы связаны н е  и о н о г е н н о ,  а во внешней — и о н о г е н н о. 
Например, координационная формула комплексной соли состава 
P tC l r 2 K C l  такова: К2 [PtCle] - Здесь внутренняя сфера состоит из. 
центрального атома платины в степени окисленности + 4  и хлорид- 
ионов, а ионы калия находятся во внешней сфере.

Не следует думать, что комплексные соединения всегда по
строены из ионов; в действительности эффективные заряды  атомов

Альфред Вернер 
11866—1919)
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и молекул, входящих в состав комплекса, обычно невелики. Более 
правильно поэтому пользоваться термином «центральный атом». 
Ионные представления о природе связи в комплексных соедине
ниях носят в некоторой степени формальный характер, однако 
они удобны для классификации и определения зарядов комплек
сов и позволяют качественно предсказать некоторые их свой
ства.

Координационная теория Вернера является руководящей в хи
мии комплексных соединений и в настоящее время. С течением 
времени изменяются и уточняются лишь представления о силах, 
действующих между центральным атомом и лигандами (см. § 206). 
Широкое распространение этой теории объясняет, почему ком
плексные соединения часто называют «координационными соеди
нениями».

Существует ряд методов установления координационных фор
мул комплексных соединений.

С п о м о щ ь ю  р е а к ц и й  д в о й н о г о  о б м е н а .  Именно т а 
ким путем была доказана структура следующих комплексных 
соединений платины: P tC l4-6N H 3, P tC l4-4NH3, P tC l4-2NH3,
Р  t С 14 - 2 К С1.

Еслн подействовать на раствор первого соединения раствором 
A gN 0 3, то весь содержащийся в нем хлор осаждается в виде хло
рида серебра. Очевидно, что все четыре хлорид-иона находятся во 
внешней сфере и, следовательно, внутренняя сфера состоит только 
из молекул аммиака. Таким образом, координационная формула 
соединения будет [P t(N H 3)e]C l4. В соединении P tC l4-4NH3 нитрат 
серебра осаждает только половину хлора, т. е. во внешней сфере 
находятся только два хлорид-иона, а остальные два вместе с че
тырьмя молекулами аммиака входят в состав внутренней сферы, 
так  что координационная формула имеет вид [P t (N H 3) 4Cl2] С12. 
Раствор соединения P tC l4-2N H 3 не дает осадка с A g N 0 3, это со
единение изображается формулой [Pt (N H 3h C l 4] . Наконец, из рас
твора соединения P tC l4-2КС1 нитрат серебра тоже не осаждает 
AgCl, но путем обменных реакций можно установить, что в рас
творе имеются ионы калия. На этом основании строение его изо
бражается формулой Кг [PtCle] -

П о  м о л я р н о й  э л е к т р и ч е с к о й  п р о в о д и м о с т и  
р а з б а в л е н н ы х  р а с т в о р о в * .  При сильном разбавлении 
молярная электрическая проводимость [х комплексного соединения 
определяется зарядом и числом образующихся ионов. Д л я  соеди
нений, содержащих комплексный ион и однозарядные катионы или 
анионы, имеет место следующее примерное соотношение:

* М о л яр ная  электрическая проводимость раствора  ц  равна электрической 
проводимости объема раствора, содерж ащ его  1 моль вещества и заключенного 
м еж ду  электродами, находящимися на расстоянии в I см друг от друга.  З н а 
чения ц  вы р аж аю тся  в О м ~ 1 'См2 -моль~1,
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Число ионов, на которые и Число ионов, на которые и
распадается молекула „  — 1 „„2  . , „ „ . —1 распадается молекула п  —1 2 -1

электролита ° м -см 'моль электролита ° м ' см 'моль

2 100 4 400
3 250 5 500

Измерение электрической проводимости подтверждает приве
денные выше координационные формулы комплексов платины. 
Электрическая проводимость их изменяется, как показано на д и а
грамме (рис. 155). Д ля  первого соединения ц л; 500, что указывает 
на образование при его диссоциации пяти ионов и соответствует 
координационной формуле [Pt (N H 3) 6] С14. По мере замещения во 
внутренней сфере молекул N H 3 на ионы С1~ электрическая прово
димость падает и становится минимальной для неэлектролита 
[P t (N H 3) 2Cl4] . При переходе к соединению Кг [PtCI6j электриче
ская проводимость вновь возрастает, а значение ее соответствует 
образованию при диссоциации трех ионов.

Р е н т г е н о с т р у к т у р н ы м  м е т о д о м .  Координационная 
формула комплексного соединения, находящегося в кристалличе
ском состоянии, может быть непосредственно установлена путем 
определения взаимного положения атомов и молекул в кристалле 
рентгеноструктурным методом (см. § 50). Однако для этого тре
буется вырастить достаточно крупный и неискаженный кристалл 
комплексного соединения, что не всегда возможно.

Существует и ряд других физико-химических методов установ
ления координационных формул комплексных соединений.

Анализируя координационные числа многих комплексных со
единений, А. Вернер пришел к выводу, что заряд  центрального 
иона (или, точнее, степень окисленности центрального атома) 
является основным фактором, влияющим на координационное 
число. Ниже сопоставлены наиболее характерные координацион
ные числа в растворах и заряд  центрального иона:

З а р я д  центрального иона + 1  + 2  + 3  + 4
Координационное число 2 4, 6  6 , 4 8

Здесь выделены жирным шрифтом чаще встречающиеся коор
динационные числа в тех случаях, когда возможны два различных 
типа координации. Координационное число 6 встречается в ком

плексных соединениях P t4+, Сг3+, Со3+, 
Fe3+, координационное число 4 — в 
комплексах Cu2+, Zn2+, P d 2+, P t2+, ко
ординационное число 2 — в комплек
сах Ag+, Cu+. Приведенные координа
ционные числа соответствуют макси
мальному насыщению координацион-

Рис. 155. Изменение молярной электрической прово
димости ц, в ряду комплексных соединений плати- 
ны(1У):
J-lPt(NH3)elCl4-, 2—lPt(NH3)4Cl2lCl2; 3-[Pt(NH3)2Cl4li
4 - K 2 [ P t C I 6l.
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ной сферы и относятся к к о о р д и н а ц и о н н о - н а с ы щ е н н ы м  
соединениям. Не всегда в растворах соблюдаются условия, необхо
димые для этого, и тогда образуются координационно-ненасыщен
ные комплексы с меньшими координационными числами.

Координационное число не является неизменной величиной для 
данного комплексообразователя, а обусловлено также природой 
лиганда, его электронными свойствами. Д аж е  для одних и тех же 
комплексообразователей и лигандов координационное число зави 
сит от агрегатного состояния, от концентрации компонентов н тем
пературы раствора.

Лиганды, занимающие во внутренней координационной сфере 
одно место, называются м о н о д е н т а т н ы м и ,  Существуют ли
ганды, занимающие во внутренней сфере два или несколько мест, 
Такие лиганды называются б и -  и п о л и д е н т а т н ы м и .

При мерами бидентатных лигандов могут служить оксалатный 
(  О О \

 ̂ «9- I II IIион C2Oi чили —О—С—С—О—/  и молекула этилендиамина 
(N H 2C H 2C H 2N H 2). Четырехдентатным лигандом является двухза
рядный анион этилендиаминтетрауксусной кислоты:

.. ,СН2СОО~
c h 2 - n (

ХСН2СООН
„ /СНаСООН 

СН2—\'
\ с н 2сосг

З а р я д  комплексного иона равен алгебраической сумме зарядов  
составляющих его простых ионов.  Например:

A g + +  2C N - — *  [A g(C N )2r  ( + 1  — 2  =  — 1 )

P t 4+ +  6C1" — ► [ P t C l 6]2“ ( + 4 - 6 =  - 2 )

Входящие в состав комплекса электронейтральные молекулы, 
например N H 3, Н 20 ,  С2Н 4, не влияют на величину его заряда. П о
этому при определении заряда комплексных ионов их можно не 
учитывать. Заряд  комплексообразователя, в свою очередь, легко 
находится, исходя из заряда комплексного иона и зарядов содер
ж ащ ихся в комплексе лигандов.

Нейтральные молекулы или анионы, находящиеся во внутрен
ней сфере комплексного соединения, могут быть последовательно 
замещены другими молекулами или анионами. Например, путем 
замещения молекул аммиака в комплексной соли [C o(N H3) 6] CI3 

ионами NOJ- получают следующие соединения: [Со (N H3) s ( N 0 2) ] С12, 
| [С о(N H 3) 3( N 0 3) з ] , K2[Co(NH3) (N0 2)s],  K s [ C o ( N 0 2) 6]. Понятно, 
что при таком замещении постепенно изменяется и заряд  ком-, 
плексного иона, понижаясь от + 3  у иона [Со(МНз)6] 3+ до —3 у 
Иона [С о (Ы 0 2)б] 3~.
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204. Основные типы и номенклатура комплексных соединений.
К основным типам комплексных соединений относятся следующие.

А м м и а к а т ы  — комплексы, в которых лигандами служат 
молекулы аммиака, например: [C u(N H 3) 4] S 0 4, [C o(N H 3) 6] Cl3,
[Pt (NH 3) е] С14. Известны комплексы, аналогичные аммиакатам, в 
которых роль лиганда выполняют молекулы аминов: C H 3N H 2 (ме
тиламин), C2H5N H 2 (этиламин), N H 2CH2CH2N H 2 (этилендиамин, 
условно обозначаемый Еп) и др. Такие комплексы называют а м и 
н а  т а м и.

А к в а к о м п л е к с ы  — в которых лигандом выступает вода: 
[С о(Н 20 ) 6] С12, [А1 (Н20 ) 6] С13, [С г(Н 20 ) 6] С!3 и др. Находящиеся 
в водном растворе гидратированные катионы содержат в качестве 
центрального звена аквакомплекс. В кристаллическом состоянии 
некоторые из аквакомплексов удерживают и кристаллизационную 
воду, например: [Cu (Н 20 )  4] S 0 4- Н 20 ,  [Fe(H 20 ) 6] S 0 4-H 20 .  Кри
сталлизационная вода не входит в состав внутренней сферы, она 
связана менее прочно, чем координированная, и легче отщепляется 
при нагревании.

А ц и д о к о м п л е к с ы .  В этих комплексах лигандами яв 
ляются анионы. К ним относятся комплексы типа двойных солей, 
например К2 [PtCl4] , K4[Fe(CN)eJ (их можно представить как про
дукт сочетания двух солей — P tC l4• 2КС1, F e (C N )2-4KCN и т. д .),  
комплексные кислоты — H 2[SiF6], Н 2[СоСЦ], гидроксокомплек- 
сы — N a2[Sn (О Н )4] , N a2[S n ( O H )6] и др.

Между этими классами существуют п е р е х о д н ы е  р я д ы ,  
которые включают комплексы с различными лигандами. О таких 
комплексах мы уже упоминали. Приведем переходный ряд между 
аммиакатами и ацидокомплексами платины (П ): [P t (N H 3) 4] С12,
[P t (N H 3) 3Cl]Cl, [ P t (N Н 3) 2Ci2] , K [P t (N H 3)C l3] , I<2 [P tC l4] -

Ц и к л и ч е с к и е ,  или х е л а т н ы е  (клешневидные), комплекс
ные соединения. Они содержат би- или полидентатный лиганд, ко
торый как бы захватывает центральный атом подобно клешням 
рака:

В этих комплексах символом М обозначен атом металла, а 
стрелкой — донорно-акцепторная связь. Примерами таких ком
плексов служат оксалатный комплекс ж елеэа (Ш ) [F e(C 20 4) 3J 3~ 
и этилендиаминовый комплекс платины(IV) — [P tE n 3] 4+. К группе 
хелатов относятся и в н у т р и к о м п л е к с н ы е  с о е д и н е н и я ,  
в которых центральный атом входит в состав цикла, образуя ко
валентные связи с лигандами разными способами: донорно-акцеп- 
торным и за счет неспаренных атомных электронов. Комплексы 
такого рода весьма характерны для аминокарбоновых кислот.

/ 0 —0 = 0
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Простейший их представитель — аминоуксусная кислота (глицин)' 
N H 2C H 2COOH — образует хелаты с ионами Cu2+, P t2+, Rh3+, на
пример:

H 2 C— H 2 N v  , „ n h 2 — С Н 2

0 = С -

- h 2n  n h 2-

/ Сич  — с у  х о  -с=о
Известны также комплексы с более сложными аминокарбоно

выми кислотами и их аналогами. Такие лиганды называются к о м -  
п л е к с о н а м и .  Двухзарядный анион этилендиамиитетрауксусной 
кислоты, называемый в виде двунатриевой соли комплексоном I I I , 
или трилоном Б,  дает с двухвалетным- металлом комплекс типа:

-с н г
H O OCH jC.

Н ,С ;

, НцС-
V N<

с с

/СН.СООН

:С Н ,

о о
Хелатные соединения отличаются особой прочностью, так как 

центральный атом в них как бы «блокирован» циклическим лиган
дом. Наибольшей устойчивостью обладают хелаты с пяти- и ше
стичленными циклами. Комплексоны настолько прочно связывают 
катионы металлов, что при их добавлении растворяются такие 
плохо растворимые вещества, как сульфаты кальция и бария, окса- 
латы и карбонаты кальция. Поэтому их применяют для умягчения 
воды, для маскировки «лишних» ионов металла при крашении и 
изготовлении цветной пленки. Б оль
шое применение они находят и в ана
литической химии.

Многие органические лиганды хе- 
латного типа являются весьма чув
ствительными и специфическими ре
агентами на катионы переходных ме
таллов. К ним относится, например, 
диметилглиоксим, предложенный Л. А.
Чугаевым как реактив на ионы Ni2+ 
и P d2+.

Л е в  А л е к с а н д р о в и ч  Ч у г а е в  при
надлеж ит  к числу наиболее выдающихся со
ветских химиков. Родился в Москве, в 1895 г. 
окончил Московский университет. В 1904—•
1908 г. — профессор Московского высшего 
технического училища, в 1908— 1922 г. — про
фессор неорганической химии Петербургского 
университета и одновременно (с 1909 г.) —• 
профессор органической химии Петербургского

Лев Александрович Чугаев (1873—1922)
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технологического института. Заним ался  изучением химии комплексных соеди
нений переходных металлов, в особенности металлов платиновой группы. О т
крыл много новых комплексных соединений, важ ны х в теоретическом и пр ак 
тическом отношениях. Чугаев впервые обратил внимание на особую устойчивость
5 - и 6 -членных циклов во внутренней сфере комплексных соединений и о харак
теризовал кислотно-основные свойства аммиакатов  платины (IV).  Он был одним 
из основоположников применения органических реагентов в аналитической хи 
мии. Много внимания уделял организации и развитию промышленности по 
добыче и переработке платины и платиновых металлов в СССР. Создал  боль
шую отечественную школу химикоз-иеоргаников, работающих в области изучения 
химии комплексных соединений.

Большую роль играют хелатиые соединения и в природе. Так, 
гемоглобин состоит из комплекса — гема, связанного с белком — 
глобином. В геме центральным ионом является ион Fe2+, вокруг 
которого координированы четыре атома азота, принадлежащие 
к сложному лиганду с циклическими группировками. Гемоглобин 
обратимо присоединяет кислород и доставляет его из легких по 
кровеносной системе ко всем тканям. Хлорофилл, участвующий 
в процессах фотосинтеза в растениях, построен аналогично, но в 
качестве центрального иона содержит M g2+.

Все перечисленные классы комплексных соединений содержат 
один центральный атом, т. е. являются о д н о я д е р н ы м и .  Встре
чаются комплексы и более сложной структуры, содержащие два 
или несколько центральных атомов одного и того же или разных 
элементов. Эти комплексы называются п о л и  ( м н о г о ) я д е р н ы -  
м и.

Существуют различные типы полиядерных комплексов.
К о м п л е к с ы  с м о с т и к о в ы м и  а т о м а м и  или группами атомов, 

например с мостиковыми атомами хлора — CI : — >- (хлоро-),  кислорода
Н Н

■—О—  (оксо-), с мостиковыми группами —N : — (амино) ,  — О : -  > (гидр-

^  Н
оксо). Т ак ,  комплекс [Сг(МН3 ) 5  — ОН — ( NH3 ) 5 C r]C I 5 явл яется  биядерным 
комплексом с одной мостиковой гидроксогруппой. К  подобным соединениям 
относится и димер А1гС1б (см. стр. 615).

Комплексы к л а с т е р н о г о  типа, в которых атомы металла непосред
ственно связаны друг с другом. Это наблюдается, например, в димерах 
(CO)sM n — M n(CO )s,  [Re 2 H 2C l8]2- .  В последнем соединении м еж ду  атомами 
рения имеется тронная связь:

- С Ц  y C l  C l y  у С 1  -.2-

Н — R e — :-------^ ^ R e —Н

- C l /  '" 'C l  C l /  \ с 1  -

К  многоядериым соединениям относятся так ж е  изополи- н гетерополи- 
кислоты.

И з о п о л и  к и с л о т ы  образую тся при соединении двух или нескольких 
кислотных остатков одной и той ж е  кислородной кислоты за счет кислородных 
мостиков. В их число входят  двухром овая  Н2 С г 0 7, пирофосфориая Н 4 Р 2 0 7 ,
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тетраборная  Н 2 В 4 0 7 кислоты, а так ж е  поликремнневые кислоты, составляющие 
основу силикатов.

Г е т е р о п о л  п к и с л о т ы  содер ж ат  не менее двух различных кислот или 
оксидов (производных неметалла и металла) и большое количество воды (до 
30 м олекул).  Наиболее важ ное значение в аналитической химии имеют следую 
щие гетерополнкпслоты:

Н 3 Р 0 4  • 12М о0 3 • я Н 20  — фосфорномолибденовая 

Н 3 Р О 4  • 1 2 W 0 3 • (гН20  — фосфорновольф рам овая  

H 4 S i 0 4  • 12МоОз • « Н 20  — кремнемолибденовая 

H 4 S i 0 4  • I 2 W O 3 • « Н 20  — крем и евольф рам овая

Известно  немного комплексов, в которых центром координации является  
анион, — это и о л и г а л о г е н и д ы, содерж ащ ие  анионы (где х  ме
няется от 1 до 4) или [ B r - x B r j -  (где х  1 или 2);  существуют и смешанные 
полнгалогенндные анионы — [1-Вг2]~, [1-С12]~. Большую роль при их обр азо ва 
нии играет поляризация: чем больше интенсивность поляризационного взаим о
действия м еж ду анионом Э -  и молекулой Э 2, тем устойчивее комплекс. Именно
поэтому наиболее устойчивыми из них оказываю тся  полииоднды (молекулы 1 2

легко поляризую тся),  а полифториды не получены. Вследствие наличия в рас
творе  равновесия

1з I +  Ь

раствор полииодида обнаруж ивает  свойства свободного иода.

Существует много способов образования названий комплексных 
соединений, в том числе и традиция называть их по фамилиям ис
следователей, их открывших. Такой способ, хотя и отдает дань 
уважения ученым, сложен для запоминания. Мы приведем номен
клатуру главнейших типов комплексных соединений, основанную 
на рекомендациях Международного союза теоретической и при
кладной химии.

Н а з в а н и е  к о м п л е к с н о г о  а н и о н а  начинают с у каза 
ния состава внутренней сферы.

Во внутренней сфере, прежде всего называют анионы, прибав
ляя к их латинскому названию окончание «о». Например: С1~ —
хлоро,  C N -  — циано,  БОз-  — сульфито, О Н -  — гидрэксо и т. д. Д а 
лее называют нейтральные лиганды. При этом пользуются терми
нами: для координированного аммиака — аммин,  для воды — аква.  
Число лигандов указывают греческими числительными: 1 — моно  
(часто не приводится), 2 — ди,  3 — три, 4 — тетра, 5 — пента,
6 — гекса,  Затем называют комплексообразователь, используя ко
рень его латинского названия и окончание ат, после чего римскими 
цифрами указывают (в скобках) степень окисленности комплексов 
образователя. После обозначения состава внутренней сферы назы
вают внешнесферные катионы. В случае неэлектролитов степень 
окисленности центрального атома не приводят, так как она одно
значно определяется, исходя из электронейтральности комплекса. 
Если центральный атом входит в состав к а т и о н а ,  то используют
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русское название элемента и в скобках указывают его степень 
окисленности. Приведем примеры:

K [F e(N H 3 ) 2  (C N )4] — тетрацианодиамминферрат(1П) калия
(NH 4 )2 [P t(O H ) 2 C l4] — тетрахлородигндроксоплатинат(1У) аммония 
[Сг(Н 2 0 ) 3 Р 3] — трнфторотриаквахром
(C o(NH 3 ) 3  ( N 0 2 )2 C1] — хлородиннтритотриамминкобальт 
[ P t (N H 3 )4 C l 2 ]C l 2  — хлорид дихлоротетраамми:-'платнны(1У) 
[Ag(N H3)2]Cl — хлорид дпамминсеребра(1)

205. Пространственное строение и изомерия комплексных со
единений. Одинаковые лиганды симметрично располагаются в про
странстве вокруг центрального атома. Чаще встречаются четные 
координационные числа — 2, 4, 6. Им соответствуют следующие 
геометрические конфигурации:

Координационное
число

2

4

Геометрическая конфигурация

• линеипая

• плоская квадратная

• тетраэдрическая

• октаэдрическая, схел^  гнче- 
ски изображ аем ая  так:

_

Впервые правильные представления о пространственном строе
нии комплексных соединений были сформулированы А. Вернером. 
При этом он исходил из найденного опытным путем числа изоме
ров при наличии двух или более различных лигандов в комплексе 
и сравнивал его с возможным числом для той или иной предпо
лагаемой конфигурации. Так, для координационного числа 4 и тет
раэдрической конфигурации все положения лигандов относительно

СГ

HSN

'NH, С1

Р1*+ Ft**

СГ СГ

NH,

NHj
Р и с . 158. П р о с т р а н с т в е н н о е  с т р о е н и е  и з о м е р о в  [ P t^ N H j^ g C ljJ t  

с л е в а — г р а к с -и з о м е р ;  с п р а в а — ^ « с -и зо м е р .
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СГ

Рис. 157. Пространственное строение комплексного иона 

Рис. 158. Пространственное строение изомеров  
слева — грам оизом ер; справа — цц,-изомер.

центрального атома эквивалентны. Поэтому тетраэдрические ком
плексы типа [МА2В2] (где М — центральный атом, а А и В — ли
ганды) не имеют изомеров. Другое наблюдается в комплексах пла
тины (II); например, [P i(ЫНзЬСЬ] встречается в двух изомерных 
формах, отличающихся по цвету, растворимости, дипольному мо
менту, реакционной способности и способам получения. Отсюда 
был сделан вывод о расположении лигандов по квадрату вокруг 
центрального атома, так как именно для этой конфигурации 
у соединений типа [МА2В2] должно иметься два изомера. В одном 
из изомеров комплекса [Pt (NH3) 2CI2] атомы хлора разделены цен
тральным атомом (гранс-изомер), а в другом (^ис-изомер) они 
находятся рядом друг с другом, по одну сторону от центрального 
атома (рис. 156).

При увеличении числа различных заместителей число изомеров 
растет и для соединений типа [MABCD] для квадратной конфигу
рации возможно уже три изомера.

Изучая явления изомерии комплексных соединений с координа
ционным числом 6, Вернер пришел к выводу, что в этом случае 
лиганды должны быть симметрично расположены вокруг централь
ного иона, образуя фигуру правильного октаэдра (рис. 157). Если 
все координированные группы одинаковы, как показано на рисун
ке, то, конечно, перестановка одной группы на место другой не 
изменит структуры комплекса. Но если группы не одинаковы, то 
возможно различное их расположение, вследствие чего могут об
разоваться изомеры. И действительно, опыт показывает, что, на
пример, соединение [P t(N H 3) 2Cl4] (где координационное число 
платины равно 6) существует в двух изомерных формах, отличаю
щихся одна от другой по своей окраске и другим свойствам. Строе
ние этих изомеров, по Вернеру,схематически показано на рис. 158. 
В одном случае молекулы NH 3 помещаются у противоположных 
вершин октаэдра (гдамс-изомер), в другом — у соседних (цис-изо
мер). Подобного рода пространственная изомерия наблюдается и
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К

0[Р*С1сТ

Рис. 159. Кристаллическая реш етка K2[PtCl6],

у ряда других комплексов с ш е
стью лигандами во внутренней 
сфере.

Предположения Вернера отно
сительно октаэдрического строе
ния комплекса с координацион
ным числом 6 блестяще подтвер
дились при рентгенографическом 
исследовании кристаллов соответ
ствующих соединений. Н а рис. 159 

изображена кристаллическая решетка комплексной соли I<2 [P tC l6] - 
В ней комплексные ионы [P tC l6] 2~ находятся в вершинах и цент
рах граней куба, причем хлорид-ионы в комплексе расположены 
в вершинах правильного октаэдра. Таким образом, ион [P tC le]2— 
не только сохраняется в растворах, но и является самостоятель
ной структурной единицей в кристаллической решетке.

К геометрической изомерии можно отнести и зеркальную (опти- 
ческую) изомерию, рассмотренную ранее (стр. 446) на примерах 
органических соединений. Например, комплексы [СоЕп3]С13 (Еп — 
этилендиамин) и цис-[CoEn2Ci2]C l существуют в виде двух зер* 
кальных антиподов:

[СоЕп3]3+

Ч«с-[СоЕ п2С12]+

f in .

D En

Кроме геометрической изомерии, известны и другие виды изомерии ком
плексных соединений, обусловленные различным положением и связью лигандов 
во внутренней сфере. Так, г и д р а т  п а я  изомерия имеет место при переходе 
воды из внутренней сферы во внешнюю, например [C r (H 2 0 ) 5 j C l 3, 
[С г(Н 2 0 ) 5 С 1]С12 -Н 2 0 , [Сг(Н 2 0 ) 4 С Ь ]С 1 -2Н 2 0 .  При этом цвет комплекса меняется 
от сине-фиолетового у [Сг(Н 2 0)б]'С13 до светло-зеленого у [Сг(Н 2 0 ) 4 С12]С1 • 2Н20  
(см. так ж е  § 228).

И о н и з а ц и о н н а я  изомерия определяется различным распределением 
ионов м еж ду внутренней и внешней сферами, например: [C o (N H 3 ) 5 Br]SO« и 
[C o (N H 3 ) 5 S 0 4 ]Br; [ P t (N H 3 ) 4 Cl 2 ]Br 2  и [ P t ( N H 3 ) 4 Br 2 ]Cl2.

К о о р д и н а ц и о н н а я  изомерия связана  с переходом лигандов от од
ного комплексообразователя к другому: [C o(N H 3 ) 6] [ C r ( C N y  и [ C r (N H 3) 6]- 
, -[C o(C N )6].

Имеются среди комплексных соединений и п о л и м е р ы :  так, составу 
PIC12 ' 2 N H 3  отвечают изомерные цис-  и транс-мономеры [ P t ( N H 3 ) 2 Cl2], д и 
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меры [ P t ( N H 3 )4 ] [ P t C l 4], [P t (N H 3 ) 3 C l ] [ Р t (N H 3 ) C l3] и тример [ P t ( N H 3 ) 3 C l 2 j| •
• [ P t C l 4].

206. Природа химической связи в комплексных соединениях.
Образование многих комплексных соединений можно в первом 
приближении объяснить электростатическим притяжением между 
центральным катионом и анионами или полярными молекулами ли
гандов. Наряду с силами притяжения действуют и силы электро
статического отталкивания между одноименно заряженными (или, 
в случае полярных молекул, одинаково ориентированными) ли
гандами. В результате образуется устойчивая группировка атомов 
(ионов), обладаю щая минимальной потенциальной энергией.

Количественные расчеты на основе такой э л е к т р о с т а т и 
ч е с к о й  м о д е л и  впервые были выполнены В. Косселем 
и А. Магнусом, которые принимали ионы за недеформируемые 
шары и учитывали их взаимодействие по закону Кулона. Р езуль
таты этих расчетов удовлетворительно передают зависимость коор
динационного числа от заряда центрального иона. Однако простая 
электростатическая теория не в состоянии объяснить избиратель
ность (специфичность) комплексообразования, поскольку она не 
принимает во внимание природу центрального атома и лигандов, 
особенности строения их электронных оболочек. Д ля учета этих 
факторов электростатическая теория была дополнена п о л я р и 
з а ц и о н н ы м и  представлениями (см. § 46), согласно которым 
комплексообразованию благоприятствует участие в качестве цен
тральных атомов небольших многозарядных катионов с?-элементов, 
обладающих сильным поляризующим действием, а в качестве 
лигандов — больших, легко поляризующихся ионов или молекул. 
В этом случае происходит деформация электронных оболочек цен
трального атома и лигандов, приводящая к их взаимопроникнове
нию, что и вызывает упрочнение связей.

Поляризационные представления оказались полезными для 
объяснения устойчивости, кислотно-основных и окислительно-вос
становительных свойств комплексных соединений, но многие другие 
их свойства остались необъясненными. Так, с позиций электроста
тической теории все комплексы с координационным числом 4 д о л ж 
ны иметь тетраэдрическое строение, поскольку именно такой 
конфигурации соответствует наименьшее взаимное отталкивание 
лигандов. В действительности, как мы уже знаем, некоторые по
добные комплексы, например, образованные платиной ( I I ) ,  по
строены в форме плоского квадрата. Электростатическая теория 
не в состоянии объяснить особенности реакционной способности 
комплексных соединений, их магнитные свойства и окраску. Более 
точное и полное описание свойств и строения комплексных соеди
нений может быть получено только на основе квантовомеханиче
ских представлений о строении атомов и молекул.

В настоящее время существует несколько подходов к кванто
вомеханическому описанию строения комплексных соединений,
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Т е о р и я  к р и с т а л л и ч е с к о г о  п о л я  основана на пред
ставлении об электростатической природе взаимодействия между 
центральным ионом и лигандами. Однако, в отличие от простой 
ионной теории, здесь учитывается различное пространственное рас
положение d -орбиталей (см. рис. 20 на стр. 81) и связллное с этим 
различное изменение энергии d -электронов центрального атома, 
вызываемое их отталкиванием от электронных облаков лигандов.

Рассмотрим состояние ст-орбиталей центрального иона. В сво
бодном ионе электроны, находящиеся на каждой из пяти ст-орби
талей, обладают одинаковой энергией (рис. 160, а ) .  Представим 
себе, что лиганды создают равномерное сферическое электростати
ческое поле, в центре которого находится центральный ион. В этом 
гипотетическом случае энергия d -орбиталей за счет отталкиваю ще
го действия лигандов возрастает на одинаковую величину, т. е. 
все d -орбитали останутся энергетически равноценными (рис. 
160,6). В действительности, однако, лиганды неодинаково дейст
вуют на различные d -орбитали: если орбиталь расположена близко 
к лиганду, энергия занимающего ее электрона возрастает более 
значительно, чем в том случае, когда орбиталь удалена от лигаида. 
Например, при октаэдрическом расположении лигандов вокруг 
центрального иона наибольшее отталкивание испытывают элек
троны, находящиеся на орбиталях d Z‘ и d x2- yh направленных к ли
гандам (рис. 161, а н б); поэтому их энергия будет более высокой, 
чем в гипотетическом сферическом поле. Напротив, dxy, dxz и dyz- 
орбитали направлены между лигандами (рис. 161, в) ,  так что энер
гия находящихся здесь электронов будет ниже, чем в сферическом 
поле. Таким образом, в октаэдрическом поле лигандов происходит 
расщепление d -уровня центрального иона на два энергетических 
уровня (рис. 160, в): более высокий уровень, соответствующий 
орбиталям d z- и d^-y^  (их принято обозначать dY или eg), и более 
низкий уровень, отвечающий орбиталям dxy, dxz и dyz (эти орби
тали обозначают d e или t 2g).

Разница в энергиях уровней dY и de, называемая э н е р г и е й  
р а с щ е п л е н и я ,  обозначается буквой А; ее можно эксперимен-

д йг1 йяу  
-------г  *dv

I

^ / 2-Уг

Рис. 160. Схема энергетических уровней d-орбиталей центрального иона:
а — свободный ион; б — ион в гипотетическом сферическом поле; в  — ион в октаэдрическом  
поле лигандов.
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Рис. 161. Орбитали d  2 (0 ). d  2 2 (®) и ^ (®) в октаэдрическом поле лигандоз (лиганды
условно изображ ены  в виде шариков).

тально определить по спектрам поглощения комплексных соедине
ний. Значение А зависит как от природы центрального атома, так 
и от природы лигандов: лиганды, создающие сильное поле, вызы
вают большее расщепление энергетических уровней, т. е. более 
высокое значение А.

По величине энергии расщепления лиганды располагаются в 
следующем порядке (так называемый с п е к т р о х и м и ч е с к и й  
ряд *):
СО, C N -  >  этилендиамин(Еп) >  NH 3 >  S C N "  >  Н 20  >  ОН" >  F "  >  С Г  >  Вг” >  Г

сильное I среднее I слабое
поле I поле I поле

В начале этого ряда находятся лиганды, создающие наиболее 
сильное поле, в конце — создающие слабое поле.

Электроны центрального иона распределяются по d -орбиталям 
так, чтобы образовалась система с минимальной энергией. Это мо
жет быть достигнуто двумя способами: размещением электронов 
на с(е-орбиталях, отвечающих более низкой энергии, или равномер
ным распределением их по всем d -орбиталям, в соответствии с 
правилом Хунда (см. § 32). Если общее число электронов, нахо
дящихся иа d-орбнталях центрального иона, не превышает трех, то 
они размещаются на орбиталях более низкого эпергетическиго 
уровня ds по правилу Хунда. Так, у нона Cr3f, имеющего электрон
ную конфигурацию внешнего слоя 3d3, каждый из трех d -электро- 
нов занимает одну из трех йе-орбнталей.

Иное положение складывается, когда на d -орбиталях централь
ного иона находится большее число электронов. Размещение их 
в соответствии с правилом Хунда требует затраты энергии для 
перевода некоторых электронов на dy-орбитали. С другой стороны, 
при размещении максимального числа электронов на de-орбиталях 
нарушается правило Хунда и, следовательно, необходима затрата

* Взаимное расположение лигандов с близкими энергиями расщепления мо
ж ет  несколько изменяться при переходе к другому центральному атому пли 
да ж е  при изменении степени окисленности центрального атома.
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J. ^  тронов иона Со3+ по 4-орби
талям:

■ “ cL K U M  l i v J l c j  \J  И v v id u v ' ' !  U li*

а  таэдрическом поле лпгандоз
(комплекс ICoFel3-); б —а 
сильном октаэдрическом по-

а — в гипотетическом сфери
ческом поле; б — в слабом ок-

а
Ц 4* 4* 4- 4^

4f 4* Ч*̂ з
ле лигандов (комплекс 
ICo(CN’)6]3‘ ).

Ц-

энергии для перевода некоторых электронов на орбитали, на кото-' 
рых уже имеется по одному электрону. Поэтому в случае слабого 
поля, т. е. небольшой величины энергии расщепления, энергетически 
более выгодным оказывается равномерное распределение d-элек
тронов по всем d -орбиталям (в соответствии с правилом Хунда); 
при этом центральный ион сохраняет высокое значение спина, так  
что образуется в ы с о к о с п и н о в ы й  парамагнитный комплекс. 
В случае же сильного поля (высокое значение энергии расщепле
ния) энергетически более выгодным будет размещение максималь
ного числа электронов на й е-орбиталях; при этом создается н и з 
к о с п и н о в ы й  диамагнитный комплекс.

С этой точки зрения понятно, почему, например, комплекс 
([СоРб]3~ парамагнитен, а комплекс [C o(C N )6] 3-  диамагнитен. 
Положение лигандов F -  и CN-  в спектрохимическом ряду (см. 
выше) показывает, что ионам C N - соответствует значительно бо
лее высокая энергия расщепления А, чем ионам F - . Поэтому в 
рассматриваемых комплексах электроны центрального иона Со3+ 
распределяются по d -орбиталям так, как  это показано на рис. 162: 
комплекс [CoFe]3- — высокоспиновый, а комплекс [C o(C N )6] 3-  — 
низкоспиновый.

Мы рассмотрели теорию кристаллического поля в приложении 
к комплексам с октаэдрическим расположением (октаэдрической 
координацией)’ лигандов. С аналогичных позиций могут быть рас
смотрены и свойства комплексов с иной, например тетраэдриче
ской, координацией.

Н а  основе теории кристаллического поля удается объяснить не только маг
нитные свойства комплексных соединений, но и их специфическую окраску. Так, 
в комплексе [T i(H 2 0 ) 6]3+ ион Ti3+ имеет один d -электрон (электронная конфи
гурация d 1). В нормальном (невозбужденном) состоянии этот электрон нахо
дится  на одной из с(е-орбиталей,  но при затрате  некоторой энергии (Д =  
=  238 кД ж /м оль)  может в озбуж даться  и переходить на йу-орбиталь .  Длина  
волны света,  поглощаемого при этом переходе и соответствующего указанной 
энергии, равна  500 нм: это и обусловливает фиолетовую окраску  комплекса 
[T i(H 2 0 ) 6]3+. При таком рассмотрении становится понятным, почему комплексы, 
образованные ионами Cu+, A g + , Z n 2+ и Сц2+, как  правило, бесцветны; эти 
ионы имеют электронную конфигурацию d K, так  что все d -орбитали заполнены 
и переход электронов с на d y -орбитали невозможен, Ион же Си2+ образует 
окрашенные комплексы: он обладает  электронной конфигурацией d 9, так что 
один из й е-электронов мож ет  при возбуждении переходить на d ^ -орбиталь.
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Хотя теория кристаллического поля оказалась плодотворной 
с трактовке магнитных, оптических и некоторых других свойств 
комплексных соединений, она не смогла объяснить положения ли
гандов в спектрохимическом ряду, а такж е сам факт образования 
некоторых комплексов, например, так называемых «сэндвичевых» 
соединений — дибензолхрома Сг(СбНб)г, ферроцена F e (C sH 5)2 и 
их аналогов. Дело в том, что теория кристаллического поля, учи
тывая влияние лигандов на центральный ион, не принимает во 
внимание участия электронов лигандов в образовании химических 
связей с центральным ионом. Поэтому применение теории кристал
лического поля ограничено, главным образом, комплексными со
единениями с преимущественно ионным характером связи между 
центральным атомом и лигандами.

М е т о д  в а л е н т н ы х  с в я з е й  в приложении к комплекс
ным соединениям базируется на тех ж е  представлениях, что и в 
простых соединениях (см. §§ 39—44). При этом принимается во 
внимание, что химические связи, возникающие при комплексооб- 
разовании имеют донорно-акцепторное происхождение, т. е. обра
зуются за счет неподеленной электронной пары одного из взаимо
действующих атомов и свободной орбитали другого атома. Р а с 
смотрим с этих позиций строение некоторых комплексных соедине
ний.

В молекуле аммиака атом азота находится в состоянии «/^-гиб
ридизации, причем на одной из его гибридных орбиталей находится 
неподеленная электронная пара. Поэтому при донорно-акцепторном 
взаимодействии молекулы N H 3 с ионом Н+ образуется ион NH^» 
имеющий тетраэдрическую конфигурацию. Аналогично построен 
комплексный ион [B F ]4~: здесь донором электронной пары служит 
анион F - ,  а акцептором— атом бора в молекуле BF3, обладающий 
незанятой орбиталью внешнего электронного слоя и переходящий 
при комплексообразовании в состояние 5р 3-гибридизации.

Такую же геометрическую конфигурацию (тетраэдр) имеют 
некоторые комплексы элементов подгруппы цинка, например 
[Z n (N H 3) 4] 2+, [C d(N H 3) 4] 2+, [H g l4] 2~. Так, в комплексе
[Z n (N H 3) 4] 2+ ион цинка предоставляет для электронных пар ли 
гандов (условно показанных на схеме точками) одну 4s- и три 
4р-орбитали

Р

[Z n (N H 3) 4] '
|2't-

S
« •

«У

н

р

н и I t 1 1 и U

причём осуществляется 5р3-гибридизация, соответствующая р а з 
мещению лигандов в вершинах тетраэдра (тетраэдрическая коор
динация) .
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Ионы d -элементов с четырьмя занятыми d -орбиталямн (P t2+, 
P d 2+, Au3+) при координационном числе 4 предоставляют для элек
тронных пар лигандов одну ( п —  1 )d-,  одну ns- и две яр-орбитали, 
например, в комплексе [PI (N H S) 4] 2+:

S

н
н

р

t i N
Н t i Н и

»«

При этом осуществляется гибридизация dsp2, отвечающая р аз 
мещению лигандов в вершинах квадрата (квадратная координа
ция). Поэтому такие комплексы, как [P t (N H 3) 4] 2+, [P tC l4] 2-, обла
дают структурой плоского квадрата.

Координационному числу 6 соответствует гибридизация d2sp3 
и октаэдрическое расположение лигандов. Такая координация 
имеет место, например, в комплексах платины (IV):

4 +

311

р
н U 1 ii

Такая же октаэдрическая координация осуществляется в ком
плексах [C o(N H 3) 6] 3+, [F e (C N )6] 4- ,  [RhCU]3"  и др.

Координационному числу 2 отвечает гибридизация s p -типа и 
линейная координация лигандов, например, в комплексе [Ag 
(NH 3) 2]+:

[A g (N H 3) 2]* $
Н

Р
f 1 П

| | Н н f 1 ft

Рассмотренные примеры показывают, что метод ВС успешно 
объясняет определенные значения координационных чисел и гео
метрические формы комплексных частиц. Правильно описываются 
с позиций этого метода и различия в магнитных свойствах (диа- 
магнитность или парамагнитность) комплексных соединений. О д
нако некоторые их свойства (например, спектры поглощения) не 
находят с позиций метода ВС удовлетворительного объяснения. 
Кроме того, взаймодействие между центральным атомом и лиган
дами в комплексных соединениях не сводится только к передаче 
электронов от лиганда. Существуют лиганды, которые способны
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принимать электроны металла па вакантные орбитали, например 
на свободные d -орбитали (в молекуле P F 3 или в ионе S n C l j ) ,  или 
на незаполненные разрыхляющие орбитали (в молекулах С2Н (, 
СО, N 0 ) .  Такие лиганды называют я-акцепторамн, а связь их с 
центральным атомом л-дативной. Строение многих из открытых в 
последнее время комплексных соединений, например «сэндвичс- 
вых», нельзя объяснить с точки зрения метода ВС.

М е т о д  м о л е к у л я р н ы х  о р б и т а л е й .  Молекулярные 
орбитали в комплексных соединениях образуются по тому жг 
принципу и обладают теми же свойствами, что и молекулярные 
орбитали в двухатомных молекулах (см. § 45). Отличие заклю 
чается в том, что в комплексных соединениях МО являются много
центровыми, делокализованными, подобно тому, что имеет место, 
например, в молекуле бензола (см. § 167).

Метод МО стал в настоящее время ведущим, наиболее плодо
творным в теории строения комплексных соединений. В частности, 
он успешно объясняет строение и свойства уже упоминавшихся 
«сэндвичевых» соединений, например Сг(СбНб)г,  F e(C 5H 5h , в ко
торых центральный атом находится между циклическими органиче
скими молекулами и связан с ними делокализованными много
центровыми связями. Приложение метода МО к объяснению 
строения комплексных соединений рассматривается в специальных 
руководствах.

207. Диссоциация комплексных соединений в растворах. Мы
уже говорили о том, что внутренняя и внешняя сфера комплексного 
соединения сильно различаются по устойчивости;- частицы, нахо
дящиеся во внешней сфере, связаны с комплексным ионом преиму
щественно электростатическими силами и легко отщепляются в 
водном растворе.

Эта диссоциация называется п е р в и ч н о й ,  она протекает почти 
нацело, по типу диссоциации сильных электролитов. Лиганды, на
ходящиеся во внутренней сфере, связаны с центральным атомом 
значительно прочнее и отщепляются лишь в небольшой степени. 
Обратимый распад внутренней сферы комплексного соединения 
носит название в т о р и ч н о й  д и с с о ц и а ц и и .  Например, 
диссоциацию комплекса [A g (N H 3) 2]Cl можно записать так:

[Ag(N H3)2]Cl -— >- [Ag(N H3)2]+ +  С Г  — первичная диссоциация 

[A g(N H 3)2]+ щ=±: A g + +  2N H 3 — вторичная диссоциация

Вторичная диссоциация характеризуется наличием равновесия 
между комплексной частицей, центральным ионом и лигандами. В 
этом можно убедиться иа основании следующих реакций. Если на 
раствор, содержащий комплексный ион [A g(N H 3) 2]+, подейство
вать раствором какого-нибудь хлорида, то осадка не образуется, 
хотя из растворов обычных солей серебра при добавлении хлоридов 
выделяется осадок хлорида серебра. Очевидно, концентрация 
ионов серебра в аммиачном растворе слишком мала, чтобы при
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введении в него даж е избытка хлорид-ионов можно было бы до
стигнуть значения произведения растворимости хлорида серебра 
( П Р авс! =  1,8-10-10). Однако после прибавления к раствору ком
плекса иодида калия выпадает осадок иодида серебра. Это д о к а
зывает, что ионы серебра все же имеются в растворе. К ак ни мала 
их концентрация, но она оказывается достаточной для образования 
осадка, так как произведение растворимости иодида серебра Agl 
составляет только М О -16, т. е. значительно меньше, чем у хлорида 
серебра. Точно так же при действии сероводорода получается оса
док сульфида серебра A g2S, произведение растворимости которого 
равно 10~51.

Уравнение протекающих реакций можно записать так:
[A g (N H ,),]+ +  Г  — > A g lj  +  2NH,

2[A g(N H 3)2]+ +  H 2S — > A g2S j  +  2NH , +  2N H 4+

'Диссоциация ионов [A g(N H 3) 2] +, согласно приведенному выше 
уравнению, как и диссоциация всякого слабого электролита, под
чиняется закону действия масс и может быть охарактеризована 
соответствующей константой равновесия, называемой к о н с т а н 
т о й  н е с т о й к о с т и  комплексного иона:

У  [Ag-3 [N H 3]2 -8
/ < н е с т -  [ [ А ? ( Ш з ) 2Н  - 6 >8 ' 10

Константы нестойкости для различных комплексных ионов весь
ма различны и могут служить мерой устойчивости комплекса. Кон
станты нестойкости, в выражения которых входят концентрации 
иоиов и молекул, называются «концентрационными». Более стро
гими и не зависящими от концентраций и ионной силы раствора 
являются константы нестойкости, содержащие вместо концентра
ций активности ионов и молекул. В разбавленных растворах эти 
два различных выражения констант нестойкости совпадают друг 
с другом,

Из приведенной формулы видно, что чем м е н ь ш е  концентра
ция продуктов распада, т. е. чем у с т о й ч и в е е  комплекс, тем 
м е н ь ш е  его константа нестойкости. Наиболее устойчивые в рас
творах комплексные частицы имеют наименьшие константы не
стойкости. Так ,среди однотипных соединений

IAg{N02)2l~ lAg(NH3)2l + [Ag(S20 3)2]3"  |Ag(CN)2]_

Лнест 1,3 - 10~3 6,8 ■ 1СГ8 1- 1 0 - 1 3  1 - 10~ 21

устойчивость комплекса возрастает при переходе от [A g(N 0 2) 2]~ 
к  [A g (C N )2]~ . Ион [A g (C N )2]~ настолько стоек, что д аж е при
бавление иодида калия к раствору комплексной соли не приводит 
к образованию осадка иодида серебра. Но при действии серово
дорода, ввиду ничтожно малого значения произведения раствори
мости сульфида серебра, все же выпадает осадок сульфида се
ребра.
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В последнее время для характеристики устойчивости комплекс
ных соединений предпочитают пользоваться величиной, обратной 
константе нестойкости, называемой к о н с т а н т о й  у с т о й ч и »  
в о с т и. Д л я  иона [A g(N H 3) 2] + константа устойчивости равна:

К  1 [[Ag (NH 3 ) 2 ] 4

УСТ К  „ест [A g +] [NH 3 ] 2

Д о сих пор шла речь об о б щ и х  константах нестойкости и 
устойчивости, относящихся к распаду комплекса на конечные про
дукты. В действительности же в растворах имеет место с т у п е н 
ч а т а я  диссоциация комплекса, аналогично ступенчатой диссоциа
ции слабых электролитов, например многоосновных кислот.

Так, в водном растворе K^IPtCU] присутствуют в различных 
соотношениях все комплексы, участвующие в равновесиях:

[ P t C l 4]2‘ +  H 20  ^  [ P t C l 3 H 2 0 ] -  +  c r  

[ P t C l 3 H 2 0 ] - +  Н 20  [ P t C l 2 {H20 ) t ]  +  С Г

[ P t C l 2 (H 2 0 ) 2] +  Н 20  [ P t ( H 2 0 ) 3C i r  +  с г

[ P t ( H 2 0 ) 3 C l]+ +  H 20  [ P t ( H 2 0 ) 4]2++  C l-

К аждое из этих равновесий характеризуется своей ступенчатой 
константой нестойкости /<4 , К з и т. д. По мере отщепления хлорид- 
ионов заряд  комплекса становится все более положительным, 
а число ионов С1-  в комплексе уменьшается. В результате после
довательный отрыв хлорид-ионов все в большей степени затруд
няется. Поэтому между ступенчатыми константами нестойкости 
иона [P tC l4] 2"  имеет место соотношение: / (4 >  /<з >  /Сг >  К\.

Такое изменение в значениях последовательных констант не
стойкости носит общий характер *. Значение общей константы 
нестойкости равно произведению всех ступенчатых констант.

Значения констант нестойкости и устойчивости приводятся 
в справочниках по химии. С помощью этих величин можно пред
сказать течение реакций между комплексными соединениями: при 
сильном различии констант устойчивости реакция пойдет в сторону 
образования комплекса с большей константой устойчивости или, 
что равноценно, с меньшей константой нестойкости. Например, для 
иона [A g(N H 3) 2] + /(нест =  6,8-10-8, а для иона NH + / (нест =  
== 5,4• 10—1; поэтому под действием кислот аммиакат серебра раз
рушается с образованием ионов A g+ и NH^:

[Ag(NH3)2]+ +  2 Н + A g + +  2NHJ

* Имеется небольшое число отклонений, вызываемых диспропорционирова- 
нием или действием дополнительных факторов, приводящих к предпочтительной 
стабилизации одной из равновесных форм.
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Комплекс же [P t (N H 3) 4] 2+ (/(„ест =  5 - 10~34) не разрушается 
при комнатной температуре даж е в концентрированной соляной 
кислоте.

Процессы комплексообразования широко используются в ана
литической химии. При выборе условий наиболее эффективного 
разделения ионов исходят из соотношения констант устойчивости 
образуемых ими комплексных соединений.

Например, катионы Ni2+, Со2+, Zn2+ дают устойчивые раствори
мые аммиакаты, а Al3+, Fe3+, Сг3+ менее склонны к комплексообра» 
зованню с аммиаком и осаждаются прн действии аммиака в виде 
гидроксидов. Это позволяет разделить действием аммиака эти две 
группы катионов. Подобного рода соображения могут быть исполь
зованы для разделения анионов: так, можно осадить смесь хлори
дов и иодидов в виде AgCl и A gl и далее обработать ее аммиа* 
ком — в раствор перейдет только AgCl, a Agl останется в осадке. 
Д л я  того чтобы растворить A gl,  нужно применить лиганд, связы 
вающий ион Ag+ значительно прочнее, например CN- , так как для 
комплекса [A g(C N )2] -  Киест =  1-10-21. В растворе KCN иодид се
ребра растворяется с образованием K [A g (C N )2]:

AgI +  2KC N — ► K [A g (C N )2] + K I

Константы устойчивости однотипных комплексов зависят от ряда  ф акто 
ров, и прежде всего от природы центрального атома и лигандов. В комплексах 
с центральными ионами, обладаю щ ими слабой поляризующей способностью, 
например с ионами щелочных и щелочноземельных металлов, устойчивость р ас 
тет  по мере увеличения интенсивности электростатического взаимодействия 
м еж ду  центральным ионом и лигандами: чем больше заряды  центрального иона 
и лигандов и чем меньше их радиусы, тем выше устойчивость комплексов. Эти 
катионы образуют более устойчивые комплексы с лигандами, содерж ащ ими 
элементы малых периодов (кислород, азот) и с ионами F - .

Д л я  другой большой группы комплексообразователей — катионов платино
вых металлов, ионов H g 2+, A g +, A u3+, у которых поляризующая способность 
в ы раж ен а  сильно и характер связи центрального атома с лигандами прибли
ж ается  к ковалентному, — наиболее устойчивы комплексы с легко поляризую 
щимися лигандами. К последним относятся, например, ионы I -  и лиганды, со
дер ж ащ и е  атомы Р и S.

208. Влияние координации на свойства лигандов и централь
ного атома. Взаимное влияние лигандов. Координация сопряжена 
с изменением электронной конфигурации лигандов и в результате 
приводит к изменению их свойств. Это хорошо видно на примере 
кислотно-основных свойств комплексных соединений. В то время 
как свободный аммиак обладает в водном растворе основными 
свойствами, комплекс [ P t^ N H s b ] 4+ проявляет свойства кислоты и 
вступает в обратимую реакцию со щелочью:

[P t (N H 3 )e]4~ +  О Н -  [P t (N H 3 ) 6 N'H2]3+ +  Н 20

Причина изменения свойств аммиака заключается в том, что 
при его координации происходит смещение электронной плотности 
к положительно заряженному центральному атому. В результате



£08. Влияние координации на свойства лигандов и центрального атома 585

эффективный отрицательный заряд  атома азота в молекуле N H 3 
резко снижается, что и облегчает отщепление протона.

Аналогично ведут себя в поле катионов некоторых переходных 
металлов и другие полярные или легко поляризующиеся молекулы, 
способные проявлять протонодонорные свойства — Н2О, N H 2OH, 
органические амины. Выступая в качестве лигандов, они способны 
к отщеплению протона в водных растворах и с точки зрения про
тонной теории кислот и оснований (стр. 237) ведут себя как кис
лоты. Например, взаимодействие гидратированного иона меди с 
водой следует записать так:

[C u(H 20 ) 4]2+ +  Н 20  [С и(Н 2 0 ) 3 0 Н ] + +  Н.,0+

Это уравнение выражает процесс гидролиза иона меди. Таким 
образом, гидролиз катионов в водных растворах можно рассмат
ривать как кислотную диссоциацию воды в аквакомплексах.

Если в комплексном соединении одновременно содержатся  протонодонор- 
ная молекула лиганда (например, Н 2 0 ,  N H 3) и .молекула того ж е лиганда, от
щепивш ая протон и способная, следовательно, к его присоединению (папример, 
О Н ' ,  N H 2 ), то такое комплексное соединение будет амфотерным. Так, ком
плекс [ P t ( N H 3 ) 5 N H 2]3+ в реакции со щелочью ведет себя как  кислота, а в реак 
ции с кислотой — как основание:

[ P t ( N H 3 ) 5 N H 2]3+ +  О Н '  =?=* [ P t ( N H 3 ) 4  (NH2)2f  + +  Н 20
кислота основание

[ P t ( N H 3 ) 5 NH 2]3+ +  Н 30 + l P t ( N H 3)6]4++  Н 20
основание кислота

Соединение, содерж ащ ее только депротонированные ионы (ОН~, N H j 
NH^O" и т. п.), является уж е  только основанием.

Основные положения теории кислотно-основных свойств ком
плексных соединений были разработаны А. А. Гринбергом*.

Центральный ион также меняет свои свойства в результате ком- 
плексообразования, что можно видеть, например, по изменению 
соответствующего электродного потенциала. Так, стандартный элек
тродный потенциал е° системы Fe3+/ F e 2+ в водном растворе равен 
+0 ,771  В. Если же взять цианидные комплексы, содержащие 
железо в степени окисленности -j-2 и + 3 ,  то для системы 
[F e (C N )6] 3- / [ F e ( C N ) 6] 4-  е° = + 0 , 3 6  В, из чего следует, что эта 

система обладает более слабыми окислительными свойствами, чем 
система Fe2+ /F e3+. В данном, наиболее типичном случае переход

* А л е к с а н д р  А б р а м о в и ч  Г р и н б е р г  ( 1898— 1966), крупный совет
ский химик-неорганик, академик, лауреат  Государственной премии. Основные 
труды А. А. Гринберга посвящены изучению пространственного строения, кис
лотно-основных и окислительно-восстановительных свойств комплексных соеди
нений. Им сделан ряд  ценных обобщений о влиянии координации на свойства 
центрального атома и лигандов, о реакционной способности комплексных со
единений,
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от гидратированных ионов к более устойчивым комплексам сопро
вождается преимущественной стабилизацией комплексного иона, 
содержащего центральный атом в высшей степени окисленности, 
вследствие чего окислительная способность этого иона ослабляется.

Кроме влияния комплексообразования на свойства лигандов и центрального 
атома, существует и в з а и м н о е  в л и я н и е  л и г а н д о в  в комплексах. Н а и 
более ярким его проявлением является  транс-влияние, открытое И. И. Ч е р 
няевым *. Суть этого явления заклю чается  в том, что в комплексах, д л я  кото
рых возможны цис- и транс-изомеры, взаимное влияние лигандов наиболее 
сильно проявляется при их размещении в транс-положении по отношению друг 
к другу.

Некоторые лиганды (их называю т тране-активными) ослабляю т воздей
ствие центрального атома па свойства лиганда, находящегося в транс-полож е
нии по отношению к рассматриваемому лиганду, и приближ аю т их к свой
ствам свободного лиганда. Примером проявления транс-влияния мож ет  слу
ж ить  получение изомерных диаммипов плати ны (П ) .  При нагревании тетраамми- 
нов плати ны (П )  с концентрированной НС1 обычно получаются транс-изомеры, 
а при действии аммиака на K ^ P t C l J  — цис-изомеры:

[P t (N H 3 ) 4 ]C l 2  +  2НС1 — > [P t (N H 3 ) 2 C l2] +  2NH 4 C1
тра«с-нзомер

K 2 [ P t C l 4] +  2N H 3 — >- [ P t ( N H 3 ) 2 C l2] +  2КС1
цис-изомер

Э то объясняется  большим транс-влиянием иона С1~ по сравнению с моле
кулой N H 3, что и определяет наиболее лабильный лиганд (обведен) в проме
ж уточно образующихся комплексах:

J f f i J
Pt

NH 3 Cl .

+  С Г

C1 i.Clj
P t

.Cl NH3 .

[ Cl N H 3-i

P t  + N H 3 

NH 3  C l  J

г  Cl NH3-i

Pt
LC1 N H ,J

Cl NH 3 

+  N H 3 — >- I P t  | +  C r  
Cl N H 3

Кинетические характеристики реакций замещения т а к ж е  с л у ж а т  основа
нием для  оценки транс-влияния лигандов. Лиганды, по их способности ускорять 
процесс замещения транс-расположенного лиганда, располагаю тся в р я д  C N " , 
С 2Н 4, С О  >  N 0 ; .  Г ,  S C N ' >  Br' >  С Г  >  О Н ' >  N H 3 >  Н 20 .

транс-Влияние установлено в основном при изучении комплексов P t ( I I ) ,  
но оно проявляется и в комплексах с центральными ионами P t ( I V ) ,  С о ( I I I ) ,  
A u ( I I I ) ,  P d (I I ) ,  R h (I ) .  транс-Влияние является  электронным эффектом и с вя 
зано  с изменением электронной плотности. Одна из первых и наиболее на
глядных попыток его объяснения была сделана на основе поляризационных 
представлении: лиганды с большим транс-влиянием имеют легко деформ ируе
мую электронную оболочку и являю тся хорошими восстановителями

* И л ь я  И л ь и ч  Ч е р н я е в  (!8 9 3 — 1966), крупный советский химик-не- 
органик, академик, лауреат  Государственных премий, ученик Л .  А. Чугаева. 
Р аб о т ал  в области химии комплексных соединений, главным образом платины 
и платиновых металлов. В 1926 г. открыл явление транс-влияния, что позво
лило осуществить направленный синтез целого ряда  комплексных соединений, 
И. И. Черияев — один из организаторов промышленности платины и платино
вых металлов в СССР,
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(А. А. Гринберг, Б. В. Некрасов) .  В дальнейшем оказалось, что необходимо 
так ж е  учитывать и способность лиганда  к л-акцепторному взаимодействию 
с центральным атомом.

А. А. Гринбергом и его школой было обнаружено, что кроме транс-влия
ния имеет место и цис-влияние лигандов, хотя этот вид взаимного влияния 
лигандов обычно проявляется в более слабой форме. Изменение свойств 
центрального атома и лигандов при комплексообразовании, а т ак ж е  существо
вание транс- и ц и с -ъп ш и и я  лигандов полностью согласуется с теорией хими
ческого строения А. М. Бутлерова, учитывающей все виды взаимного влияния 
атома и групп атомов в молекулах (см. §§ 38 и 162),

Г л а в а  ВТОРАЯ ГРУППА
XIX п е ри о д и ч е с к о й  с и с тем ы

ГЛАВНАЯ ПОДГРУППА ВТОРОЙ ГРУППЫ

В главную подгруппу II группы входят элементы бер и л л и й % 
магний, кальций,  стронций, барий  и радий.  Все эти элементы, 
кроме бериллия, обладают ярко выраженными металлическими 
свойствами. В свободном состоянии они представляют собой сереб
ристо-белые вещества, более твердые, чем щелочные металлы, 
с довольно высокими температурами плавления. По плотности все 
они, кроме радия, относятся к легким металлам. Их важнейшие 
свойства приведены в табл. 32.

Первые два члена рассматриваемой подгруппы занимают в ней 
несколько особое положение, отличаясь во многих отношениях от 
остальных четырех элементов. Бериллий по некоторым своим свой
ствам приближается к алюминию («диагональное сходство» — 
см. стр. 590).

Все изотопы последнего элемента подгруппы — радия — радио
активны. Долгоживущий изотоп 226Ra раньше использовался в р а 
диотерапии; в настоящее время его заменили более дешевыми изо
топами других элементов, образующимися в ядерных реакторах.

В наружном электронном слое атомы элементов этой подгруп
пы имеют два электрона, во втором снаружи слое у бериллия 
находится два электрона, а у остальных элементов — восемь. Д в а  
электрона внешнего слоя сравнительно легко отщепляются от? 
атомов, которые превращаются при этом в положительные двух
зарядные ионы. Поэтому в отношении химической активности эти 
элементы лишь немного уступают щелочным металлам. Подобно 
последним, они довольно быстро окисляются на воздухе и могут 
вытеснять водород из воды при комнатной температуре. Однако 
бериллий и магний взаимодействуют с водой очень медленно, так  
как образующиеся при этом гидроксиды малорастворимы в водез 
покрывая поверхность металла, они затрудняют дальнейшее тече
ние реакции. Остальные четыре металла ввиду лучшей раствори
мости их гидроксидов реагируют с водой значительно энергичнее,
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Т а б л и ц а  32. Некоторые свойства бериллия, магния, радия 
и щелочноземельных металлов

Be M g С а Sr fia Ra

Строение внешнего 
электронного слоя 
атома

2s2 3s2 4s2 5s2 6s2 7s2

Радиус атома, нм 
Энергия ионизации 

атома

0,113 0,160 0,197 0,215 0,221 0,235

Э Э+, эВ 9,32 7,65 6,11 5,69 5,21 5,28
Э + -> Э 2+, эВ 18,21 15,03 11,87 11,03 10,00 10,15

Радиус иона Э2+, нм 0,034 0,074 0,104 0,120 0,138 0,144
Стандартная энталь

пия атомизации 
металла при 25°С, 
кДж на 1 моль 
атомов

320,5 150,2 192,5 164,0 175,7 130

Плотность, г/см3 1,85 1,74 1,54 2,63 3,76 Пример
но 6

Температура плавле
ния, °С

1285 650 842 770 727 969

Температура кипе
ния, °С

2470 1095 1495 1390 Пример
но 1860

Пример
но 1500

Стандартный элек
тродный потенциал 
процесса Э2+ +  
+  2 е -  =  Э, В

— 1,847 —2,363 —2,866 —2,888 -2 ,905 Пример
но -  2,92

Входящие в состав главной подгруппы кальций, стронций и 
барий издавна получили название щ е л о ч н о з е м е л ь н ы х  ме
таллов. Происхождение этого названия связано с тем, что гидр
оксиды кальция, стронция и бария, так же, как и гидроксиды нат
рия и калия, обладают щелочными свойствами, оксиды же этих 
металлов по их тугоплавкости сходны с оксидами алюминия и тя 
желых металлов, носившими прежде общее название з е м е л ь .

При сжигании щелочноземельных металлов всегда получаются 
оксиды. Пероксиды, поскольку они вообще образуются, гораздо 
менее стойки, чем пероксиды щелочных металлов.

Оксиды кальция, стронция и бария непосредственно соеди
няются с водой, образуя гидроксиды. Растворимость последних 
сильно увеличивается при переходе от кальция к следующим щ е
лочноземельным металлам. В такой же последовательности увели
чиваются и основные свойства гидроксидов.

Щелочноземельные металлы могут соединяться с водородом, 
образуя гидриды, аналогичные гидридам щелочных металлов (на
пример, С аН 2) .

Замечательна склонность щелочноземельных металлов соеди
няться с азотом, возрастающ ая по мере увеличения их атомной
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массы. Уже при комнатной температуре щелочноземельные ме
таллы медленно соединяются с азотом, образуя нитриды.

В отличие от солей щелочных металлов, многие из солей щ е
лочноземельных металлов малорастворимы в воде. К таким солям 
относятся карбонаты, сульфаты, фосфаты и некоторые другие.

Во всех своих соединениях щелочноземельные металлы имеют 
степень окисленности -f-2.

209. Бериллий (Beryllium ). Бериллий мало распространен 
в земной коре [0,0004 % (масс.)] .  Он входит в состав некоторых 
минералов, из которых чащ е всего встречается берилл  
Be3Al2( S i0 3) 6. Некоторые разновидности берилла, окрашенные 
примесями в различные цвета, относятся к драгоценным камням. 
Таковы, например, зеленые изумруды, голубовато-зеленые ак в а м а 
рины.

Металлический бериллий получают электролизом расплавов его 
соединений, главным образом хлорида бериллия. Электролитом 
служит расплав, содержащий 50 % (масс.) ВеС12 и 50 % (масс.) 
NaCl; использование расплава такого состава позволяет понизить 
температуру, при которой проводят электролиз, до 300°С (чистый 
хлорид бериллия плавится при 440 °С).

Бериллий очень твердый, хрупкий, белый, легкий металл. Он 
коррозионно стоек вследствие образования на его поверхности 
оксидной пленки, обладающей защитными свойствами. Вода почти 
не действует на бериллий; в кислотах же он легко растворяется 
с выделением водорода.

Д л я  бериллия характерно, что в водных растворах щелочей он 
тоже растворяется; при этом образуются г и д р о к с о б е р и л -  
л а т ы :

Be +  2NaOH +  2Н20  =  N a2[Be(O H )4] +  H2f
тетрагидроксо- 

бериллат натрия

Металлический бериллий обладает многими замечательными 
свойствами. Тонкие пластинки бериллия хорошо пропускают рент
геновские лучи и служат незаменимым материалом для изготов
ления окошек рентгеновских трубок, через которые лучи выходят 
наружу. Главной областью применения бериллия являются сплавы, 
в которые этот металл вводится как легирующая добавка. Кроме 
бериллиевых бронз (см. § 200), применяются сплавы никеля с 
2—4 % Be, которые по коррозионной стойкости, прочности и упру
гости сравнимы с высококачественными нержавеющими сталями, 
а в некоторых отношениях превосходят их. Они применяются для 
изготовления пружин и хирургических инструментов. Небольшие 
добавки бериллия к магниевым сплавам повышают их коррозион
ную стойкость. Такие сплавы, а такж е сплавы алюминия с берил
лием применяются в авиастроении. Бериллий — один из лучших 
замедлителей и отражателей нейтронов в высокотемпературных
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ядерных реакторах. В связи с ценными свойствами бериллия про
изводство его быстро растет.

К ак уже указывалось, второй снаружи электронный слой атома 
бериллия построен иначе, чем у остальных элементов подгруппы: 
он содержит не восемь, а только два электрона. Поэтому, в срав
нении с другими элементами подгруппы (см. табл. 32), радиус 
атома, а в особенности иона, бериллия непропорционально мал, 
энергия его ионизации велика, а кристаллическая решетка очень 
прочна (высокая температура плавления и большая энтальпия 
атом изации).

Отличие строения атома бериллия от строения атома магния 
и щелочноземельных элементов сказывается и на свойствах его 
соединений. Так, Be (ОН) 2 — единственное в подгруппе основание, 
обладающее амфотерными свойствами (см. ниже). Кроме того, для 
щелочноземельных металлов и магния характерно образование 
ионных соединений, тогда как атомы бериллия обычно связаны 
с атомами других элементов скорее ковалентной связью, чем 
ионной.

По своим химическим свойствам бериллий в значительной сте
пени сходен с алюминием, находящимся в третьем периоде и 
в третьей группе периодической системы, т. е. правее и ниже бе
риллия. Это явление, носящее название д и а г о н а л ь н о г о  
с х о д с т в а ,  наблюдается не только у бериллия, но и у некото
рых других элементов. Например, бор по многим химическим свой
ствам сходен с кремнием.

При образовании соединений типа ВеХг, например ВеСЬ, атомы 
бериллия переходят в возбужденное состояние:

При этом за счет распаривания электронов образуются две ко
валентные связи и происходит sp-гибридизация: валентные элек
троны образуют два равноценных sp -гибридных облака, вытяну
тых в противоположных направлениях. Таким образом, молекулы 
ВеХ2 имеют линейное строение. Более подробно sp -гибридизация 
орбиталей в атоме бериллия рассмотрена в § 43; см. такж е рис. 39 
на стр. 130.

Общее число валентных электронов в молекулах, подобных 
ВеСЬ, недостаточно для того, чтобы целиком заполнить внешний 
электронный слой атома бериллия. Поэтому такие молекулы назы 
вают э л е к т р о н о д е ф и ц и т н ы м и .  Так, в молекуле ВеСЬ

: C l : Be : С 1 :• • ••

в наружном слое атома бериллия находятся всего четыре элек
трона. Поэтому атом бериллия способен быть акцептором элек
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тронных пар и образовывать еще две ковалентные связи по до-> 
иорно-акцепторному способу. В то же время каждый атом хлора, 
входящий в состав молекулы ВеСЬ, обладает неподеленными элек
тронными парами и может выступать в качестве их донора. П о
этому при охлаждении газообразного хлорида бериллия между 
отдельными молекулами ВеСЬ возникают новые ковалентные связи 
в соответствии со схемой:

?С1(П : q Q :а(Г1 • • \ * » \
• •• Веч  B e Be

Ъ с 1  ;м н  м

В итоге, при конденсации хлорида бериллия образуются линей
ные полимерные цепи, в которых атомы хлора играют роль мо
стиков, связывающих атомы бериллия. Атомы, выполняющие 
такую функцию, называются м о с т и к о в ы м и  атомами. Схема 
строения линейного полимера ВеС12 изображена на рис. 163. 
Видно, что ковалентность и координационное число бериллия в 
твердом ВеС12 равны четырем.

Это значение ковалентности и координационного числа харак
терно для многих устойчивых соединений бериллия. Так, при взаи
модействии BeF2 с фторидами щелочных металлов образуются 
комплексные ф т о р о б е р и л л а т ы ,  содержащие ион BeF^- , на^ 
пример:

B e F 2 +  2K F =  K 2[B e F 4]
т е т р а ф т о р о -  

б е р и л л а т  к а л и я

Здесь атом бериллия находится в состоянии яр^гибридизации, 
благодаря чему ион BeF4-  построен в форме тетраэдра. Тетра
эдрическое расположение атомов бериллия и кислорода харак* 
терно и для кристаллического оксида бериллия. В водных раство
рах ион бериллия, по-видимому, находится также в виде тетра* 
эдрических аквакомплексов [В е(Н 2 0 ) 4] 2+.

Оксид бериллия  ВеО — белое, очень тугоплавкое вещество. 
Применяется в качестве химически устойчивого огнеупорного ма
териала (в реактивных двигателях, для изготовления тиглей, в 
электротехнике) и как конструкционный материал в ядерных ре
акторах.

Гидроксид бериллия  В е (О Н )2 имеет ясно выраженный 
амфотерный характер, чем резко отличается от гидроксидов

р и с . 163. С х е м а  с т р о е н и я  л и н е й н о г о  п о л и м е р а  
(ВеС12 )п :

черные кружки -  атомы алюминия, светлые — 
а т о м ы  х л о р а .



592 Глаза  XIX. В т о р ая  группа п е р и о д и ч е с к о й  с и сте м ы

щелочноземельных металлов. В воде он практически нерастворим, 
но легко растворяется как в кислотах, так и в щелочах, в послед
нем случае с образованием гндроксобернллатов:

Ве(ОН)2 +  2NaOH =  Ха2[Ве(ОН)4]

Кислотные свойства гидроксида бериллия выражены очень 
слабо, поэтому в водном растворе бериллаты сильно гидролизуются.

Большинство солей бериллия, в том числе и сульфат, хорошо 
растворимы в воде, тогда как сульфаты щелочноземельных метал
лов в воде практически нерастворимы. В водных растворах ионы 
Ве2+ подвергаются гидролизу, благодаря чему растворы солей бе
риллия имеют кислую реакцию.

Все соединения бериллия  токсичны. В частности, весьма опасно 
пребывание в атмосфере, содержащей пыль бериллия или его со
единений.

210. Магний (M agnesium ). Магний весьма распространен в при
роде. В больших количествах он встречается в виде карбоната 
магния, образуя минералы магнезит M g C 0 3 и доломит 
M g C 0 3-C a C 0 3. Сульфат и хлорид магния входят в состав ка
лийных минералов — каинита КС1 • M g S 0 4 • ЗН20  и карналлита  
KC!-M gC!2-6H20 .  Ион M g2+ содержится в морской воде, сообщая 
ей горький вкус. Общее количество магния в земной коре состав
ляет около 2 % (масс.).

Магний получают главным образом электролитическим мето
дом. Электролизу подвергают расплавы хлорида магния или обез
воженного карналлита.

Магний — серебристо-белый, очень легкий металл. На воздухе 
он мало изменяется, так как быстро покрывается тонким слосм 
оксида, защищающим его от дальнейшего окисления.

Хотя магний стоит в ряду напряжений далеко впереди водо
рода, но, как мы уже говорили, воду он разлагает очень медленно 
вследствие образования малорастворимого гидроксида магния. 
В кислотах магний легко растворяется с выделением водорода. 
Щелочи на магний не действуют. При нагревании на воздухе маг
ний сгорает, образуя оксид магния MgO и небольшое количество 
нитрида магния Mg3N2.

Главная область применения металлического магния — это по
лучение на его основе различных легких сплавов. П рибавка к маг
нию небольших количеств других металлов резко изменяет его 
механические свойства, сообщая сплаву значительную твердость, 
прочность и сопротивляемость коррозии. Особенно ценными свой
ствами обладают сплавы, называемые э л е к т р о н а м и .  Они отно
сятся к трем системам: M g—А1—Zn, M g—Мп и M g—Z n—Zr. Н аи 
более широкое применение имеют сплавы системы M g—А1— Zn, 
содержащие от 3 до 10 % А1 и от 0,2 до 3 % Zn. Достоинством маг
ниевых сплавов является их м алая плотность (около 1,8 г /см 3). 
Они используются прежде всего в ракетной технике и в авиастрое
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нии, а такж е в авто-, мото-, приборостроении. Недостаток сплавов 
магния — их низкая стойкость против коррозии во влажной атмо
сфере и в воде, особенно морской.

Чистый магний находит применение в металлургии. Магнийтср- 
мичееким методом получают некоторые металлы, в частности ти
тан. При производстве некоторых сталей и сплавов цветных ме
таллов магнии используется для удаления из них кислорода и серы. 
Весьма широко применяется магний в промышленности органиче
ского синтеза. С его помощью получают многочисленные вещества, 
принадлежащие к различным классам органических соединений, 
а такж е элементорганнческие соединения. Смеси порошка магния 
с окислителями употребляются при изготовлении осветительных и 
зажигательных ракет.

Оксид магния  MgO обычно получают путем прокаливания при
родного магнезита MgCO;i. Он представляет собой белый рыхлый 
порошок, известный под названием жженой магнезии. Благодаря 
высокой температуре плавления (около 30 0 0 °С) оксид магния при
меняется для приготовления огнеупорных тиглей, труб, кирпичей.

Гидроксид магния M g (O H )2 получается в виде малораствори
мого белого осадка при действии щелочей иа растворимые соли 
магния. В отличие от гидроксида бериллия гидроксид магния об
ладает только основными свойствами, представляя собой основа
ние средней силы.

Сульфат магния  M g S 0 4-7H20 ,  или горькая соль , содержится 
в морской воде. В отличие от сульфатов щелочноземельных метал
лов, хорошо растворим в воде.

Х лорид  магния  MgCl2-6H20 .  Образует бесцветные, хорошо рас
творимые, расплывающиеся на воздухе кристаллы. Гигроскопич
ность неочищенной поваренной соли обусловливается примесыо 
к ней незначительных количеств хлорида магния.

Карбонат магния NlgCOs- Встречается в природе в виде мине
рала  магнезита.

При действии соды на растворимые соли магния получается не 
средняя соль, а смесь основных карбонатов. Эта смесь приме
няется в медицине под названием белой магнезии.

Важное промышленное значение имеет хлорид гидроксомагния 
M gOHCl. Технический продукт получается путем замешивания 
оксида магния с концентрированным водным раствором хлорида 
магния и носит название магнезиального цемента. Такая смесь че
рез некоторое время затвердевает, превращаясь в плотную белую, 
легко полирующуюся массу. Затвердевание можно объяснить тем, 
что основная соль, первоначально образующаяся согласно урав
нению

MgO +  MgCl2 +  Н20  =  2MgOHCl

затем полимеризуется в цепи типа — M g— О—M g—О—M g—, на 
концах которых находятся атомы хлора или гидроксильные группы.
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Магнезиальный цемент в качестве вяжущего материала при
меняется при изготовлении мельничных жерновов, точильных кам
ней, различных плат. Смесь его с древесными опилками под назва
нием ксилолита используют для покрытия полов.

Большое применение находят природные силикаты магния: 
тальк 3M g O -4 S i0 2-Н20  и особенно асбест C a 0 - 3 M g 0 - 4 S i 0 2. П о
следний, благодаря своей огнестойкости, малой теплопроводности 
и волокнистой структуре, является прекрасным теплоизоляцион
ным материалом.

Соли магния содержатся в небольшом количестве во всякой 
почве и необходимы для питания растений, так как магний входит 
в состав хлорофилла.

211. Кальций (C alc ium ). Кальций принадлежит к числу самых 
распространенных в природе элементов. В земной коре его содер
жится приблизительно 3 % (масс.). Он встречается в виде много
численных отложений известняков и мела, а такж е мрамора, ко
торые представляют собой природные разновидности карбоната 
кальция СаСОз. В больших количествах встречаются такж е гипс 
C a S 0 4-2H20 ,  фосфорит Са3( Р 0 4)2 и, наконец, различные содер
ж ащ ие кальций силикаты.

Металлический кальций получают, главным образом, электро
литическим способом; электролизу обычно подвергают расплав 
хлорида кальция. Получающийся металл содержит примесь СаСЬ- 
Поэтому его переплавляют, а для получения высокочистого каль
ция перегоняют; оба процесса проводят в вакууме.

Некоторое количество кальция получают алюминотермическим 
методом. Разработан такж е способ получения кальция термиче
ской диссоциацией карбида кальция СаС2.

Кальций представляет собой ковкий, довольно твердый белый 
металл. На воздухе он быстро покрывается слоем оксида, а при 
нагревании сгорает ярким красноватым пламенем. С холодной во
дой кальций реагирует сравнительно медленно, но из горячей воды 
быстро вытесняет водород, образуя гидроксид. Кальций — очень 
активный металл, легко соединяющийся с галогенами, серой, азо
том и восстанавливающий при нагревании оксиды многих ме
таллов.

Применение металлического кальция связано с его высокой хи
мической активностью. Он используется для восстановления из 
соединений некоторых металлов, например, урана, хрома, цирко
ния, цезия, рубидия, для удаления из стали и из некоторых других 
сплавов кислорода, серы, для обезвоживания органических жидко
стей, для поглощения остатков газов в вакуумных приборах. Кроме 
того, кальций служит легирующим компонентом некоторых свин
цовых сплавов.

При нагревании в струе водорода металлический кальций со
единяется с водородом, образуя гидрид.
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Гидрид кальция  С аН 2 — белое солеобразное вещество, бурно 
реагирующее с водой с выделением водорода:

СаН2 +  2Н ,0 =  Са(ОН)2 +  2Н2|-

Ввиду способности выделять большое количество водорода * 
гидрид кальция применяется иногда для получения этого газа. Его 
используют такж е в качестве эффективного осушителя, способного 
отнимать воду даже от кристаллогидратов.

Оксид кальция  СаО представляет собой белое, очень огнестой
кое вещество, плавящееся только при температуре около 2600 °С. 
В технике оксид кальция называют негашеной, или жженой, из
вестью. Последнее название указывает на способ ее получения —■ 
накаливание, или «обжигание», карбоната кальция (в виде извест
няка или мела).

Обжигание производят в высоких, так называемых шахтных 
печах. Печь загружаю т чередующимися слоями топлива и извест
няка и разжигаю т снизу. При накаливании карбонат кальция раз- 
лагается:

СаСОэ С 02 +  СаО —  178  к Д ж

Поскольку концентрации веществ в твердых фазах постоянны, 
то для константы равновесия этого процесса получим следующее 
выражение:

К  =  [СОя!

Концентрацию газа можно вы раж ать  его парциальным давле
нием. Поэтому последнее соотношение означает, что равновесие 
в рассматриваемой системе устанавливается при определенном 
парциальном давлении диоксида углерода. Равновесное парциаль
ное давление газа, получающегося при диссоциации вещества, н а 
зывается давлением диссоциации этого вещества. Давление диссо
циации карбоната кальция при различных температурах имеет сле
дующие значения:

Т е м п е р а т у р а , °С  
Д а в л е н и е  д и ссо ц и а ц и и ,

500 600 700 800 900 1000

к П а 0,0 15 0 ,3 1 3 3 ,3 7 22,4 103,1 36 1 ,3
м м  рт. ст. 0,11 2 ,35 25,3 168 7 7 3 2 7 1 0

Д ля  того чтобы нарушить установившееся равновесие и вы
звать образование нового количества оксида кальция, нужно или 
повысить температуру, или удалить часть образовавшегося диок
сида углерода, уменьшив тем самым его парциальное давление. 
Если при некоторой температуре парциальное давление диоксида 
углерода поддерживается более низким, чем давление диссоциа
ции, то разложение карбоната кальция идет непрерывно. Поэтому

* П р и  в за и м о д е й ств и и  1 к г  ги д р и д а  к а л ь ц и я  с вод ой  о б р а з у е т с я  о ко л о  
1000 л  в о д о р о д а.
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при обжигании извести важную роль играет хорошая вентиляция 
печи, способствующая удалению С 0 2 и позволяющая вести разло
жение при более низкой температуре.

Если облить жженую известь водой, то вода впитывается 
пористыми кусками извести и реагирует с ней с выделением значи
тельного количества теплоты. При этом часть воды превращается 
в пар, а куски извести рассыпаются в рыхлую массу гидроксида 
кальция:

CaO -j- Н 20  =  С а ( О Н ) 2 +  65 кДж

Эта операция носит название гашения  извести, а образующийся 
продукт называется в технике гашеной известью.

Гидроксид кальция  С а (О Н ) 2 — сильное основание, мало рас
творимое в воде; 1 л воды растворяет при 20 °С всего 1,56 г 
С а ( О Н ) 2. Насыщенный раствор гидроксида кальция называется 
известковой водой и имеет щелочную реакцию. Н а воздухе извест
ковая вода быстро становится мутной вследствие поглощения ею 
диоксида углерода и образования нерастворимого карбоната 
кальция.

Гашеную известь широко используют в строительном деле. 
Смесь ее с песком и водой называется известковым раствором и 
служит для скрепления кирпичей при кладке стен. Гашеную из
весть применяют также в качестве штукатурки. Затвердевание 
извести происходит сначала из-за испарения воды, а затем в ре
зультате поглощения гашеной известью диоксида углерода из воз
духа и образования карбоната кальция:

С а ( О Н ) 2 +  С 0 2 =  С а С 0 3 +  Н 20

Вследствие небольшого содержания С 0 2 в воздухе процесс за 
твердевания протекает очень медленно, а так как при этом выде
ляется вода, то в зданиях, построенных с применением известко
вого раствора, долго держится сырость.

Важнейшие соли кальция были рассмотрены при описании 
соответствующих кислот.

212. Жесткость природных вод и ее устранение. Ввиду широкой 
распространенности кальция, соли его почти всегда содержатся 
в природной воде. Из природных солей кальция только гипс не
сколько растворим в воде, однако, если вода содержит диоксид 
углерода, то карбонат кальция тоже может переходить в раствор 
в виде гидрокарбоната С а ( Н С 0 3)2.

Природная вода, содерж ащ ая в растворе большое количество 
солей кальция или магния, называется жесткой водой  в противо
положность мягкой воде, содержащей мало солей кальция и маг
ния или совсем не содержащей их.

Суммарное содержание этих солей в воде называется ее общей  
жесткостью. Она подразделяется иа карбонатную и некарбонат
ную  жесткость. Первая из них обусловлена присутствием гидро
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карбонатов кальция и магния, вторая — присутствием солей силь
ных кислот — сульфатов или хлоридов кальция и магния. При 

длительном кипячении воды, обладающей карбонатной жесткостью, 
в ней появляется осадок, состоящий главным образом из С а С 0 3, 
и одновременно выделяется С 0 2. Оба эти вещества появляются 
вследствие разложения гндрокарбоната кальция:

С а(Н С 03)2 =  С а С О з | +  C 0 2f  +  Н20

Поэтому карбонатную жесткость называют такж е временной  
жесткостью. Количественно временную жесткость характеризуют 
содержанием гидрокарбонатов, удаляющихся из воды при ее ки
пячении в течение часа. Жесткость, остающаяся после такого ки
пячения, называется постоянной жесткостью.

В СССР жесткость воды выражаю т суммой миллиэквивален
тов ионов кальция и магния, содержащихся в 1 л воды. Один мил
лиэквивалент жесткости отвечает содержанию 20,04 мг/л С а2+ или 
12,16 мг/л M g2+.

Ж есткость природных вод изменяется в широких пределах. Она 
различна в разных водоемах, а в одной и той же реке изменяется 
в течение года (минимальна во время паводка). В табл. 33 приве
дены величины жесткости воды некоторых рек СССР в летний 
период.
Т а б л и ц а  33. Жесткость воды некоторых рек СССР

Река Пункт

Ж есткость  воды,  мэкв'л

общая карбонатная некарбонатиая

В о л г а г. В о л ь с к 5,9 3,5 2,4
Д н е п р с. Р а з у м о в к а 3 ,7 3,2 0,5
Д о н ст. А к с а к а й с к а я 5,6 4,3 1,3
Е н и с е й г. К р а с н о я р с к 1.3 1.2 0,1
М о с к в а с. Т а т а р о в о 4,2 4,1 0,1
Н е в а с. И в а н о в ск о е 0,5 0,5 0

Ж есткость вод морей значительно выше, чем рек и озер. Так, 
вода Черного моря имеет общую жесткость 65,5 мэкв/л. Среднее 
значение жесткости воды мирового океана 130,5 мэкв/л (в том 
числе на С а2+ приходится 22,5 мэкв/л, на M g 2+ — 108 мэкв/л).

Присутствие в воде значительного количества солей кальция 
или магния делает воду непригодной для многих технических це
лей. Так, при продолжительном питании паровых котлов жесткой 
водой их стенки постепенно покрываются плотной коркой накиии. 
Т акая  корка уже при толщине слоя в 1 мм сильно понижает пере
дачу теплоты стенками котла и, следовательно, ведет к увеличению 
расхода топлива. Кроме того, она может служить причиной обра
зования вздутий и трещин как в кипятильных трубах, так  и на 
стенках самого котла,
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Ж есткая вода не дает пены с мылом, так как содержащиеся 
в мыле растворимые натриевые соли жирных ки слот— пальмити
новой и стеариновой — переходят в нерастворимые кальциевые 
соли тех же кислот:

2C,7H3sCOONa +  C aS 0 4 =  (С17Н35СОО)2С а | +  Na2S 0 4
стеарат стеарат
натрия кальция

Жесткой водой нельзя пользоваться при проведении некоторых 
технологических процессов, например при крашении.

Приведенные выше примеры указывают на необходимость уда
ления из воды, применяемой для технических целей, солей кальция 
и магния. Удаление этих солей, называемое водоумягчением,  вхо
дит в систему водоподготовки — обработки природной воды, ис
пользуемой для питания паровых котлов и для различных техно
логических процессов.

В ходе водоподготовки вода освобождается от грубодисперсных 
и коллоидных примесей и от растворенных веществ. Взвешенные 
и коллоидные примеси удаляю т коагуляцией их добавляемыми 
к воде солями (обычно А Ь ^ О ^ з )  с последующей фильтрацией.

Д л я  водоумягчения применяют методы осаждения и ионного 
обмена. Путем осаждения катионы С а2+ и M g2+ переводят в м ало
растворимые соединения, выпадающие в осадок. Это достигается 
либо кипячением воды, либо химическим путем — введением в воду 
соответствующих реагентов. При кипячении гидрокарбонаты каль
ция и магния превращаются в СаСОз и M g (O H )2 

Са(НС03)2 =  СаСОз! +  C 02f  +  Н20  
Mg(HC03)2 =  Mg(OH)2|  +  2C 02f

в результате чего устраняется только карбонатная жесткость.
При химическом методе осаждения чаще всего в качестве оса- 

дителя пользуются известью или содой. При этом в осадок (также 
в виде СаСОз и M g (O H )2) переводятся все соли кальция и магния.

Д л я  устранения жесткости методом ионного обмена (см. § 110) 
или к а т и о н и р о в а н и я  воду пропускают через слой катионита. 
При этом катионы Са2+ и M g2+, находящиеся в воде, обмениваются 
на катионы Na+, содержащиеся в применяемом катионите. В неко
торых случаях требуется удалить из воды не только катионы С а2+ 
и M g 2+, но и другие катионы и анионы. В таких случаях воду про
пускают последовательно через катионит, содержащий в обменной 
форме водородные ионы (Н-катионит), и анионит, содержащий 
гидроксид-ионы (ОН-анионит). В итоге вода освобождается как 
от катионов, так и от анионов солей. Такая обработка воды назы 
вается ее обессоливанием.

Когда процесс ионного обмена доходит до равновесия, ионит 
перестает работать — утрачивает способность умягчать воду. О д
нако любой ионит легко подвергается регенерации. Д л я  этого 
.через катионит пропускают концентрированный раствор NaCl
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(N a2 S 0 4) или HCl (H 2S 0 4). При этом ионы С а2+ и M g2+ выходят 
в раствор, а катионит вновь насыщается ионами Na+ или Н +. Д ля  
регенерации анионита его обрабатываю т раствором щелочи или 
соды (последний, вследствие гидролиза карбонатного иона, также 
имеет щелочную реакцию). В результате поглощенные анионы 
вытесняются в раствор, а анионит вновь насыщается ионами О Н".

2 1 3 . С тр о н ц и й  ( S t r o n t iu m ).  Б а р и й  ( B a r i u m ) .  С тр о н ц и й  и б ари й  в с т р е ч а 
ю т ся  в п р и р о д е  гл а в н ы м  о б р а зо м  в вид е с у л ь ф а т о в  и к а р б о н а то в , о б р а з у я  
м и н е р а л ы  целестин SrSO t, стронцианит S rC O s , барит B a S O *  и витерит В а С О з . 
С о д е р ж а н и е  стр о н ц и я  и б а р и я в зе м н о й  к о р е  со о тв е тс тв е н н о  р а в н о  0,04 и 
0 ,0 5  % (м а с с .) ,  т. е. зн а ч и те л ь н о  м е н ьш е , чем  со д е р ж а н и е  к ал ьц и я.

М е т а л л и ч е с к и е  стр о н ц и й  и бари й  о чен ь а к т и в н ы , б ы с тр о  о к и с л я ю т с я  на 
в о з д у х е , д о в о л ь н о  эне рги чн о  в з а и м о д е й с т в у ю т  с  вод ой  (о со б е н н о  б а р и й ) и н е 
п о ср е д с тв е н н о  со е д и н я ю тся  со м н о ги м и  э л е м е н та м и .

Оксиды стронция и бария  S r O  и В а О  сх о д н ы  с о кси д о м  к а л ь ц и я . О б а  
м е т а л л а  о б р а з у ю т  т а к ж е  пе р о кси д ы . П е р о к с и д  б а р и я  В а 0 2 п о л у ч а е т с я  при 
н а гр е в а н и и  о кси д а  б а р и я на в о з д у х е  п р и м е р н о  д о  5 0 0 °С . П р и  в ы со к о й  т е м 
п е р а т у р е  о н а  сн о в а  р а зл а г а е т ся  на о к с и д  и к и сл о р о д . П е р о к с и д  б а р и я , к а к  
и п е р о к с и д  н а т р и я , и сп о л ь зу ю т  для б е л ен и я р а з л и ч н ы х  м ате р и ал о в .

Гидроксиды  стронция и бария  S r ( O H ) 2 и В а ( О Н ) 2 п р е д с т а в л я ю т  со бо й  
си л ь н ы е  о сн о в а н и я , л у ч ш е  р а ст в о р и м ы е  в воде, чем  ги д р о кси д  к а л ь ц и я : о д и н 
л и т р  в о д ы  пр и  2 0  °С  р а ст в о р я е т  8 г  ги д р о к с и д а  стр о н ц и я  и 38  г  ги д р о кс и д а  
б а р и я . Н а с ы щ е н н ы й  р а ств о р  ги д р о кс и д а  б а р и я  н а зы в а е т с я  баритовой водой  
и ч а с т о  п р и м е н я е тс я  в к а ч е ст в е  р е а к т и в а .

Соли стронция и бария имеют сходство с солями кальция. К а р б о н а т ы  
и с у л ь ф а т ы  S r C 0 3, В а С О з, S r S 0 4 и B a S 0 4 о б л а д а ю т  очень м ал о й  р а с т в о р и 
м о с т ь ю  в вод е и в ы п а д а ю т  из р а с т в о р а  в виде о са д к о в , если и он ы  стр о н ц и я  

и б а р и я  в с т р е ч а ю т с я  с и онам и  С О * " и л н  S O 4' .  Э т и м  п о л ь зу ю т ся  п р и  а н а л и зе  
д л я  о тд ел е н и я стр о н ц и я  и б а р и я о т д р у г и х  м е та л л о в .

Х а р а к т е р н ы м  о тл и чи е м  все х т р е х м е та л л о в  д р у г  о т д р у га  м о ж е т  с л у ж и т ь  
о к р а с к а , со о б щ а е м а я  и х  л е тучи м и  со л я м и  н е св е тя щ е м у  п л ам е н и . С о л и  к а л ь ц и я  
о к р а ш и в а ю т  п л а м я  в к и р п и ч н о -к р а с н ы й  цвет, со л и  стр о н ц и я  —  в к а р м и н о в о 
к р а с н ы й , а со л и  б а р и я  —  в ж е л т о в а т о -зе л е н ы й .

ПОБОЧНАЯ ПОДГРУППА ВТОРОЙ ГРУППЫ

Элементы этой подгруппы — цинк, кадмий  и ртуть — характе
ризуются наличием двух электронов в наружном слое атома и во
семнадцати в предыдущем. Строение двух наружных электронных 
оболочек их атомов можно отразить формулой ( п — l ) s 2( n —- 1 ) р г> 
(я  — 1 ) d 1Qns2.

В табл. 34 приведены некоторые свойства этих металлов.
Восстановительные свойства элементов подгруппы цинка выра

жены значительно слабее, чем у элементов главной подгруппы. 
Это объясняется меньшими размерами атомов и, соответственно, 
более высокими энергиями ионизации этих элементов по сравнению 
с соответствующими элементами главной подгруппы (ср. данные 
табл. 33 и 34).

У атомов цинка, кадмия и ртути, как и у атомов элементов под
группы меди, d -подуровень второго снаружи электронного слоя
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Т а б л и ц а  34. Некоторые свойства элементов побочной подгруппы 
второй группы

Zn Cd Hg

С тр о е н и е  вне ш н е го  и пред- 3 s 23 p 63 i i '° 4 s 2 4i’24 p 64</:c5 i '2 5b,25 / ; l’5 i i l °6 s2
в п е ш н е го  э л е к т р о н н ы х
сл о ев  ато м а

Р а д и у с  а то м а , нм 0,139 0 ,153 0,160
Э н е р г и я  и о н и за ц и и

Э  - >  Э + ,  э В 9,39 8,99 10,44
Э +  -*■ Э 2+ , э В 17,96 16,91 18,75

Р а д и у с  иона Э 2+, нм 0,083 0,099 0,112
С т а н д а р т н а я  э н т а л ь п и я  ато- 130,5 111,7 61,5

м и за ц и и  м е та л л а  при 25 “С,
к Д ж  на I м о ль ато м о в

П л о т н о с т ь , г /с м 3 7 ,1 3 8,65 13,540 *
Т е м п е р а т у р а  п л ав л е н и я, °С 419,5 32 1,0 — 38,89
Т е м п е р а т у р а  к и пе н и я, °С  
С т а н д а р т н ы й  эл е ктр о д н ы й

906 767 356,66
- 0 ,7 6 3 — 0,403 0,850

п о те н ц и а л  про ц есса Э 2+ +
+  2е~ =  Э , В

* П ри  20 “С.

целиком заполнен. Однако у элементов подгруппы цинка этот под
уровень уже вполне стабилен и удаление из него электронов тре
бует очень большой затраты  энергии. Поэтому рассматриваемые 
элементы проявляют в своих соединениях степень окисленности 
+ 2 .  Ртуть, кроме того, образует соединения, в которых ее степень 
окисленности равна + 1 ;  но, как будет показано ниже (см. § 216), 
и в этих соединениях ртуть следует считать двухвалентной.

Характерной особенностью элементов подгруппы цинка, сбли
жающей их с элементами подгруппы меди, является их склонность 
к комплексообразованию.

214. Цинк (Zincum). Главные природные соединения цинка, из 
которых его добывают, ■— минералы галмей  Z n C 0 3 и цинковая об
манка  ZnS, Общее содержание цинка в земной коре составляет 
приблизительно 0,01 % (масс.).

Большинство цинковых руд содержат небольшие количества 
цинка, поэтому их предварительно обогащают, получая цинковый  
концентрат. Последний подвергают обжигу; при этом сульфид цин
ка превращается в оксид:

2Z n S  +  3 0 2 =  2ZnO  +  2 S 0 2f

Обжиг ведется в многоподовых или в шахтных печах. В по
следнее время при обжиге цинковых руд широко применяется об
жиг в «кипящем слое».
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М е то д  о б р а б о т к и  м елко  р а з д р о б л е н н ы х  т в е р д ы х  м ате р и ал о в  в т а к  н а з ы 
в а е м о м  « к и п я щ е м  слое» по л учи л  ш и р о к о е  р а сп р о с тр а н е н и е  в р а з л и ч н ы х  о т 
р а с л я х  п р о м ы ш л е н н о ст и . Э т о т  м е то д  з а к л ю ч а е т с я  в сл е д ую щ е м . Ч е р е з слой 
п о р о ш к о о б р а з н о г о  м а те р и а л а , по м е щ е н н о го  на реш етке, п р о д у в а ю т  с н и з у  в о з 
д у х  (и л и  к а к о й -л и б о  г а з )  с т а к о й  ск о р о ст ь ю , что  его ст р у и  п р о н и з ы в а ю т  и 
и н те н си в и о  п е р е м е ш и в а ю т  м ате р и ал , п р и в о д я  его к а к  бы  в « к и п ящ е е »  с о с т о я 
ние. Т а к о е  со сто я н и е  тверд ого  м а т е р и а л а  ч а ст о  н а з ы в а ю т  « п с е в д о о ж и ж е п п ы м » , 
та и  к а к  к и п е т ь  м о гу т  то л ько  в е щ е ст в а , н а х о д я щ и е с я  в ж и д к о м  со сто я н и и .

Б л а г о д а р я  т е с н о м у  со п р и к о с н о в е н и ю  тве р д о го  м а т е р и а л а  с газо м  х и м и ч е 
ск и е  р е а кц и и  в « к и п ящ е м  слое» п р о т е к а ю т  с б о л ьш о й  ск о р о стью . П р и м е н е н и е  
о б ж и г а  в « к и п я щ е м  слое» д ает п о в ы ш е н и е  п р о и зво д и тел ьн о сти  о б ж и г о в ы х  
печей в 3 — 4 р а з а  при  более п о лн ом  и звл е чен и и  ц и н к а  из к о н ц е н т р а т а .

М е т о д  в е с ь м а  э ф ф е к ти в е н  при  о б ж и г е  с у л ь ф и д н ы х  р у д  и к о н ц е н т р а т о в , 
с у б л и м а ц и и  ср а в н и т е л ь н о  л е т у ч и х  м е та л л о в , п р о к а л и в а н и и , о х л а ж д е н и и  и 
с у ш к е  р а з л и ч н ы х  вещ еств.

Из обожженного концентрата цинк извлекают, восстанавливая 
его коксом и отгоняя образующиеся пары цинка.

Другой метод восстановления цинка заключается в электроли
тическом выделении его из сульфата. Последний получается обра
боткой обожженных концентратов серной кислотой.

Цинк — голубовато-серебристый металл. При комнатной темпе
ратуре он довольно хрупок, но при 100— 150 °С он хорошо гнется 
и прокатывается в листы. При нагревании выше 200 °С цинк ста
новится очень хрупким. На воздухе он покрывается тонким слоем 
оксида или основного карбоната, предохраняющим его от дальней
шего окисления. Вода почти не действует на цинк, хотя он и стоит 
в ряду напряжений значительно раньше водорода. Это объясняется 
тем, что образующийся па поверхности цинка при взаимодействии 
его с водой гидроксид практически нерастворим и препятствует 
дальнейшему течению реакции. В разбавленных же кислотах цинк 
легко растворяется с образованием соответствующих солей. Кроме 
того, цинк, подобно бериллию и другим металлам, образующим 
амфотерные гидроксиды, растворяется в щелочах. Если сильно на
греть цинк в атмосфере воздуха, то пары его воспламеняются и 
сгорают зеленовато-белым пламенем, образуя ZnO.

Применение цинка очень разнообразно. Значительная часть его 
идет для нанесения покрытий на железные и стальные изделия, 
предназначенные для работы в атмосферных условиях или в воде. 
При этом цинковые покрытия в течение многих лет хорошо защ и
щают основной металл от коррозии. Однако в условиях высокой 
влажности воздуха при значительных колебаниях температуры, 
а такж е в морской воде цинковые покрытия неэффективны. Ш иро
кое промышленное использование имеют сплавы цинка с алюми
нием, медью и магнием. С медью цинк образует важную группу 
сплавов — латуни (см. § 200). Значительное количество цинка рас
ходуется для изготовления гальванических элементов.

М а р г а н ц о в о - ц и н к о в ы й  э л е м е н т .  И з  в се х п р и м е н я е м ы х в н а 
ст о я щ е е  в р е м я  га л ь в а н и ч е ск и х  эл е м е н то в  м а р га и ц о в о -ц и и к о в ы е  н а и б о л е е  р а с 
п р о ст р а н е н ы . И м е е тс я  н е ско лько  р а зн о в и д н о ст е й  э л е м ен то в  этой си ст е м ы , ио 
в о сн о в е  д е й ст в и я  и х  все х л е ж и т  о к и с л и те л ь н о -в о с ст а н о в и те л ь н а я  р е а к ц и я
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м е ж д у  цинком и диоксидом марганца .  В элементах этой системы один элек
т р о д  цинковый, другой состоит из М п 0 2. Оба электрода находятся  в растворе 
« лорида  аммония.

При работе элемента цинк окисляется;
2 Z n  =  2 Z n 2+ +  46-

Часть образующихся ионов цинка связывается молекулами аммиака 
в комплексный ион:

Z n 2+ +  4NH3 =  [Z n (N H 3)4]2+

Молекулы аммиака образую тся в растворе вследствие гидролиза иона ам 
мония:

4 N H t  - f  4Н 20  =?=> 4NH3 +  4Н30 +

Электроны, получающиеся прп окислении цинка, по внешней цепи пере
х о дя т  к диоксиду марганца, который при этом восстанавливается. В резуль
тате  восстановления М п 0 2 получается смесь нескольких продуктов. В наи
большем количестве получается соединение М пООН, в котором степень окис
ленности марганца равна + 3 :

4 М п 0 2 +  4Н+ +  4е~ =  4МпООН

Таким образом, цинковый электрод элемента является  анодом и за р я ж е н  
отрицательно, а электрод из М п 0 2 служ ит  катодом п за р я ж е н  положительно.

Имеющиеся в растворе ионы NH* и С1“ при работе элемента движ утся  
в направлениях, обусловленных процессами, протекающими иа электродах. 
Поскольку  у  цинкового электрода  катионы цинка выходят в раствор, а у  к а 
тода  раствор все время обедняется катионами Н +, то в создаю щемся электри
ческом поле ионы NH +, д в и ж у тся  при работе элемента к катоду, а ионы С1~ 
к аноду. Таким образом, раствор во всех его частях остается электро- 
нейтральным.

Если сложить последние четыре уравнения, отвечающие отдельным про
текаю щ им  при работе элемента процессам, то получится суммарное уравн е
ние окислительно-восстановительной реакции, идущей в элементе:

2 Z n  +  4 М п 0 2 +  4 N H t  =  Z n 2+ +  [Z n (N H 3)4]2+ +  4MnOOH

Марганцово-цинковые элементы не содерж ат  в себе раствора  в обычном 
понимании этого слова. Необходимый д л я  их работы раствор N H 4C1 в одних 
конструкциях имеет консистенцию пасты, в других им пропитан пористый 
картон, помещаемый м еж ду  электродами. Поэтому эти гальванические эле
менты носят условное название сухих элементов.

Марганцово-цинковые элементы широко применяются в качестве источни
ков  электропитания установок связи, различных измерительных приборов, 
карм анны х  фонарей.

В о з д у ш н о - ц и н к о в ы й  э л е м е н т .  Здесь отрицательным электродом 
является  цинк, а активным веществом положительного электрода служ ит  кис
л о р о д  воздуха  (поры электрода, изготовляемого из смеси активного угля 
с графитом, заполнены воздухом ).  Кислород диффундирует к поверхности 
р а зд е л а  электрод — раствор. В качестве электролита применяются растворы 
N a O H  или N H 4C1.

При работе такого элемента в нем протекает окислительно-восстанови
тельная  реакция, которая в случае щелочного электролита вы раж ается  у р а в 
нением:

Z n  +  0 2 +  2NaOH =  N a 2Z n 0 2 +  Н20

Механические и коррозионные свойства цинка зависят от при
сутствия в нем небольших количеств примесей других металлов.
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Например, примесь железа повышает хрупкость цинка и его спла
вов и затрудняет их обработку, а такж е резко увеличивает ско
рость коррозии цинка в кислотах. Поэтому высококачественные 
сплавы цинка содержат очень малые количества примесей других 
металлов. Например, примесь свинца не должна превышать 0,01 %, 
а железа — 0,1 %.

Оксид цинка  ZnO — рыхлый белый порошок, желтеющий при 
нагревании, но при охлаждении снова становящийся белым. Оксид 
цинка применяется для изготовления белой масляной краски (цин
ковые белила), в медицине и косметике (для приготовления р аз 
личных мазей); значительная часть получаемого оксида цинка ис
пользуется в качестве наполнителя резины.

Гидроксид  цинка Z n (O H )2 выпадает в виде белого осадка при 
действии щелочей на растворы солей цинка:

Z n 2+ +  20Н ~ =  Zn(OH)2|

Осадок легко растворяется в кислотах с образованием солей 
цинка и в избытке щелочей с образованием ц и н к а т о в .  Таким 
образом, гидроксид цинка — амфотерное соединение. Так, с N aO H  
протекает реакция:

Zn(O H )2 +  2NaOH =  N a 2Z n 0 2 +  2Н20

К ак  и в случае бериллатов (см. § 209), при образовании цинка
тов происходит не только замещение водорода в Z n (O H )2 на ме
талл, но и присоединение гидроксид-ионов. В частности, в твердом 
состоянии выделены г и д р о к с о ц и и к а т ы ,  отвечающие форму
лам N a2[Z n (O H )4], Ba2[Z n (O H )6].

Растворение металлического цинка в щелочах тоже сопровож
дается образованием гидроксоцинкатов, например:

Zn +  2NaOH +  2Н20  =  N a 2[Z n(O H )4] +  H 2f

Гидроксид цинка растворяется такж е в водном растворе ам
миака. При этом образуются комплексные ионы [Zn(N H 3) 4p+ :

Zn(O H )2 +  4NH3 =  [Z n (N H 3)4]2+ +  2 0 H ‘

Z n (O H )2 — слабый электролит. Поэтому все соли цинка, в том 
числе и цинкаты, в водной среде гидролизуются.

Сульфат цинка  Z nS04. Из водного раствора выделяется в виде 
кристаллогидрата состава Z n S 0 4-7H20  и в таком виде называется 
цинковым купоросом. Применяется при крашении и ситцепечата
нии, при гальваническом цинковании (в качестве главного компо
нента электролита), в медицине, а такж е служит исходным веще
ством для получения других соединений цинка.

Х лорид  цинка  ZnCl2. Эту соль трудно получить в безводном со
стоянии. Обычно она содержит около 5 % воды и основного хло
рида. Раствор ZnCl2 применяется для травления металлов; при 
паянии он способствует удалению оксидов с поверхности металла
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в момент пайки. Д ля  этой ж е цели при пайке и сварке метал
лов применяется тетрахлорципкат аммония (N H4) 2 [ZnCU] (или 
ZnC i2-2NH4Cl).

Сульфид цинка  ZnS. Это — один из немногих сульфидов, имею
щих белый цвет. Сульфид цинка получается при действии сульфи
дов щелочных металлов или аммония на соли цинка:

Zn2+ +  S 2- =  ZnS j.

Сульфид цинка, а такж е оксид цинка входят в группу веществ, 
обладающих способностью л ю м и н е с ц и р о в а т ь  — испускать 
холодное свечение в результате действия па них лучистой энергии 
или электронов. Явление люминесценции широко используется 
в науке и технике. Так, большое значение приобрел люминесцент
ный анализ, люминесцентные лампы применяются для освещения, 
люминесцентные экраны — важнейш ая часть электронно-лучевых 
приборов.

Люминесцентный анализ основан на различном характере  свечения р а з 
ных веществ. Он дает  возможность устанавливать присутствие очень малых 
количеств веществ в смесях, а т ак ж е  обнаруж ивать различия м еж ду  предме
тами, которые в видимом свете представляю тся одинаковыми. С его помощью 
сортирую т стекла, семена, о бн аруж иваю т  микродефекты в металлических из
делиях.  Он применяется при поисках битумных и нефтяных месторождений, 
урановых руд. Люминесцентный анализ играет важную  роль в судебной ме
дицине и криминалистике, позволяя устанавливать природу различных пятен, 
обн аруж ивать  фальсификацию документов и тайнопись. Чувствительность 
этого вида анализа очень велика. К роме того, для  его проведения не нужно 
разруш ать  анализируемое тело, что в некоторых случаях очень важно.

В люминесцентных лампах дневного света находящиеся в них пары ртути 
при прохождении электрического тока  испускают ультрафиолетовое излучение, 
которое  вызывает свечение веществ, покрывающих тонким слоем внутреннюю 
поверхность лампы. Эти вещ ества — л ю м и н о ф о р ы  — можно подобрать 
так, чтобы их излучение по своему спектральному составу приближалось 
к  дневному свету.

Огромное значение имеет применение люминофоров в различных элек- 
Тронпо-лучевых приборах: катодных осциллографах, телезизорах и других.
Э краны  телевизора обычно изготовляют из сульфида цинка.

215. Кадмий (C adm ium ). По своим свойствам кадмий сходен 
с цинком и обычно содержится как примесь в цинковых рудах. По 
распространенности в природе он значительно уступает цинку; 
содержание кадмия в земной коре составляет всего около 
10~5 % (масс.).

Получают кадмий из отходов цинкового производства путем 
обработки последних серной кислотой с последующим выделением 
металлического кадмия цинком:

C d S 0 4 +  Zn =  Z n S 0 4 +  Cd

Д л я  очистки полученный продукт растворяют в разбавленной 
серной кислоте и подвергают электролизу.

Кадмий представляет собой серебристо-белый, мягкий, ковкий, 
тягучий металл. В ряду напряжений он стоит дальш е цинка, но
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спереди водорода и вытесняет последний из кислот. Поскольку 
C d ( O H ) 2 — слабый электролит, то соли кадмия гидролизуются и 
их растворы имеют кислую реакцию.

Кадмий сильно поглощает медленные нейтроны. Поэтому кад
миевые стержни применяют в ядерных реакторах для регулирова
ния скорости цепной реакции. Кадмий используется в щелочных 
аккумуляторах (см. § 244), входит как компонент в некоторые 
сплавы. Например, сплавы меди, содержащие около 1 % Cd (кад
миевая бронза), служат для изготовления телеграфных, телефон
ных, троллейбусных проводов, так как эти сплавы обладают боль
шей прочностью и износостойкостью, чем медь. Ряд  легкоплавких 
сплавов, например, применяющиеся в автоматических огнетушите
лях, содержат кадмий. Несмотря на сравнительно высокую стои
мость, кадмий применяется для к а д м и р о в а н и я  стальных 
изделий, так как он несет на своей поверхности оксидную пленку, 
обладающую защитным действием. В морской воде и в некоторых 
других условиях кадмирование более эффективно, чем цинкование.

При сильном накаливании кадмий сгорает, превращаясь в бу
рый оксид кадмия  CdO.

Гидроксид кадмия  C d (O H )2 в отличие от гидроксида цинка не 
обладает заметно выраженными кислотными свойствами и практи
чески не растворяется в щелочах.

Из солей кадмия отметим сульфид кадмия  CdS, выпадающий 
в виде желтого осадка из растворов солей кадмия при действии 
сероводорода. Сульфид кадмия применяется для изготовления 
желтой краски и цветных стекол.

Все растворимые в воде и в разбавленны х кислотах соединения  
кадмия ядовиты. Весьма опасно такж е вдыхание воздуха, содерж а
щего «дым» оксида кадмия.

216. Ртуть (H ydrargy rum ). Ртуть мало распространена в при
роде; содержание ее> в земной коре составляет всего около 
10-6 % (масс.). Изредка ртуть встречается в самородном виде, 
вкрапленная в горные породы; но главным образом она находится 
в природе в виде ярко-красного сульфида ртути HgS, или кино
вари. Этот минерал применяется для изготовления красной краски.

Из киновари металлическую ртуть получают обжигом руды. 
При этом ртуть выделяется в виде паров и конденсируется в охла
ждаемом приемнике:

HgS + o 2 =  H g+  s o 2

Ртуть — единственный металл, находящийся при комнатной 
температуре в жидком состоянии. Она широко используется в хи
мической промышленности: в качестве катода при электролитиче
ском производстве гидроксида натрия и хлора, как катализатор 
при получении многих органических соединений и при растворении 
урановых блоков (в атомной энергетике). Ее применяют для 
изготовления ламп дневного света (см. § 214), кварцевых ламп,
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манометров и термометров. В горном деле ртутью пользуются для 
отделения золота от неметаллических примесей.

Ртуть обладает способностью растворять в себе многие метал
лы, образуя с ними частью жидкие, частью твердые сплавы, назы 
ваемые а м а л ь г а м а м и .  При этом нередко получаются химиче
ские соединения ртути с металлами.

Амальгама натрия широко применяется в качестве восстанови
теля. Амальгамы олова и серебра применяются при пломбирова
нии зубов.

Особенно легко образуется амальгама золота, вследствие чего 
золотые изделия не должны соприкасаться с ртутью. Ж елезо  не 
образует амальгамы, поэтому ртуть можно перевозить в стальных 
сосудах.

Ртуть обычно содержит в виде примеси другие металлы. Боль
шую часть примесей можно удалить, взбалтывая ртуть с раствором 
нитрата ртути (II) ;  при этом металлы, стоящие в ряду напряжений 
до ртути (а к ним относится большинство металлов), переходят 
в раствор, вытесняя из него эквивалентное количество ртути. П ол
ная очистка ртути достигается путем ее многократной перегонки, 
лучше всего под уменьшенным давлением.

П а р ы  ртути очень ядовиты и могут вызвать тяжелое отравление.  Д л я  
этого достаточно да ж е  того ничтожного количества паров, которое образуется 
при комнатной температуре. П оэтом у при всех работах с ртутью необходимо 
быть очень осторожным. Не следует дер ж ать  открытыми сосуды с ртутью, 
все работы с ией надо проводить на эмалированных или железных подносах. 
Очень опасна ртуть, пролитая на пол. П ри  падении она разбивается  иа мно
ж ество  мелких капель, которые попадаю т в щели и могут в течение длитель
ного времени отравлять атмосферу. Поэтому, если ртуть пролилась иа пол, 
необходимо немедленно и тщательно собрать ее с помощью пылесоса или пи
петки с грушей. Д л я  удаления ртути можно пользоваться такж е  специальными 
реактивам и (демеркуризаторами).  В качестве последних применяют порошок 
серы, 20 % раствор FeCl3, эмульсию из минерального масла и воды, с о д е р ж а 
щую порошкообразные серу и иод, 10 % раствор К М п 0 4, подкисленный соля
ной кислотой.

Из металлов подгруппы цинка ртуть наименее активна вслед
ствие высокой энергии ионизации ее атомов (см. табл. 34). С оля
ная и разбавленная серная кислота, а также щелочи не дей
ствуют на ртуть. Легко растворяется ртуть в азотной кислоте. 
Концентрированная серная кислота растворяет ртуть при нагре
вании.

Н а воздухе ртуть при комнатной температуре не окисляется. 
При продолжительном нагревании до температуры, близкой к тем
пературе кипения, ртуть соединяется с кислородом воздуха, обра
зуя красный оксид ртути(\\) (или окись ртути) HgO, который при 
более сильном нагревании снова распадается на ртуть и кислород. 
В этом соединении степень окисленности ртути равна + 2 .  Известен 
и другой оксид ртути черного цвета, в котором степень окислен
ности ртути равна + 1 ,  — оксид ртути(\) (или закись ртути) 
H g 20 ,
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Во всех соединениях ртути(I) атомы ртути связаны между со
бой, образуя двухвалентные группы — H g 2— (— H g —H g— ).

Следовательно, ртуть двухвалентна и в этих соединениях, но 
одна единица валентности каждого атома ртути затрачивается 
здесь на связь с другим атомом ртути. Эта связь сохраняется и в 
растворах солей ртути (I), которые содержат ионы ртути. Таким 
образом, состав солей ртути (I) ,  содержащих одновалентный кис
лотный остаток R, следует изображать не эмпирической формулой 
HgR, а формулой H g2R2 (например, H g 2Cl2).

Одна из особенностей ртути заключается в том, что для нее 
неизвестны гидроксиды. В тех случаях, когда можно было бы ожи
дать их образования, получаются безводные оксиды. Так, при дей
ствии щелочен на растворы солей ртути(I) получается буровато
черный осадок оксида ртути(I):

Hg|+ +  20Н- =  Hg20 | +  Н20
Точно так же из растворов солей ртути(II) щелочи осаждают 

оксид р т у т и ( I I ) :
Hg2+ +  201-г =  HgO| +  Н20

Образующийся осадок имеет желтый цвет, но при нагрева
нии переходит в красную модификацию оксида ртути(II).

Нитрат ртути (I) H g 2( N 0 3) 2 — одна из немногих растворимых 
солей ртути(I) .  Получается при действии разбавленной холодной 
азотной кислоты на избыток ртути:

6Hg +  8 HNO3  -  3Hg2(N03)2 +  2 NOf +  4Н20

Х лорид  ртути (I) H g2Cl2, или каломель,  представляет собой бе
лый, нерастворимый в воде порошок. Его приготовляют, нагревая 
смесь H gC l2 с ртутью:

HgCl2 +  Hg =  Hg2Cl2

Каломель может быть получена такж е действием соляной кис
лоты или хлорида натрия на растворимые соли ртути (I):

Hg2/  +  2СГ =  Hg2ci2|
Нитрат ртути(П) H g ( N 0 3) 2 получается при действии избытка 

горячей азотной кислоты на ртуть. Хорошо растворим в воде. 
В разбавленных растворах при отсутствии свободной кислоты 
гидролизуется с образованием белого осадка основной соли 
H g 0 - H g ( N 0 3) 2. При нагревании с большим количеством воды 
основная соль также разлагается, в результате чего получается 
оксид ртути(II ) .

Х лорид  ртути(II) ,  или сулема , H gC l2 может быть получен не
посредственным взаимодействием ртути с хлором. Это бесцветное 
вещество, сравнительно мало растворимое в холодной воде (6,6 г 
в 100 г воды при 20 °С). Однако с повышением температуры
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растворимость сулемы сильно возрастает, достигая при 100°С 58 г 
в 100 г воды. Из раствора H g C b  кристализуется в виде длинных 
блестящих призм. Обычно эту соль получают, нагревая сульфат 
ртутн(П ) с хлоридом натрия:

HgSO* +  2 N a C l  =  N a2S 0 4 +  H g C l2

Образующ аяся сулема сублимируется; от последнего слова она 
и получила свое название.

Водный раствор сулемы практически не проводит электриче
ского тока. Таким образом, с у л е м а — одна из немногих солей, ко
торые почти не диссоциируют в водном растворе на ионы. Как 
указывалось на стр. 147, это объясняется сильной поляризующей 
способностью нона H g2+.

Сулема, как и все растворимые соли ртути, — сильный яд. Она 
используется для протравливания семян, дубления кожи, получе
ния других соединений ртути, при крашении тканей, как катали
затор в органическом синтезе и как дезинфицирующее средство 
(стр. 352).

И о д и д  ртути(\\)  H g l2 вы падает  в виде красивого оранж ево-красного  
осадка  при действии раствора иодида калия на соли рту тн (П ):

H g 2+ +  2 Г  =  H g l2|

В избытке йодида калия соль легко растворяется, образуя бесцветный 
раствор комплексной соля KaEHglJ:

H g l2 +  2KI =  K 2!H gI4]

С ульф ид  p T i j 7 v ( I I )  H gS встречается в природе (см. вы ш е). Искусственно 
оп может быть получен в виде вещ ества черного цвета прямы м соединением 
серы со ртутью или действием сероводорода па растворы солей р ту ти ( I I ) .

При пагреваш ш  без доступа воздуха черный сульфид р ту тн (П ) превра
щ ается  в красное кристаллическое видоизм енсни j —  киноварь.

Г л а в а  ТРЕТЬЯ ГРУППА
XX ПЕРИОДИЧЕСКОЙ СИСТЕМЫ

Третья группа периодической системы охватывает очень боль
шое число химических элементов, так как в состав ее, кроме эле
ментов главной и побочной подгрупп, входят элементы с порядко
выми номерами 58—71 (лантаноиды) и с порядковыми номерами 
90— 103 (актиноиды). Мы рассмотрим лантаноиды и актиноиды 
вместе с элементами побочной подгруппы.

ГЛАВНАЯ ПОДГРУППА ТРЕТЬЕЙ ГРУППЫ

Элементы главной подгруппы третьей группы — бор, алюминий,  
галлий , индий  и т аллий— характеризуются наличием трех элек
тронов в наружном электронном слое атома. Второй снаружи
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электронный слой атома бора содержит два электрона, атома алю 
м и н и я — восемь, галлия, индия и таллия — по восемнадцать элек
тронов. Важнейшие свойства этих элементов приведены в табл. 35.

Т а б л и ц а  35. Некоторые свойства бора, алю миния и его аналогов

В А! Ga In Tl

Строение внешнего электрон 2s22p' 3 sv3 p l 4s24p ' 5.?25р ' 6 s26p '
ного слоя атом а

Р ади у с  атом а, нм 0,091 0,143 0,139 0,166 0,171
Э нергия ионизации

Э - > Э  + , эВ 8,30 5,99 6,00 5,79 6,11
Э ^ Э 2+, эВ 25,15 18,8 20,5 18,9 20,4
3 2f Э3+, эВ 37,9 28,4 30,7 28,0 29,8

Р ади ус  иона Э 3+, нм 0,029 0,057 0.062 0,092 0,105
С танд артная  эптальпия атоми- 561,6 329,1 272,9 238,1 181,0

зации, к Д ж  па 1 моль ато 
мов

П лотность, г/см 3 2,34 2,70 5,90 7,31 11,85
Т ем пература плавления, °С 2075 660 29,8 156,4 304
Т ем пература кипения, °С 3700 2500 2205 2000 1475

Металлические свойства рассматриваемых элементов выражены 
слабее, чем у соответствующих элементов главных подгрупп вто
рой и особенно первой группы, а у бора преобладают неметалли
ческие свойства. В соединениях они проявляют степень окислен- 
ностн + 3 .  Однако с возрастанием атомной массы появляются и 
более низкие степени окисленности. Д л я  последнего элемента под
г р у п п ы — таллия — наиболее устойчивы соединения, в которых его 
степень окисленности равна + 1.

С увеличением порядкового номера металлические свойства 
рассматриваемых элементов, как и в других главных подгруппах, 
заметно усиливаются. Так, оксид бора имеет кислотный характер, 
оксиды алюминия, галлия и индия — амфотерны, а оксид тал 
лия (III) имеет основной характер.

В практическом отношении наиболее важными из элементов 
третьей группы являются бор и алюминий.

217. Бор (Borum ). Бор сравнительно мало распространен в при
роде; общее содержание его в земной коре составляет около 
10”3 % (масс.).

К главным природным соединениям бора относятся борная кис
лота Н3ВО3 и соли борных кислот, из которых наиболее известна 
бура ЫагВ407- Ю Н 20 .

Хотя бор расположен в третьей группе периодической системы, 
он по своим свойствам наиболее сходен не с другими элементами 
этой группы, а с элементом четвертой группы — кремнием. В этом 
проявляется «диагональное сходство», уже отмечавшееся при
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рассмотрении бериллия. Так, бор, подобно кремнию, образует сл а
бые кислоты, не проявляющие амфотерных свойств, тогда как 
А1(ОН) 3 — амфотерное основание. Соединения бора и кремния 
с водородом, в отличие от твердого гидрида алюминия, — летучие 
вещества, самопроизвольно воспламеняющиеся на воздухе. К ак и 
кремний, бор образует соединения с металлами, многие из которых 
отличаются большой твердостью и высокими температурами плав
ления.

Свободный бор получают восстановлением борного ангидрида 
В2О 3 магнием. При этом бор выделяется в виде аморфного по
рошка, загрязненного примесями. Чистый кристаллический бор по
лучают термическим разложением или восстановлением его гало- 
генидов, а также разложением водородных соединений бора. Он 
имеет черный цвет и среди простых веществ по твердости уступает 
только алмазу.

Природный бор состоит из двух стабильных изотопов: 10В и ПВ. 
Первый из них сильно поглощает медленные нейтроны. Поэтому 
бор и его соединения применяются в ядерной технике. И з них изго
товляют регулирующие стержни реакторов, а такж е используют 
их в качестве материалов, защищающих от нейтронного облучения.

В металлургии бор применяется как добавка к стали и к неко
торым цветным сплавам. Присадка очень небольших количеств 
бора уменьшает размер зерна, что приводит к улучшению механи
ческих свойств сплавов. Применяется также поверхностное насы
щение стальных изделий бором — борирование,  повышающее твер
дость и стойкость против коррозии.

Вода не действует на бор; концентрированные же серная и 
азотная кислоты окисляют его в борную кислоту. Например:

В +  3 HNO 3  =  Н 3 ВО 3 +  3 N 0 2f

При комнатной температуре бор соединяется только с фтором, 
на воздухе он не окисляется. Если нагреть аморфный бор до 700 °С, 
то он загорается и горит красноватым пламенем, превращаясь в 
оксид; при этом выделяется большое количество теплоты:

4В +  3 0 2 =  2 В 20 3 +  2508 к Д ж

При высокой температуре бор соединяется со многими метал
лами, образуя б о р  и д ы ,  например, борид магния M g3B2- Многие 
бориды очень тверды и химически устойчивы, причем сохраняют 
эти свойства при высоких температурах. Д л я  них характерна так 
же тугоплавкость. Например, борид циркония ZrB2 плавится при 
3040 С. Благодаря таким свойствам бориды некоторых металлов 
применяются для изготовления деталей реактивных двигателей и 
лопаток газовых турбин.

При накаливании смеси бора с углем образуется карбид бора 
В4С. Это тугоплавкое вещество (темп, плавл. около 2350 °С), обла
дающее очень высокой твердостью и химической стойкостью. Кар-



б ид бора применяется для обработки твердых сплавов; его меха
нические свойства сохраняются при высоких температурах.

С галогенами бор такж е реагирует при нагревании и образует 
вещества общей формулы ВГ3. Как уже было показано на примере 
B F 3 (см. стр. 131), в этих соединениях бор находится в состоянии 
«р2-гибридизаиии, образуя с галогенами плоские молекулы с угла
ми между связями Г— В— Г, равными 120°.

Галогениды бора, как и другие соединения бора неполимерного 
строения, являются электронодефицитными (см. стр. 590). Так, в 
молекуле фторида бора во внешнем электронном слое атома бора 
находятся всего шесть электронов:

••
F•• *• •«

г F  : В : F :

В этом состоянии атом бора может, следовательно, быть акцеп
тором электронной пары. Действительно, BF3 соединяется по до- 
норно-акцепторпому способу с водой, аммиаком и другими веще
ствами; известен также комплексный анион B F7. Во всех подоб
ных соединениях ковалентность и координационное число бора 
равны четырем, а атом бора находится в состоянии гибридизации 
s p s и образует тетраэдрические структуры.

Б о р о в о д о р о д ы  (б о р а н ы ) .  При действии соляной кисло
ты на бор ид магния M g3B2 получается сложная смесь различных 
бороводородов, анлогичных угле- и кремневодородам. Из этой 
смеси выделены в чистом виде следующие бороводороды:

BjH e; В4Н10; В5Н9; В5Н11; B6H lo! В10Н14
газо- жидкие твердый

образный

Главным продуктом взаимодействия борида магния с соляной 
кислотой является твтраборан В4Н 10 — летучая жидкость (темп, 
кип. 18 °С) с очень неприятным запахом, пары которой воспламе
няются на воздухе. При хранении тетраборан постепенно р азл ага 
ется с образованием простейшего из полученных бороводородов — 
диборана  В2Н6. Последний представляет собой газ, конденсирую
щийся в жидкость при —92,5 °С. Н а воздухе он не загорается, но 
водой, как и другие бороводороды, тотчас же разлагается с от£цей- 
лением водорода и образованием борной кислоты НзВОз!

В2Н6 +  6Н 20  =  2Н 3ВО3 +  6Н2

Атомы бора в молекулах бороводородов связаны друг с другом водород
ными «мостиками», например:

н ч  Д  М
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Р и с . 164. П ер екр ы в ан и е  ат о м н ы х  о р б и т а л е й  в м о 
л ек у л е  д и б о р а н а .

П унктиром ка этой схеме показаны  
трехцентровые связн: здесь общ ая пара
электронов заним ает молекулярную  орбн- 
таль, охваты ваю щ ую  трн атом а — «мостн- 
ковый» атом водорода и оба атом а бора. 
Т ак ая  орбиталь образуется вследствие 
перекры вания ls -орбитали атом а водорода 
с 5р3-гибридными орбиталями двух атомов 
бора (см. рис. 164). Ч еты ре «концевых» 

атом а водорода связаны  с атом ам и бора обычными двухцентровыми двухэлек
тронными связями. Таким образом , из двенадцати  валентных электронов, имею 
щ ихся в атом ах, составляю щ их м олекулу диборана. восемь участвую т в о б р а
зовании двухцеитровых связей В— Н, а четыре образую т две  трехцентровые 
связи  В — Н — В.

Наибольшее практическое значение имеют кислородные соеди
нения бора.

Оксид бора, или борный ангидрид, В2О3 может быть получен 
или путем непосредственного соединения бора с кислородом, или 
прокаливанием борной кислоты. Это бесцветная хрупкая стекло
видная масса, плавящаяся при температуре около 300 °С. Борный 
ангидрид очень огнестоек и не восстанавливается углем даж е при 
белом калении. В воде он растворяется с образованием борной 
кислоты и выделением теплоты:

В20 3 +  ЗН20  =  2Н 3В 0 3 +  76,5 к Д ж

Борная,  или ортоборная, кислота Н 3В 0 3 представляет собой 
белые кристаллы, блестящие чешуйки которых растворяются в го
рячей воде. Борная кислота может быть получена действием сер
ной кислоты на горячий раствор тетрабората натрия М агВ ^?:  

N a2B40 ,  +  H 2S 0 4 +  5Н 20  =  N a2S 0 4 +  4Н3В 0 3

При охлаждении раствора борная кислота выкристаллизовы
вается, так как в холодной воде она малорастворима.

При кипячении раствора борной кислоты вместе с парами воды 
отчасти улетучивается и борная кислота. Этим объясняется ее со
держание в водяных парах, выделяющихся из трещин земли в вул^ 
канических местностях.

Борная кислота принадлежит к числу очень слабых кислот (при 
2 0 °С Ki =  6-10~10; /С2 =  2 -1 0 -13; Кз =  2 - 10~14).

При нагревании борная кислота теряет воду, переходя сначала 
в метаборную кислоту НВОг, а затем в борный ангидрид В2О3. 
Применяется борная кислота при приготовлении эмалей и глазу
рей, в производстве специальных сортов стекла, в бумажном и ко
жевенном производстве и в качестве дезинфицирующего средства.

Соли борных кислот — б о р а т ы  — большей частью являются 
производными не ортоборной кислоты Н 3ВО3, а четырехборной 
Н 2В4О 7 и других более бедных водой борных кислот.
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Тетраборат натрия, или бура,  образует большие бесцветные 
прозрачные кристаллы состава N a2B40 7-IOH2O, которые в сухом 
воздухе легко выветриваются. Бура получается при взаимодей
ствии борной кислоты с гидроксидом натрия:

4Н3В 0 3 +  2 N aOH =  N a2B 40 7 +  7Н20

Водные растворы буры вследствие гидролиза обладают сильно
щелочной реакцией.

При нагревании бура теряет кристаллизационную воду и пла
вится. В расплавленном состоянии она растворяет оксиды различ
ных металлов с образованием двойных солей метаборной кислоты, 
из которых многие окрашены в цвета, характерные для каждого 
металла. На этом свойстве буры основано ее применение при 
сварке, резании и паянии металлов. Бура широко применяется 
в производстве легкоплавкой глазури для фаянсовых и ф арф оро
вых изделий и особенно для чугунной посуды (эмаль). Кроме того, 
она используется при изготовлении специальных сортов стекла и 
в качестве удобрения, поскольку бор в малых количествах необхо
дим растениям.

218. Алюминий (Alum inium). Алюминий — самый распростра
ненный в земной коре металл. Он входит в состав глин, полевых 
шпатов, слюд и многих других минералов. Общее содержание алю 
миния в земной коре составляет 8 % (масс.).

Основным сырьем для производства алюминия служат бокситы, 
содержащие 32—60 % глинозема  А120 3. К важнейшим алюминие
вым рудам относятся также алунит K2SO 4• Al2 ( S 0 4) з• 2А120 з • 6Н 20  
и нефелин  N a20 -Al20 3 -2S i0 2.

С СС Р располагает запасами алюминиевых руд. Кроме бокси
тов, месторождения которых имеются у нас на Урале, в Баш кир
ской А ССР и в Казахстане, богатейшим источником алюминия 
является нефелин, залегающий совместно с апатитом в Хибинах. 
Значительные залежи алюминиевого сырья имеются в Сибири.

Впервые алюминий был получен Велером в 1827 г. действием 
металлического калия на хлорид алюминия. Однако, несмотря на 
широкую распространенность в природе, алюминий до конца 
XIX века принадлежал к числу редких металлов.

В настоящее время алюминий в громадных количествах полу
чают из оксида алюминия А120 3 электролитическим методом. И с
пользуемый для этого оксид алюминия должен быть достаточно 
чистым, поскольку из выплавленного алюминия примеси удаляются 
с большим трудом. Очищенный А120 з  получают переработкой при
родного боксита.

Получение алюминия — сложный процесс, сопряженный с боль
шими трудностями. Основное исходное вещество — оксид алюми
ния — не проводит электрический ток и имеет очень высокую 
.температуру плавления (около 2050 °С). Поэтому электролизу
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подвергают расплавленную смесь криолита* N a3[AlF6] и оксида 
алюминия. Смесь, содержащая около 10 % (масс.) А120з, плавится 
при 960 °С и обладает электрической проводимостью, плотностью и 
вязкостью, наиболее благоприятствующими проведению процесса. 
Д ля  дополнительного улучшения этих характеристик в состав смеси 
вводят добавки A1F3, C aF 2 и M g F 2. Благодаря этому проведение 
электролиза оказывается возможным при 950 °С.

Электролизер для выплавки алюминия представляет собой ж е
лезный кожух, выложенный изнутри огнеупорным кирпичом. Его 
дно (под), собранное из блоков спрессованного угля, служит ка
тодом. Аноды (один или несколько) располагаются сверху: это — 
алюминиевые каркасы, заполненные угольными брикетами. На со
временных  заводах электролизеры устанавливают сериями; каж 
дая серия состоит из 150 и большего числа электролизеров.

При электролизе на катоде выделяется алюминий, а на аноде — 
кислород. Алюминий, обладающий большей плотностью, чем ис
ходный расплав, собирается на дне электролизера; отсюда его 
периодически выпускают. По мере выделения металла, в расплав 
добавляют новые порции оксида алюминия. Выделяющийся при 
электролизе кислород взаимодействует с углеродом анода, который 
выгорает, образуя СО и С 0 2.

В дореволюционной России алюминий не производился. Первый 
в СССР алюминиевый завод (Волховский) вступил в строй 
в 1932 г., а уже в 1935 г. наша страна заняла по производству 
алюминия третье место в мире.

Одинаковое строение внешнего электронного слоя атома бора 
и алюминия обусловливает сходство в свойствах этих элементов. 
Так, для алюминия, как и для бора, характерна только степень 
окисленности + 3 .  Однако при переходе от бора к алюминию 
сильно возрастает радиус атома (от 0,091 до 0,143 нм) и, кроме 
того, появляется еще один промежуточный восьмиэлектрониый 
слой, экранирующий ядро. Все это приводит к ослаблению связи 
внешних электронов с ядром и к уменьшению энергии ионизации 
атома (см. табл. 35). Поэтому у алюминия металлические свойства 
выражены гораздо сильнее, чем у бора. Тем не менее, химические 
связи, образуемые алюминием с другими элементами, имеют в ос
новном ковалентный характер.

Д ругая особенность алюминия (как и его аналогов — галлия, 
индия и таллия) по сравнению с бором заключается в существова
нии свободных d -подуровней во внешнем электронном слое его 
атома. Благодаря этому координационное число алюминия в его 
соединениях может равняться не только четырем, как у бора, но 
и шести.

* М есторож дения криолита, этого очень важ ного для алю миниевой про
мышленности минерала, встречаю тся крайне редко. П оэтому обы криолит 
получаю т искусственно — взаим одействием  гидроксида алю миния с плавиковой 
кислотой и последующей нейтрализацией кислого раствора содой.



218. Алюминий 615

Р и с . 165. С х ем а п ростр ан ств ен н о го  ст р о ен и я  м о л ек у л ы

черные кружки — атомы алюминия, светлые — атомы 
хлора.

С оединенна алюминия типа А1Э3, как  и а н а 
логичные соединения бора, электронодеф ицитпьг 
в отдельных молекулах подобных соединений во 
внешнем электронном слое атома алю миния нахо
дится только ш есть электронов. П оэтом у здесь 
атом алю миния способен быть акцептором электронны х пар. В частности, 
для галогенидов алюминия характерно образование димеров, осущ ест
вляем ое по донорно-акцепторному способу (на схеме Г — атом гало
гена) :

К а к  видно, подобные димерные "молекулы содерж ат по два «мостиковых» 
атом а галогена. П ространственное строение А12С1в показано на рис. 165. Га- 
логеннды алю миния сущ ествую т в виде димерны х молекул А12Г6 в расплавах  
и в парах. О днако по традиции их состав обычно вы раж аю т в форме А1Г3. 
Н и ж е мы тож е будем придерж иваться этого способа написания ф орм ул гало- 
генндов алюминия.

Г и д р и д  алю м иния  А1Н3 — то ж е  электронодеф ицитное соединение. О днако 
атом водорода, в отличие от атом ов галогенов в м олекулах А1Г3, ие имеет 
неподелеш ю й электронной пары и не м ож ет играть роли донора электронов. 
П оэтом у здесь отдельные молекулы А1Н3 связы ваю тся друг с другом через 
«мостиковые» атомы водорода трехцентровы м и связями, аналогичными свя 
зям  в м олекулах бороводородов (см. стр. 612). В результате образуется твер
дый полимер, состав которого можно вы разить формулой (А1Н3)„.

Алюминий — серебристо-белый легкий металл. Он легко вытя
гивается в проволоку и прокатывается в тонкие листы.

При комнатной температуре алюминий не изменяется на воз
духе, но лишь потому, что его поверхность покрыта тонкой пленкой 
оксида, обладающей очень сильным защитным действием. Уничто
жение этой пленки, например, путем амальгамирования алюми
ния, вызывает быстрое окисление металла, сопровождающееся за 
метным разогреванием.

Стандартный электродный потенциал алюминия равен — 1,663 В. 
Несмотря на столь отрицательное его значение, алюминий, вслед
ствие образования на его поверхности защитной оксидной пленки, 
не вытесняет водород из воды. Однако амальгамированный алю
миний, на котором не образуется плотного слоя оксида, энергично 
взаимодействует с водой с выделением водорода.

Разбавленные соляная и серная кислоты легко растворяют алю
миний, особенно при нагревании. Сильно разбавленная и холодная 
концентрированная азотная кислота алюминий не растворяет.

При действии на алюминий водных растворов щелочей слой 
оксида растворяется, причем образуются а л ю м и н а т ы  — соли,
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содержащие алюминий в составе аниона:
А !20 3 +  2N aO H  +  3 Н 20  =  2N a[A l(O H )4]

т е тр аг и д  роксоалю * 
м н н а т  н ат р н я

Алюминий, лишенный защитной пленки, взаимодействует с во- 
дой, вытесняя из нее водород:

2А1 +  6Н20  =  2А1(ОН)3 +  3H2f

Образующийся гидроксид алюминия реагирует с избытком ще
лочи, образуя гидроксоалюминат:

А1(ОН)3 +  N aO H  =  N a[A l(O H )4]

Удвоив последнее уравнение и сложив его с предыдущим, полу
чим суммарное уравнение растворения алюминия в водном рас
творе щелочи:

2А1 +  2N aO H  +  6Н20  =  2N a[A l(O H )4] +  3H 2f

Алюминий заметно растворяется в растворах солей, имеющих 
вследствие их гидролиза кислую или щелочную реакцию, напри
мер, в растворе ЫагСОз.

Если порошок алюминия (или тонкую алюминиевую фольгу) 
сильно нагреть, то он воспламеняется и сгорает ослепительным 
белым пламенем, образуя оксид алюминия А120з.

Основное применение алюминия — производство сплавов на его 
основе. Легирующие добавки (например, медь, кремний, магний, 
цинк, марганец) вводят в алюминий главным образом для повы
шения его прочности. Широкое распространение имеют д у р  а л го- 
м и н ы ,  содержащие медь и магний, с и л у м и н ы ,  в которых 
основной добавкой служит кремний, магналий  (сплав алюминия 
с 9,5— 11,5 % магния). Основные достоинства всех сплавов алюми
н и я — это их малая плотность (2,5—2,8 г/см3), высокая прочность 
(в расчете на единицу массы), удовлетворительная стойкость про
тив атмосферной коррозии, сравнительная дешевизна и простота 
получения и обработки. Алюминиевые сплавы применяются в р а 
кетной технике, в авиа-, авто-, судо- и приборостроении, в произ
водстве посуды и во многих других отраслях промышленности. По 
широте применения сплавы алюминия занимают второе место 
после стали и чугуна.

Алюминий — одна из наиболее распространенных добавок в 
сплавах на основе меди, магния, титана, никеля, цинка, железа.

В виде чистого металла алюминий используется для изготовле
ния химической аппаратуры, электрических проводов, конденсато
ров. Хотя электрическая проводимость алюминия меньше, чем у 
меди (около 60 % электрической проводимости меди), но это ком
пенсируется легкостью алюминия, позволяющей делать провода бо
лее толстыми: при одинаковой электрической проводимости алю 
миниевый провод весит вдвое меньше медного.
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Важным является применение алюминия для алитирования, 
которое заключается в насыщении поверхности стальных или чу
гунных изделий алюминием с целью защиты основного материала 
от окисления при сильном нагревании. В металлургии алюминий 
применяется для получения кальция, бария, лития и некоторых 
других металлов методом алюминотермии (см. § 192).

Оксид алюминия  А120з, называемый также глиноземом,  встре
чается в природе в кристаллическом виде, образуя минерал корунд. 
Корунд обладает очень высокой твердостью. Его прозрачные кри
сталлы, окрашенные примесями в красный или синий цвет, пред
ставляют собой драгоценные камни — рубин и сапфир. Теперь 
рубины получают искусственно, сплавляя глинозем в электриче
ской печи. Они используются не столько для украшений, сколько 
для технических целей, например, для изготовления деталей точ
ных приборов, камней в часах и т. п. Кристаллы рубинов, содер
жащих малую примесь Сг20з, применяют в качестве квантовых 
генераторов — лазеров, создающих направленный пучок монохро
матического излучения.

Корунд и его мелкозернистая разновидность, содержащая боль
шое количество примесей, — наждак, применяются как абразивные 
материалы.

Гидроксид алюминия  А1(ОН) 3 выпадает в виде студенистого 
осадка при действии щелочей на растворы солей алюминия и легко 
образует коллоидные растворы.

Гидроксид алюминия — типичный амфотерный гидроксид. 
С кислотами он образует соли, содержащие катион алюминия, со 
щелочами — алюминаты. При взаимодействии гидроксида алюми
ния с водными растворами щелочей или при растворении метал
лического алюминия в растворах щелочей образуются, как 
уже говорилось выше, г и д р о к с о а л ю м и н а т ы ,  например, 
N a [A l (O H )4]. При сплавлении же оксида алюминия с соответствую
щими оксидами или гидроксидами получаются м е т а а л ю м и н . а -  
т ы  — производные метаалюминиевой кислоты НАЮг, например:

А120 3 +  2К О Н  =  2К А 102 +  Н 20

К ак  соли алюминия, так и алюминаты в растворах сильно гид- 
ролизованы. Поэтому соли алюминия и слабых кислот в растворах 
превращаются в основные соли или подвергаются полному гидро
лизу. Например, при взаимодействии в растворе какой-либо соли 
алюминия с Ыа2СОз образуется не карбонат алюминия, а его гидр
оксид и выделяется диоксид углерода:

2А13+ +  ЗС О Г  +  ЗН20  =  2А1(О Н)з! +  3 C 0 2t

Х лорид  алюминия  А1С1з. Безводный хлорид алюминия полу
чается при непосредственном взаимодействии хлора с алюминием. 
Он широко применяется в качестве катализатора при различных
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органических синтезах. В воде AICI3 растворяется с выделением 
большого количества теплоты. При выпаривании раствора про
исходит гидролиз, выделяется хлороводород и получается гидр
оксид алюминия. Если выпаривание вести в присутствии избыт
ка соляной кислоты, то можно получить кристаллы состава 
А1С1з -6Н20 .

К ак уже указывалось на стр. 614, химические связи, образуе
мые атомом алюминия, имеют преимущественно ковалентный х а 
рактер. Это сказывается на свойствах образуемых им соединений. 
Так, при нормальном атмосферном давлении безводный хлорид 
алюминия уже при 180 °С сублимируется, а при высоких давлениях 
плавится при 193°С, причем в расплавленном состоянии не про
водит электрический ток. Поэтому расплав A I C I 3  нельзя использо
вать для электролитического получения алюминия.

Сульфат алюминия  A ^ S O ^ s -  18Н20  получается при действии 
горячей серной кислоты на оксид алюминия или на каолин. При- 
меняется для очистки воды (см. стр. 598), а такж е при приготов
лении некоторых сортов бумаги.

Алюмокалиевые квасцы  КА1 ( S 0 4)2- 12Н20  применяются в боль
ших количествах для дубления кож, а такж е в красильном деле 
в качестве протравы для хлопчатобумажных тканей. В последнем 
случае действие квасцов основано на том, что образующийся вслед
ствие их гидролиза гидроксид алюминия отлагается в волокнах 
ткани в мелкодисперсном состоянии и, адсорбируя краситель, 
прочно удерживает его на волокне.

219. Галлий (Gallium). Иидий (Indium). Таллий (Thallium). 
Эти элементы принадлежат к числу редких и в сколько-нибудь 
значительных концентрациях в природе не встречаются. Получают 
их главным образом из цинковых концентратов после выплавки из 
них цинка.

В свободном состоянии эти элементы представляют собой се
ребристо-белые мягкие металлы с низкими температурами плавле
ния. Н а воздухе они довольно стойки, воду не разлагают, но легко 
растворяются в кислотах, а галлий и индий — такж е и в щелочах. 
Кроме максимальной степени окисленности, равной + 3 ,  они могут 
проявлять и меньшую. В частности, для таллия характерны соеди
нения, где его степень окисленности равна + 1 .

Оксиды и гидроксиды галлия (III) и индия(III) амфотерны; 
гидроксид же таллия Т 1(О Н )3 обладает только основными свой
ствами.

Соединения талли я(I)  сходны, с одной стороны, с соединениями 
щелочных металлов, с другой, — с соединениями серебра. Так, 
оксид таллия (I) ТЬО энергично соединяется с водой, образуя гидр
оксид, отвечающий формуле Т10Н, — сильное, хорошо растворимое 
в воде основание.

Большинство солей тал л и я (I )  легко растворяется в воде, но 
соли галогеноводородов, подобно солям серебра, почти нераство
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римы и отличаются светочувствительностью; исключение состав
ляет T1F, который как и AgF, хорошо растворим в воде.

Металлическим галлием пользуются для наполнения кварцевых 
термометров, служащих для измерения высоких температур. Г ал
лий плавится при 29,8°С, а закипает только при 2205°С, так  что 
такие термометры позволяют измерять температуры до 1000 °С и 
выше, что невозможно при употреблении обычных термометров. 
Добавлением галлия к алюминию получают сплавы, хорошо под
дающиеся горячей обработке; сплавы галлия с золотом приме
няются в ювелирном и зубопротезном деле.

Индий используется вместо серебра для покрытия рефлекторов; 
рефлекторы, покрытые индием, со временем не тускнеют, и по
этому их коэффициент отражения остается постоянным. Индий 
применяется также для покрытия вкладышей подшипников и в к а 
честве одного из компонентов сплава для плавких предохрани
телей.

В качестве присадок к германию и в виде интерметаллических 
соединений с мышьяком и с сурьмой галлий и индий применяются 
в полупроводниковой электронике.

Таллий и его соединения имеют небольшое по объему, но р аз
нообразное применение. Галогениды таллия хорошо пропускают 
инфракрасные лучи. Поэтому они используются в оптических при
борах, работающих в инфракрасной области спектра. Карбонат 
таллия служит для изготовления стекол с высокой преломляющей 
способностью. Таллий входит в состав вещества электрода селе
нового выпрямителя, является активатором многих люминофоров. 
Сульфид таллия используется в фотоэлементах. Металлический 
таллий — компонент многих свинцовых сплавов: подшипниковых, 
кислотоупорных, легкоплавких.

Т а лли й  и его соединения весьма токсичны.

ПОБОЧНАЯ ПОДГРУППА ТРЕТЬЕЙ ГРУППЫ.
ЛАНТАНОИДЫ. АКТИНОИДЫ

Элементы побочной подгруппы третьей группы и семейство, 
состоящее из четырнадцати /-элементов с порядковыми номерами 
от 58 до 71, весьма близки друг к другу по своим химическим и 
физико-химическим свойствам. Эти элементы следуют в периоди
ческой системе после лантана и потому называются л а н т  а но  и*, 
д а м  и (или л а н т а н  и д а м  и). Иногда их вместе с элементами 
побочной подгруппы третьей группы называют р е д к о з е м е л ь 
н ы м и  металлами.

Редкоземельные металлы обычно находятся в природе совмест
но. Они образуют минералы, представляющие собой твердые рас
творы родственных соединений различных металлов. Например, 
один из главных источников редкоземельных металлов — минерал 
монацит -— состоит в основном из фосфатов церия, лантана, иттрия
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и других редкоземельных металлов. Таким образом, природным 
сырьем, из которого получают как элементы побочной подгруппы 
третьей группы, так и лантаноиды, служат одни и тс же мине
ралы.

А к т и н о и д ы  (или а к т и н и д ы) — это семейство четырна
дцати /-элементов с порядковыми номерами от 90 до 103, следую
щее в периодической системе после актиния.

220. Подгруппа скандия. В побочную подгруппу третьей группы входят 
элементы скандий, иттрий, лантан и актиний. Их атомы со дер ж ат  по два  
электрона в наружном электронном слое и по 9 электронов в следую щ ем за  
ним слое; строение этих двух электронны х слоев можно вы разить формулой 
.(п — l ) s 2(n — 1 ) р Ц п — 1 ) d 'n s 2. К аж ды й  из этих элементов откры вает собой 
соответствую щ ую  декаду d -элементов. Н екоторы е их свойства приведены 
в табл. 36. Степень окисленности элементов подгруппы скандия в больш ин
стве их соединений равна + 3 .

Т а б л и ц а  36. Некоторые свойства элем ентов побочной подгруппы 
третьей группы

Sc Y La Ac

Строение внешнего и пред- 3 s23 p e3 d 4 s 2 4 s24p 64(if5s2 ^5s25p B5 d l6 s2 6 s 26 p 66 d 17 s2
внешнего электронных 
слоев атома

Р ади ус  атом а, нм 0,164 0,181 0,187 0,203
Э нергия ионизации

' 6,56 5,58Э - ^ Э + ,  эВ 6,22 5,1
Э + - ^ Э 2+, эВ 12,8 12,24 11,06 12,1
Э 2+ - ^ Э 3+, эВ 24,75 20,5 19,17

Р ади ус  иона Э34~, нм 0,083 0,097 0,104 ’  0 ,1 11
П лотность, г/см3 3,02 4,48 6,16 10,1
Т ем пература плавления, °С 1541 1528 920 1040 ± 5 0
Тем пература кипения, °С Примерно Примерно Примерно Примерно

2850 3300 3450 3300

С кандий, иттрий и лантан  содерж атся  в земной коре в количествах по
р ядка  10~3 % (масс.). Актиний содерж ится в значительно меньшем количестве 
[порядка  10-9 % (м асс.)], т ак  к ак  оба его природные изотопа — 227Ас и 228Ас — 
радиоактивны .

В свободном состоянии элем енты  подгруппы скандия представляю т собой 
серебристо-белы е металлы  е высокими тем пературам и плавления. М еталличе
ские свойства вы раж ены  у  них резче, чем у  элементов главной подгруппы. 
Они растворяю тся в разбавленны х соляной, азотной и серной кислотах, а при 
нагревании реагирую т с больш инством неметаллов.

Оксиды элементов этой подгруппы представляю т собой тугоплавкие бе
лы е вещ ества. Гидроксиды проявляю т основные свойства, усиливаю щ иеся 
в р яду  Sc — Y — La. Так, соли скандия гидролизую тся в значительной сте- 
iieHH, а соли лантана практически не подвергаю тся гидролизу: L a (O H )3 —■ 
сильное основание.

О бласти применения скандия ограничены. Но в настоящ ее врем я нам еча
е т с я  пути использования соединений скандия в электронике. В частности, 
Некоторые ферриты (см. стр. 671), содерж ащ ие небольшие количества оксида 
Скандия, применяю тся в бы стродействую щ их счетно-решаю щ их устройствах.
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М еталлический скандий используется в электровакуумной технике как  хорош ий 
геттер (нераспы ляю щ нйся поглотитель газо в ).

О ксид иттрия такж е  применяется в производстве ферритов. Ф ерриты, со
дер ж ащ и е  иттрий, использую тся в слуховы х приборах, в ячейках памяти 
счетно-реш аю щ их устройств. И зотоп иттрия 90Y применяется в медицине.

Л ан тан  применяется главным образом  в смеси с лантаноидам и (см. § 2 2 1 ) .

221. Лантаноиды. К семейству лантаноидов принадлежат че
тырнадцать /-элементов, следующих в периодической системе после 
лантана:

5В
Ц ери й

Се
. . . 4 /  S3 s23 r /6 s 2

59
П р а зе о д и м

Р г
. . .  4 /35<s25p fi6 s2

60
Н ео д и м

N d
. . .  4/*5s25p fi6 s2

61
П р о м ети й

Pm
. . . 4 f 55s*5pGGs2

62
С а м а р и й

Sm
, . .  4 /fi5 s25pR6 s2

63 64 65 66 67
Е вр о п и й Г а д о л и н и й Т ерби й Д и с п р о зи й Г о л ь м и й

Ей Gd ТЪ Dy Ho
. 4 f 5 s ?Gpfl6s* . . . 4 f 75s?5 p W e s * ». > 4f95s25p66 s2 . . . 4 f 103 s25ofi6 s r . . . 4 f n 5s?5pfi6 s2

68 69 70 71
ЭрбиЙ [ ТулиЙ И ттер б и й Л ю тец и й

Е г Tm Yb Lit
4fl25 s 25p66 ss . . .  4 fl35s*5pe6s3 . . .  4 f’45s*5p66 sJ . . . 4 f Jlu s25 p 65<il6s*

С возрастанием порядкового номера элементов этого семейства 
происходит заполнение электронами подуровня третьего снаружи 
электронного слоя (4/-подуровня), строение же наружного, а у 
большинства элементов и следующего за ним слоев остается неиз
менным. По этой причине все лантаноиды очень близки друг к 
другу по химическим свойствам.

Электроны заполняют 4/-, а не 5^-подуровень потому, что в 
этом случае они обладают меньшей энергией. Однако разница 
в энергиях 4f- и 5^-состояний очень мала. Благодаря этому один 
из 4/-электронов (а в некоторых случаях, например, у церия, два 
4/-электрона) легко возбуждается, переходя на 5^-подуровень, и 
становится, таким образом, валентным электроном. Поэтому в 
большинстве своих соединений лантаноиды имеют степень окис
ленности + 3 ,  а не + 2 .  Это обстоятельство объясняет близость 
свойств лантаноидов к свойствам элементов подгруппы скандия.

В § 34 говорилось, что в пределах одного периода с возрастанием  п о р яд 
кового номера разм еры  атомов элементов уменьш аю тся. П одобная зако н о м ер 
ность наблю дается не только для элем ентов главны х подгрупп, но, за  немно
гими исключениями, и для  элементов побочных подгрупп. Такое ж е ум еньш е
ние радиусов атомов имеет место и в случае лантаноидов (лантаноидное  
сжатие).

Э то явление имеет одно важ н о е  следствие. В результате лантаноидного 
сж ати я  разм еры  атомов и иоиов элем ентов ш естого периода, располож енны х 
ср азу  после лантаноидов (Hf, Та, W  и д ал ее ), очень близки к разм ерам  ато 
мов и ионов соответствую щ их элементов пятого периода (2 r, Nb, М о и т. д.) ;■ 
в то ж е врем я для элементов четвертого и пятого периодов эти характера-.., 
стики зам етно различаю тся (табл. 37).
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Т а б л и ц а  37.  Радиусы атомов (в нм) некоторых элементов побочных 
подгрупп

П ер и о д ы

Г руп пы

IV V VI V II V II I I

IV Ti
0,146

V
0,134

С г
0,127

М п
0,130

F e
0,126

Co
0,125

Ni
0,124

Cu
0,128

V Z r
0,160

Nb
0,145

M o
0,139

Тс
0,136

Ru
0,134

Rh
0,134

P d
0,137

Ag
0,144

VI Hf
0,159

Т а
0,146

W
0,140

Re
0,137

Os
0,135

Ir
0,135

P t
0,138

Au
0,144

Б л аго дар я  тому, что атомы  и ионы аналогичных элементов побочных 
подгрупп пятого и ш естого периодов имеют не только сходное электронное 
строение, но и практически совпадаю щ ие размеры, в их химических свойствах 
наблю дается гораздо более близкое сходство, чем в случае элементов чет
вертого и пятого периодов. Так, цирконий по своим свойствам  значительно 
ближ е к гафнию, чем к титану, ниобий сходен с танталом  в большей степени, 
чем с ванадием  и т. д.

В свободном состоянии лантаноиды представляют собою ти
пичные металлы, сходные с лантаном или с иттрием. Их оксиды 
нерастворимы в воде, но легко присоединяют воду с образо- 
нием гидроксидов. Последние лишь незначительно растворяются 
в воде и имеют основной характер. Соли лантаноидов по своей 
растворимости подобны соответствующим солям лантана или 
иттрия.

Прометий не имеет стабильных изотопов и в природе не обна
ружен.

Вследствие очень большой близости химических свойств соеди
нений лантаноидов, выделение их в чистом виде из природных сме
сей очень затруднено. Лиш ь в последние 20—30 лет разработаны 
эффективные методы разделения лантаноидов. В настоящее время 
все они получены в виде чистых металлов.

Многие лантаноиды и их соединения нашли применение в раз
личных областях науки и техники. Они применяются в производ
стве стали, чугуна и сплавов цветных металлов. При этом ис
пользуется главным образом мишметалл — сплав лантаноидов с 
преобладающим содержанием церия и лантана. Д обавка  малых 
количеств редкоземельных металлов повышает качество н ер ж а
веющих, быстрорежущих, жаропрочных сталей и чугуна. При вве
дении 0,35%  мишметалла в нихром срок его службы при 1000 °С 
возрастает в 10 раз. Д обавка  лантаноидов к сплавам алюминия и 
магния увеличивает их прочность при высоких температурах,
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Один из крупных потребителей редкоземельных металлов — 
стекольная промышленность. Стекло, содержащее церий, не туск
неет под действием радиоактивных излучений и применяется 
в атомной технике. Оксиды лантана и неодима входят в состав 
многих оптических стекол. Небольшие добавки оксидов лантанои
дов используются для обесцвечивания стекол и для придания им
окраски. Так, Ш 20 з  придает стеклу ярко-красный цвет, а Р г20 3__
зеленый. Оксиды лантаноидов используются также для окраски 
фарфора, глазури, эмали.

Радиоактивный изотоп тулия 170Тгп применяется для изготов
ления портативных генераторов рентгеновских лучей медицинского 
назначения

222. Актиноиды. К семейству актиноидов принадлежат четыр
надцать /-элементов, следующих в периодической системе после 
актиния:

90
Т ори й

'lh
. . .  5f06s'JQp*od*7s2

91
П р о так ти н и й

Pa
. . . 5 f 26s26p66 d '7 s2

92
У ран

U

93
Н ептуний

Np
. . . 5 j 4 s 4 p 4 d ' 7 s 2

94
П л у то н и й

P u
. . . 5 f 66s26 ^ 7 j*

95
А м ерици й

A m
, . . 5 / 76s-6pc7<s5

96
К ю рий

Cm
. . . 5 f 76s26 p W 7 s 2

97
БерклнЙ

Bk
. . s f ^ s ^ p ^ w

98
К али ф о р н и й

Cf
. . . 5 f Jo6s26pfi7s2

9Э
Э йн ш тейн ий

Es
...5 f" 6 s 4 3 p 97 s2

100
Ф ерм ий

Fm
. . . 5 f ,26 s26ps7 s2

101
М ен д ел е ви й

M d
. . . 5 f l86 s26 p W

102
(Н обелий)

(No)
. . . 5 f  4d s26p67 s2

103
(Л оуренсий )

(Lr)
. . . 5 Р о 5 гбр53 ^ '7 5 г

Как и в случае лантаноидов, у элементов семейства актиноидов 
происходит заполнение третьего снаружи электронного слоя (под
уровня 5/); строение же наружного и, как правило, предшествую
щего электронных слоев остается неизменным. Это служит причи
ной близости химических свойств актиноидов. Однако различие 
в энергетическом состоянии электронов, занимающих 5/- и бй-под- 
уровни в атомах актиноидов, еще меньше, чем соответствующая 
разность энергий в атомах лантаноидов. Поэтому у первых членов 
семейства актиноидов 5/-электроны легко переходят на подуровень 
бd и могут принимать участие в образовании химических связей. 
В результате от тория до урана наиболее характерная степень 
окисленности элементов возрастает от + 4  до + 6 .  При дальнейшем 
продвижении по ряду актиноидов происходит энергетическая ста
билизация 5/-состояния, а возбуждение электронов на бй-подуро- 
вень требует большей затраты энергии. Вследствие этого от урана 
до кюрия наиболее характерная степень окисленн о сти  элементов 
понижается от + 6  до + 3  (хотя для нептуния и плутония полу
чены соединения со степенью окисленности этих элементов -)-6 и
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+ 7 ) .  Берклий и следующие за ним элементы во всех своих соеди
нениях находятся в степени окисленности + 3 .

Все актиноиды радиоактивны. Торий, протактиний и уран встре
чаются в природе, так как у них имеются изотопы с большим пе
риодом полураспада. В ничтожных количествах находятся в при
роде нептуний и плутоний. Остальные актиноиды получены искус
ственным путем в течение последних 30 лет (см. § 37).

Несмотря на неустойчивость атомов актиноидов, первые семь 
элементов этого семейства получаются в значительных количе
ствах в свободном состоянии и в виде различных соединений—• 
оксидов, галогенидов и др.

Гидроксиды актиноидов Э ( О Н )3 имеют основной характер. 
Отвечающие им соли по своей растворимости сходны с соответ
ствующими солями лантаноидов.

Торий  содержится в земной коре в количестве около 10~3 % 
(масс.). Его минералы всегда сопутствуют редкоземельным эл е 
ментам, урану и некоторым другим металлам. Важнейший про
мышленный источник тория — минерал монацит.

В свободном состоянии торий — серебристо-белый тугоплавкий 
пластичный металл. Степень окисленности тория в соединениях 
обычно равна + 4 ,  важнейший его оксид — ТИОг.

Торий применяется в ядерной технике. Под действием нейтро
нов природный торий, состоящий почти нацело из изотопа 232Th, 
превращается в изотоп урана 233U, который служит ядерным горю
чим (см. стр. 108). Кроме того, торий применяется как легирующий 
компонент ряда сплавов. В частности, сплавы на основе магния, 
содержащие торий, цинк, цирконий и марганец, отличаются малой 
плотностью, высокой прочностью и химической стойкостью при вы
соких температурах.

Уран открыт в 1789 г., но в чистом виде (металл серо-сталь
ного цвета) выделен только в 1841 г. Содержание его в земной 
коре оценивается в 3• 10-4 % (масс.), что соответствует общему ко
личеству 1 ,3-1014 т металла. Природные соединения урана много
образны; важнейшими минералами являются уранинит (диоксид 
урана UO 2), настиран (фаза переменного состава 1Ю 2,о-2,б) и кар
нотит (уранил-ванадат калия К г ^ О г Ь - (V0 4 ) 2-3H 20 ). Руды урана 
обычно содержат не более 0,5 % полезного минерала.

Природный уран состоит из трех радиоактивных изотопов: 238U 
:(около 99,3 % ), 235U (около 0,7 %) и 234U (около 0,005 % ). Перио
ды полураспада их соответственно равны 4,5-10® лет, 7• 108 лет и 
2 ,5 -105 лет.

Важнейшее свойство урана состоит в том, что ядра некоторых 
его изотопов способны к делению при захвате нейтронов; при этом 
выделяется громадное количество энергии. Это свойство урана ис
пользуется в ядерных реакторах, служащих источниками энергии, 
а такж е лежит в основе действия атомной бомбы (см. § 37). Непо
средственно для получения ядерной энергии применяются изотопы



223. Общая характеристика переходных элементов 625

235U и 233U. Из них 23ьи  применяется в виде природного урана, 
обогащенного этим изотопом. Важнейший метод обогащения (или 
выделения) изотопа основан на различии в скорости диффузии 
газообразных соединений изотопов через пористые перегородки. 
В качестве газообразного соединения урана используют его гекса
фторид U F6 (температура сублимации 56,5 °С). Из изотопа 238U 
получают изотоп плутония 239Ри, который также может использо
ваться в ядерных реакторах и в атомной бомбе.

Уран образует довольно большое число соединений. Наиболее 
характерными из них являются соединения урана (VI).

Триоксид урана, или урановый ангидрид,  U 0 3 (оранжевый по
рошок) имеет характер амфотерного оксида. При растворении его 
в кислотах образуются соли (например, U O2CI2), в которых катио
ном является ион UQo+, называемый у  рани лом.

Соли уранила обычно окрашены в желтовато-зеленый цвет и 
хорошо растворимы в воде. При действии щелочей и а растворы 
солей уранила получаются соли урановой кислоты H 2UO4— у р а 
н а  т ы  и двуурановой кислоты H 2U2O7 — д и у р а н а т ы ,  например, 
уранат натрия N a2U 04 и диуранат натрия N a2U207. Д иураиат 
натрия применяется для получения уранового стекла, флуоресци
рующего желтовато-зеленым светом.

Г л а в а  ПОБОЧНЫЕ ПОДГРУППЫ ЧЕТВЕРТОЙ,
XXI ПЯТОЙ, ШЕСТОЙ И СЕДЬМОЙ ГРУПП

Мы уже познакомились со свойствами элементов побочных под
групп первых трех групп периодической системы и теперь, прежде 
чем рассматривать остальные побочные подгруппы, можем дать 
общую характеристику элементов, составляющих побочные под
группы и называемых п е р е х о д н ы м и  э л е м е н т а м и .

223. Общая характеристика переходных элементов. Особенности 
переходных элементов определяются, прежде всего, электронным 
строением их атомов, во внешнем электронном слое которых со
держатся, как правило, два s -электроиа (иногда — один s -элек
т р о н * ) .  Невысокие значения энергии ионизации этих атомов у ка
зывают на сравнительно слабую связь внешних электронов с яд 
ром; так, для ванадия, хрома, марганца, железа, кобальта энергии 
ионизации составляют соответственно 6,74; 6,76; 7,43; 7,90 и 7,86 эВ. 
Именно поэтому переходные элементы в образуемых ими соедине
ниях имеют положительную окисленность и выступают в качестве 
характерных металлов, проявляя тем самым сходство с металлами 
главных подгрупп.

* Исклю чение составляет палладий: в его невозбуж денном ато м з нет
бз-электронов.
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Однако между металлами главных и побочных подгрупп есть 
и существенные различия. Они также связаны с особенностями 
электронного строения переходных элементов, а именно с тем, что 
во втором снаружи электронном слое их атомов имеется непол
ностью занятый электронами ^-подуровень. Д л я  образования хи
мических связей атомы переходных элементов могут использовать 
не только внешний электронный слой (как это имеет место у эле
ментов главных подгрупп), но такж е d -электроны и свободные 
d -орбитали предшествующего слоя. Поэтому для переходных эле
ментов значительно более характерна переменная валентность, чем 
для металлов главных подгрупп. Возможность создания химиче
ских связей с участием d -электронов и свободных d -орбиталей об
условливает и ярко выраженную способность переходных элемен
тов к образованию устойчивых комплексных соединений. С этим 
же связана, как указывалось на стр. 578, характерная окраска 
многих соединений переходных элементов, тогда как соединения 
металлов главных подгрупп в большинстве случаев бесцветны.

Почти все элементы главных подгрупп IV—VII групп периоди
ческой системы представляют собой неметаллы, в то время как 
элементы побочных подгрупп — металлы. Поэтому в правой части 
периодической системы различия в свойствах элементов главных 
и подобных подгрупп проявляются особенно резко. Однако в тех 
случаях, когда элементы главной и побочной подгруппы находятся 
в высшей степени окисленности, их аналогичные соединения про
являют существенное сходство. Так, хром, расположенный в по
бочной подгруппе VI группы, образует кислотный оксид С г 0 3, 
близкий по свойствам к триоксиду серы S 0 3. Оба эти вещества 
в обычных условиях находятся в твердом состоянии и образуют 
при взаимодействии с водой кислоты состава Н2ЭО4. Точно так  же 
оксиды марганца и хлора, соответствующие высшей степени окис
ленности этих элементов, — М п20 7 и CI2O7— обладают сходными 
свойствами и представляют собой ангидриды сильных кислот, от
вечающих общей формуле Н Э 0 4.

Подобная близость свойств объясняется тем, что в высшей 
степени окисленности атомы элементов главных и побочных под
групп приобретают сходное электронное строение. Например, атом 
хрома имеет электронную структуру ls22s22p63s23p63d54 s1. Когда 
хром находится в степени окисленности + 6  (например, в оксиде 
С г 0 3), шесть электронов его атома (пять 3d- и один 45-электрон) 
вместе с валентными электронами соседних атомов (в случае 
С г 0 3 — атомов кислорода) -образую т общие электронные пары, 
осуществляющие химические связи. Остальные электроны, непо
средственно не участвующие в образовании связей, имеют конфи
гурацию l s 22s22p63s23pe, отвечающую электронной структуре бла
городного газа. Аналогично у атома серы, находящегося в степени 
окисленности + 6  (например, в триоксиде серы S 0 3), шесть элек
тронов участвуют в образовании ковалентных связей, а конфигу*
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рация остальных ( l s 22s2‘2pe) такж е соответствует электронной 
структуре благородного газа.

Мы знаем, что в пределах одного периода у элементов главных 
подгрупп, т. е. у s- и p -элементов, с возрастанием их порядкового 
номера число электронов во внешнем электронном слое атомов 
возрастает, что приводит к довольно быстрому переходу от типич
ных металлов к типичным неметаллам. У переходных элементов 
возрастание порядкового номера не сопровождается существенным 
изменением структуры внешнего электронного слоя, поэтому хими
ческие свойства этих элементов изменяются в периоде хотя и з а 
кономерно, но гораздо менее резко, чем у элементов главных под
групп.

В пределах одной декады переходных элементов (например, от 
скандия до цинка) максимальная устойчивая степень окисленности 
элементов сначала возрастает (благодаря увеличению числа 
rf-электронов, способных участвовать в образовании химических 
связей), а затем убывает (вследствие усиления взаимодействия 
rf-электронов с ядром по мере увеличения его заряда).  Так, макси
мальная степень окисленности скандия, титана, ванадия, хрома и 
марганца совпадает с номером группы, тогда как для железа она 
равна шести, для кобальта, никеля и меди — трем, а для цинка — 
двум. В соответствии с этим изменяется и устойчивость соедине
ний, отвечающих определенной степени окисленности элемента. 
Например, оксиды TiO и VO, содержащие титан и ванадий в сте
пени окисленности + 2 ,  — сильные восстановители, а аналогичные 
оксиды меди и цинка (СиО и ZnO) восстановительных свойств не 
проявляют.

В главных подгруппах устойчивость соединений, в которых 
элемент проявляет высшую степень окисленности, с увеличением 
порядкового номера элемента, как  правило, уменьшается. Так, со
единения, в которых степень окисленности углерода или кремния 
равна + 4 ,  вполне устойчивы, тогда как  аналогичные соединения 
свинца (например, Р Ь 0 2) мало устойчивы и легко восстанавли
ваются. В побочных подгруппах проявляется обратная закономер
ность: с возрастанием порядкового номера элемента устойчивость 
высших окислительных состояний повышается. Так, соединения 
хрома ( V I ) — сильные окислители, а для соединений молибде
на (VI) и вольфрама(V I) окислительные свойства не характерны.

В пределах каждой побочной подгруппы отмечается значитель
ное сходство в свойствах элементов пятого и шестого периода. Как 
указывалось в § 221, это связано с явлением лантаноидного сжатия.

ПОДГРУППА ТИТАНА

В подгруппу титана входят элементы побочной подгруппы 
IV группы — титан, цирконий, гафний  и искусственно полученный 
(см. стр. 107) курчатовий. Металлические свойства выражены 
у этих элементов сильнее, чем у металлов главной подгруппы чет
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вертой группы — олова и свинца. Атомы элементов подгруппы ти
тана имеют в наружном слое по два электрона, а во втором 
снаружи слое — по 10 электронов, из которых два — на d -подуров
не. Поэтому наиболее характерная степень окисленности металлов 
подгруппы титана равна + 4 .

В свободном состоянии титан и его аналоги — типичные ме
таллы, по внешнему виду похожие на сталь. Все они тугоплавки, 
устойчивы по отношению к воздуху и к воде.

224. Титан (T itan ium ). Титан очень распространен в природе; 
его содержание в земной коре составляет 0,6 % (масс.), т. е. выше, 
чем содержание таких широко используемых в технике металлов, 
как медь, свинец и цинк.

Минералы, содержащие титан, находятся в природе повсе
местно. Важнейшими из них являются: титаномагнетиты
F e T i0 3-rtFe30 4, ильменит F e T i0 3, сфен CaTiSiOs и рутил ТЮ 2. 
В СССР месторождения титановых руд находятся на Урале.

При промышленном получении титана руду или концентрат пе
реводят в диоксид титана ТЮ 2, который затем подвергают хлори
рованию. Однако даже при 800— 1000°С хлорирование протекает 
медленно. С достаточной для практических целей скоростью оно 
происходит в присутствии углерода, связывающего кислород в 
основном в СО:

ТЮ2 +  2С1а +  2С =  TiC14 +  2СО

Получающийся хлорид титана(IV ) восстанавливают магнием 

TiCl4 +  2M g =  Ti +  2MgC12

а образующуюся смесь подвергают нагреванию в вакууме. При 
этом магний и его хлорид испаряются и осаждаются в конденса
торе. Остаток — губчатый титан — переплавляют, получая ком
пактный ковкий металл.

Примеси кислорода, азота, углерода резко ухудшают механиче
ские свойства титана, а при большом содержании превращают его 
в хрупкий материал, непригодный для практического использова
ния. Поскольку при высоких температурах титан реагирует с на
званными неметаллами, его восстановление проводят в герметич
ной аппаратуре в атмосфере аргона, а очистку и переплавку — 
в высоком вакууме.

Д л я  получения небольших количеств титана высокой чистоты 
применяют иодидный метод (см. § 193).

Металлический титан плавится при 16650С; плотность его равна 
4,505 г /см 3. Титан — довольно активный металл; стандартный элек
тродный потенциал системы T i/T i2+ равен — 1,63 В. Однако благо
даря  образованию на поверхности металла плотной защитной 
пленки титан обладает исключительно высокой стойкостью против 
коррозии, превышающей стойкость нержавеющей стали. Он не
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окисляется на воздухе, в морской воде и не изменяется в ряде 
агрессивных химических сред, в частности в разбавленной и кон
центрированной азотной кислоте и даж е  в царской водке.

Б лагодаря  исключительно высокому сопротивлению коррозии 
титан — прекрасный материал для изготовления химической аппа
ратуры. По главное свойство титана, способствующее все боль
шему его применению в современной технике, — высокая ж ар о 
стойкость как самого титана, так и его сплавов с алюминием и 
другими металлами. Кроме того, эти сплавы обладают жаропроч
ностью — способностью сохранять высокие механические свойства 
при повышенных температурах. Все это делает сплавы титана 
весьма ценными материалами для самолето- и ракетостроения.

Титан лишь немного тяжелее алюминия, но в 3 раза прочнее 
его. Это открывает перспективы применения титана в различных 
областях машиностроения. Достаточно указать, что использование 
деталей из титана и его сплавов в двигателях внутреннего сгора
ния позволяет снизить массу этих двигателей примерно на 3 0 % .

Широкие возможности применения титана в технике вызвали 
бурное развитие его производства. В 1948 г. был получен первый 
промышленный титан в количестве 2,5 т, в 1954 г. мировое произ
водство этого металла составило 7000 т, а в 1957 г. достигло 
30 000 т. Таких темпов роста не наблюдалось в производстве ни 
одного из других металлов.

При высокой температуре титан соединяется с галогенами, кис
лородом, серой, азотом и другими элементами. На этом основано 
применение сплавов титана с железом (ферротитана) в качестве 
добавки к стали. Титан соединяется с находящимися в расплавлен
ной стали азотом и кислородом и этим предотвращает выделение 
последних при затвердевании с т а л и — литье получается однород
ным и не содержит пустот.

Соединяясь с углеродом, титан образует карбид. Из карбидов 
титана и вольфрама с добавкой кобальта получают сплавы, по 
твердости приближающиеся к алмазу.

Д иоксид  титана ТЮ2 — белое тугоплавкое вещество, нераство
римое в воде и разбавленных кислотах. Это — амфотерный оксид, 
но как основные,так и кислотные свойства выражены у него слабо.

Применяется ТЮ2 при изготовлении тугоплавких стекол, гла< 
зури, эмали, жароупорной лабораторной посуды, а также для  при
готовления белой масляной краски, обладающей высокой кроющей 
способностью (титановые белила) .  |

Сплавлением ТЮ 2 с В а С 0 3 получают титанат бария  ВаТЮз. 
Эта соль имеет очень высокую диэлектрическую проницаемость 
и, кроме того, обладает способностью деформироваться под дей-> 
ствием электрического поля. Кристаллы титаната бария приме
няются в электрических конденсаторах высокой емкости и малых 
размеров, в ультразвуковой аппаратуре, в звукоснимателях, в гид
роакустических устройствах,
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225. Цирконий (Zirconium). Гафний (Hafnium). Ц и р к о н и й —< 
довольно распространенный элемент: содержание его в земной коре 
составляет 0,025 % (масс.). Однако цирконий очень распылен и 
сколько-нибудь значительные скопления его встречаются редко.

В свободном состоянии цирконий представляет собой блестя
щий металл плотностью 6,45 г /см 3, плавящийся при 1855 °С. Не 
содержащий примесей цирконий очень пластичен и легко поддается 
холодной и горячей обработке. Как и у титана, механические свой
ства циркония резко ухудшаются при содержании в нем примесей 
неметаллов, особенно кислорода.

Одно из наиболее ценных свойств металлического циркония — 
его высокая стойкость против коррозии в различных средах. 
Так, он не растворяется в соляной и в азотной кислотах и в щ е
лочах.

Цирконий почти не захваты вает медленные (тепловые) нейтро
ны. Это его свойство в сочетании с высокой стойкостью против 
коррозии и механической прочностью при повышенных температу
рах делает цирконий и сплавы на его основе одним из главных 
конструкционных материалов для энергетических атомных реак
торов. К важнейшим сплавам циркония относятся ц и р к а  л -  
л о и — сплавы, содержащие небольшие количества олова, железа, 
хрома и никеля.

При производстве стали присадки циркония служ ат для удале
ния из нее кислорода, азота, серы. Кроме того, цирконий исполь
зуется в качестве легирующего компонента некоторых броневых, 
нержавеющих и жаропрочных сталей.

Д обавка циркония к меди значительно повышает ее прочность, 
почти не снижая электрическую проводимость. Сплав на основе 
магния с добавкой 4—5 % цинка и 0,6—7 % циркония вдвое проч
нее чистого магния и не теряет прочности при 200 °С. Качество 
алюминиевых сплавов также значительно повышается при добав
лении к ним циркония.

Диоксид циркония ХтОг обладает высокой температурой плав
ления (около 2700°С), крайне малым коэффициентом термического 
расширения и стойкостью к химическим воздействиям. Он приме
няется для изготовления различных огнеупорных изделий, напри
мер тиглей. В стекольной промышленности Zr02 используется 
в производстве тугоплавких стекол, в керамической — при получе
нии эмалей и глазурей.

Карбид циркония  ZrC ввиду его большой твердости применяют 
в качестве шлифовального материала, а такж е для замены ал м а
зов при резке стекла.

Гафний  не имеет собственных минералов и в природе обычно 
сопутствует цирконию. По химическим свойствам он весьма сходен 
с цирконием, но отличается от него способностью интенсивно з а 
хватывать нейтроны, благодаря чему этот элемент используется 
в регулирующих и защитных устройствах атомных реакторов. При
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этом применяют как металлический гафний, так и некоторые его 
соединения, например, диоксид гафния НЮг; последний приме
няется также при изготовлении оптических стекол с высоким по
казателем преломления.

ПОДГРУППА ВАНАДИЯ

К подгруппе ванадия относятся элементы побочной подгруппы 
пятой группы: ванадий, ниобий  и тантал. Имея в наружном элек
тронном слое атома два или один электрон, эти элементы отли
чаются от элементов главной подгруппы (азота, фосфора и др.) 
преобладанием металлических свойств. Но производные элементов 
обеих подгрупп в высшей степени окисленности имеют значитель
ное сходство.

Д л я  ванадия и его аналогов наиболее типичны соединения, в 
которых их степень окисленности равна + 5 .  Их высшие оксиды 
проявляют свойства кислотных оксидов и образуют соответственно 
ванадиевую, ниобиевую и танталовую кислоты, которым отвечает 
ряд солей. Низшие оксиды обладают основными свойствами.

В свободном состоянии ванадий, ниобий и тантал весьма стойки 
к химическим воздействиям и обладают высокими температурами 
плавления. Эти металлы, вместе с хромом, молибденом, вольфра
мом, рением (см. §§ 228—232), а такж е рутением, родием, осмием 
и иридием (см. табл. 40, стр. 676), относятся к т у г о п л а в к и м  
м е т а л л а м .  Под последними условно понимают металлы, темпе
ратура плавления которых превышает температуру плавления хро
ма (1890 °С ) .

Тугоплавкие металлы в чистом виде и в виде сплавов получили 
в последнее время исключительное значение в ряде отраслей новой 
техники.

226. Ванадий (V anadium ). Соединения ванадия широко распро
странены в природе, но они очень распылены и не образуют 
сколько-нибудь значительных скоплений; общее содержание вана
дия в земной коре оценивается в 0,0015 % (масс.).

В СССР главным источником получения ванадия служ ат ж е
лезные и полиметаллические руды, содержащие небольшие количе
ства ванадия. Обычно из руд получают или сплав ванадия с ж е
лезом, так называемый феррованадий, или ванадиевый ангидрид 
V2O5. Чистый металл получают из его соединений: кальцийтерми- 
ческим восстановлением V 2 O 5 , магнийтермическим восстановле
нием V C I 3 ,  термической диссоциацией V I 2 .

Чистый ванадий — серебристый ковкий металл, плотностью 
5,96 г /см 3, плавящийся при температуре около 1900°С. Как и у ти
тана, механические свойства ванадия резко ухудшаются при нали
чии в нем примесей кислорода, азота, водорода.

Ванадий отличается высокой химической устойчивостью в воде, 
в морской воде, в растворах щелочей. Он растворяется в плавиковой
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кислоте, в концентрированных азотной п серной кислотах, в цар
ской водке.

Ванадий в основном используют в качестве добавки к сталям. 
Сталь, содержащая всего 0,1—0,3 % ванадия, отличается большой 
прочностью, упругостью и нечувствительностью к толчкам и у д а
рам, что собенно важно, например, для автомобильных осей, кото
рые все время подвергаются сотрясению. -Как правило, ванадий 
вводят в сталь в комбинации с другими легирующими элементами: 
хромом, никелем, вольфрамом, молибденом. Наиболее широкое 
применение ванадий нашел в производстве инструментальных и 
конструкционных сталей (см. § 261). Он применяется также для 
легирования чугуна.

Ванадий образует четыре оксида: VO, У 20 з ,  V 0 2 и V2Os. Выс
ший оксид У2Об обладает ясно выраженным кислотным х ар а к 
тером, диоксид V 0 2 амфотерен; оба низших оксида проявляют 
только основные свойства. Наибольшее значение имеют V2Os и его 
производные.

Оксид ван а д и я(У ) , или ванадиевый ангидрид, V2Os — вещество 
оранжевого цвета, легко растворимое в щелочах с образованием 
солей метаванадиевой кислоты H V 0 3, называемых в а н а д а т а м и ,

Ванадиевый ангидрид и ванадаты применяются в химической 
промышленности в качестве катализаторов при контактном способе 
получения серной кислоты и при некоторых органических синтезах. 
Соединения ванадия используются также в стекольной промыш
ленности, в медицине, в фотографии.

227. Ниобий (Niobium). Тантал (T an ta lum ).  В земной коре нио
бия содержится 0,002, а тантала 0,0002 % (масс.). Оба элемента 
во многом сходны с ванадием. В свободном состоянии они пред
ставляют собой тугоплавкие металлы, твердые, но не хрупкие, 
хорошо поддающиеся механической обработке. Плотность ниобия 
8,57 г /см 3, тантала 16,6 г /см 3; температуры плавления соответ
ственно 2500 °С и 3000 °С.

Оба металла, в особенности тантал, устойчивы во многих агрес
сивных средах. На них не действуют соляная, серная, азотная, 
хлорная кислоты и царская водка, так как на поверхности этих 
металлов образуется тонкая, но очень прочная и химически стой
кая  оксидная пленка. У тантала, например, эта пленка представ
ляет собой оксид тантала (V) T a2Os. Поэтому на тантал действуют 
только такие реагенты, которые способны взаимодействовать с этим 
оксидом или проникать сквозь него. К подобным реагентам отно
сятся фтор, фтороводород и плавиковая кислота, расплавы щ е
лочей.

Ниобий — один из основных компонентов многих жаропрочных 
и коррозионностойких сплавов. Особенно большое значение имеют 
жаропрочные сплавы ниобия, которые применяются в производстве 
газовых турбин, реактивных двигателей, ракет. Ниобий вводят 
такж е в нержавеющие стали. Он резко улучшает их механические
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свойства и сопротивляемость коррозии. Стали, содержащие от L 
до 4 % ниобия, отличаются высокой жаропрочностью и исполь
зуются как материал для изготовления котлов высокого давления. 
Сталь с добавкой ниобия — превосходный материал для электро
сварки стальных конструкций: ее применение обеспечивает необы
чайную прочность сварных швов.

Наиболее важные области применения тантала — электронная 
техника и машиностроение. В электронике он применяется для 
изготовления электролитических конденсаторов, анодов мощных 
ламп, сеток. В химическом аппаратостроении из него изготовляют 
детали аппаратов, применяемых в производстве кислот. В танта
ловых тиглях плавят металлы, например, редкоземельные. Из него 
изготовляют нагреватели высокотемпературных печей. Благодаря  
тому, что тантал не взаимодействует с живыми тканями организма 
человека и не вредит им, он применяется в хирургии для скрепле
ния костей при переломах.

Во многих областях применения тантала с ним конкурируют 
его сплавы с ниобием. Это дает большой экономический эффект, 
потому что ниобий дешевле тантала.

Карбиды ниобия и тантала отличаются исключительной твер
достью и применяются в металлообрабатывающей промышленно
сти для изготовления режущего инструмента.

ПОДГРУППА ХРОМА

Подгруппу хрома образуют металлы побочной подгруппы ше
стой группы — хром, молибден  и вольфрам.

Наружный электронный слой атомов элементов подгруппы 
хрома содержит один или два электрона, что обусловливает ме
таллический характер этих элементов и их отличие от элементой 
главной подгруппы. Вместе с тем их максимальная степень окис
ленное™ равна + 6, так как, помимо наружных электронов, в об
разовании связей может участвовать еще соответствующее число 
электронов нз недостроенного предпоследнего слоя.

Д л я  хрома и его аналогов наиболее типичны производные выс
шей степени окисленности, во многом сходные с соответствующими 
соединениями серы.

228. Хром (Chrom ium ). Хром содержится в земной коре в ко
личестве 0,02%  (масс.). В природе он встречается главным обра* 
зом в виде хромистого железняка  F e O -C r20 3 , богатые месторожде» 
ния которого имеются в Казахстане и на Урале.

При восстановлении хромистого железняка углем получаете^ 
сплав хрома с железом — феррохром, который непосредственно 
используется в металлургической промышленности при производ* 
стве хромистых сталей. Д л я  получения чистого хрома сначала по
лучают оксид хрома (I I I ) ,  а затем восстанавливают его алюминон 
термическим способом.
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Хром представляет собой твердый блестящий металл, плавя
щийся при 1890°С; плотность его 7,19 г /см 3. При комнатной тем
пературе хром стоек и к воде и к воздуху. Разбавленные серная и 
соляная кислоты растворяют хром с выделением водорода. В хо
лодной концентрированной азотной кислоте хром нерастворим и 
после обработки ею становится пассивным.

Металлический хром используется для хромирования, а также 
в качестве одного из важнейших компонентов легированных ста
лей. Введение хрома в сталь повышает ее устойчивость против 
коррозии как в водных средах при обычных температурах, так 
и в газах при повышенных температурах. Кроме того, хромистые 
стали обладают повышенной твердостью. Хром входит в состав 
нержавеющих кислотоупорных, жаропрочных сталей (см. также 
стр. 537, 665).

Хром образует три оксида: оксид хром а{ II) ,  или закись хрома, 
СгО, имеющий основной характер, оксид хрома ( I I I ) , или окись 
хрома,  Сг20 3, проявляющий амфотерные свойства, и оксид хро
ма (V I ) ,  или хромовый ангидрид, СгОз — кислотный оксид. Соот
ветственно этим трем оксидам известны и три ряда соединений 
хрома.

С о е д и н е н и я  х р о м а ( П ) ' .  При растворении хрома в соля
ной кислоте получается раствор голубого цвета, содержащий хл о 
рид хр о м а ( II) СгС12. Если к этому раствору прилить щелочи, то 
выпадает желтый осадок — гидроксид хром а(II) Сг(ОН)г. Соеди
нения хрома(II)  неустойчивы и быстро окисляются кислородом 
воздуха в соединения х р о м а (I I I ) .

С о е д и н е н и я  х р о м а  ( I I I ) .  Оксид хром а(III)  Сг20 3 пред
ставляет собой тугоплавкое вещество зеленого цвета, применяемое 
род названием зеленого крона  для приготовления клеевой и м асля
ной красок. При сплавлении с силикатами оксид хрома (I II)  окра
ш ивает их в зеленый цвет и поэтому служит для окраски стекла и 
фарф ора, Сг20 3 входит также в состав полирующих средств.

Гидроксид хр о м а (Ш )  С г(О Н )з  выпадает в виде синевато-се
рого осадка при действии щелочей на соли хром а(III)  :

С г3+ +  ЗОН" =  С г(О Н )3|

Подобно гидроксидам алюминия и цинка, он имеет амфотерный 
характер и растворяется в кислотах с образованием солей хро
ма ( I I I ) ,  а в щелочах — с образованием изумрудно-зеленых рас
творов х р о м и т о в ,  например:

С г(О Н )3 +  3N aO H  =  N a3[C r(O H )s]
ИЛИ

С г(О Н )3 +  З О Н ' =  [С г(О Н )6]3~

Хромиты, полученные сплавлением Сг20 з  с оксидами других 
металлов и известные главным образом для двухвалентных метал
лов, имеют состав, отвечающий формуле М (СгО г)2, и представ
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ляют собой соли метахромистой кислоты НСгОг. К ним относится 
и природный хромистый железняк F e ( C r 0 2h-

Из солей х р о м а(Ш ) самой распространенной является двойная 
соль хрома и калия — хромокалиевые квасцы K C i^ S C ^ h ’ 12Н20 ,  
образующие сине-фиолетовые кристаллы. Хромокалиевые квасцы 
применяются в кожевенной промышленности для дубления кож и 
в текстильной промышленности в качестве протравы при крашении.

Соли хром а(III )  во многом похожи на солн алюминия. В вод* 
ных растворах они сильно гидролизованы н легко превращаются 
в основные соли. Со слабыми кислотами хром (II I ) ,  подобно алю- 
минию, солей не образует.

Растворы  солей хрома ( III )  обычно имеют сине-фиолетовый цвет, но при 
нагревании становятся зелеными, а спустя некоторое время после охлаж дени я 
снова приобретаю т прежнюю окраску. Это изменение окраски объясн яется  
образованием  изомерных гидратов солей, представляю щ их собой комплексны е 
соединения, в которы х все или часть молекул воды координационно связаны  
во внутренней сфере комплекса. В некоторы х случаях такие гидраты  у далось  
вы делить в твердом виде. Так, кристаллогидрат хлорида х р о м а (III)  СгС1з-
• 6Н 20  известен в трех изомерных ф орм ах: в виде сине-фиолетовых, тем но
зеленых и светло-зелены х кристаллов одинакового состава. Строение этих 
изомеров мож но установить на основании различного отношения их свеж е
приготовленных растворов к нитрату серебра. П ри действии последнего на 
раствор сине-фиолетового гидрата о саж дается  весь хлор; из раствора тем но
зеленого гидрата  осаж дается  2/3 хлора, а из раствора светло-зеленого гид
р а т а — только 1/3 хлора. П ринимая во внимание эти данные, а так ж е  коорди
национное число хрома, равное шести, строение рассм атриваем ы х кристалла- 
гидратов м ож но вы разить следующ ими ф орм улами:

[С г(Н 2 0 ) в]С1г [С г(Н 2 0 ) 5 С1]С12 -Н 20  [С г(Н 2 0 ) 4 С12 ]С1 • 2Н20
с и н е -ф и о л ето в ы й  те м н о -зел е н ы й  св ет л о -зел ен ы й

Т аким  образом , изомерия гидратов хлорида хрома ( I I I )  обусловлена р а з
личным распределением одних и тех ж е групп (Н 20  и С ]- ) м еж ду внутрен
ней и внешней координационными сф ерам и и м ож ет служ ить примером гид- 
ратной изомерии (стр. 574).

С о е д и н е н и я  х р о м а ( У 1 ) .  Важнейшими соединениями хро
ма (VI) являются триоксид хрома, или хромовый ангидрид, С г 0 3 
и соли отвечающих ему кислот — хромовой Н 2С Ю 4 и двухромовой 
Н 2СГ2О7. Обе кислоты существуют только в водном растворе и при 
попытках выделить их из раствора распадаются на хромовый ан 
гидрид и воду; но соли их достаточно стойки. Соли хромовой 
кислоты называются х р о м а т а м и ,  а двухромовой — б и х р о м а »  
т а  м и  или д и х р о м а т а м и .

Почти все хроматы имеют желтую окраску. Некоторые из них 
применяются в качестве красок. Например, нерастворимый в воде 
хромат свинца РЬСг04, под названием желтый крон, служит для 
приготовления желтой масляной краски.

При подкислении раствора какого-нибудь хромата, например 
хромата калия КгСг04, чисто-желтая окраска раствора сменяется 
на оранжевую вследствие перехода ионов C rO l” в ионы Сг207~%
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Из полученного раствора может быть выделена соль двухромовой 
кислоты — дихромат калия КгСг2Ог — в виде оранжево-красных 
кристаллов. Реакция превращения хромата в дихромат вы раж ает
ся уравнением:

2 С Ю Г  +  2Н + С гаО Г  +  Н20

Реакция обратима. Это значит, что при растворении дихромата 
в воде всегда образуется некоторое, хотя и незначительное, коли
чество ионов Н т и Сг0 4 ~; поэтому раствор дихромата имеет кис
лую реакцию. Если к раствору дихромата прибавлять щелочь, то 
гидрокспд-ионы будут связывать находящиеся в растворе ионы 
водорода, равновесие смещается влево и в результате дихромат 
превращается в хромат. Таким образом, в присутствии избытка 
гидроксид-ионов в растворе практически существуют только ионы 
С гО |~ ,  т. е. хромат, а при избытке ионов водорода — ионы Cr2O f  ~, 
т. е. дихромат.

Хроматы щелочных металлов получаются путем окисления 
соединений хром а(III)  в присутствии щелочи. Так, при действии 
брома на раствор хромита калия образуется хромат калия:

2К з[С г(О Н )в] +  3 B r 2  +  4К О Н  =  2К 2С Ю 4 +  6К В г +  8Н20

О происходящем окислении можно судить по тому, что изум
рудно-зеленая окраска раствора хромита переходит в ярко-желтую.

Хроматы могут быть получены также сплавлением Сг20 3 со 
щелочью в присутствии какого-нибудь окислителя, например хло
рата калия:

С г20 3 +  4КОН +  К С Ю 3 =  2К 2С г0 4 +  КС1 +  2Н20

Хроматы и дихроматы — сильные окислители. Поэтому ими 
широко пользуются для окисления различных веществ. Окисление 
производится в кислом растворе и обычно сопровождается резким 
изменением окраски (дихроматы окрашены в оранжевый цвет, 
й соли х р о м а ( Ш ) — в зеленый или зеленовато-фиолетовый).

Мы видели, что в кислых и в щелочных растворах соединения 
х р о м а(II I )  и хрома(V I) существуют в разных формах: в кислой 
среде  в виде ионов Сг3+ или Сг207~, а в щелочной — в виде ионов 
[Сг (ОН)6]3_ или Сг04_ - Поэтому взаимопревращение соединений 
хрома (III)  и хрома(VI) протекает по-разному в зависимости от 
реакции раствора. В кислой среде устанавливается равновесие

С г2О Г  +  14Н+ +  6 е '  ч = *  2 С г ,+ +  7Н20
а в щелочной

[С г(О Н )6]3~ +  2 0 Н “ ч = >  С гО Г  +  4Н20  +  З е '

Однако и в кислой, и в щелочной среде окисление х р о м а(III )  
приводит к уменьшению pH раствора; обратный же процесс — вое* 
становление хрома ( V I ) — сопровождается увеличением pH. П о
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этому, в соответствии с принципом Л е Шателье, при повышении 
кислотности среды равновесие смещается в направлении восста
новления хрома (VI), а при уменьшении кислотности — в направле
нии окисления хрома (I I I ) .  Иначе говоря, окислительные свойства 
соединений хрома (VI) наиболее сильно выражены в кислой среде, 
а восстановительные свойства соединений хрома ( I I I ) — в щелоч
ной. Именно поэтому, как указывалось выше, окисление хромитов 
в хроматы осуществляют в присутствии щелочи, а соединения хро
ма (VI) применяют в качестве окислителей в кислых растворах.

Приведем несколько примеров окислительно-восстановительных 
реакций, протекающих при участии дихроматов.

1. При пропускании сероводорода через подкисленный серной 
кислотой раствор дихромата оранжевая окраска раствора пере
ходит в зеленую и одновременно жидкость становится мутной 
вследствие выделения серы:

К 2 СГ2О 7  3 H 2 S 4 H 2 S O 4 =  C r 2 { S 0 4 ) 3 3 S y  K 2 S O 4 7 Н 2О

2. При действии концентрированной соляной кислоты на ди 
хромат калия выделяется хлор и получается зеленый раствор, со
держащий хлорид хрома ( I II) :

К 2 С г 20 7  +  I4HC1 =  2СгС1 3 +  3 C l2t  +  2КС1 +  7НаО

3. Если пропускать диоксид серы через концентрированный 
раствор дихромата калия, содержащий достаточное количество 
серной кислоты, то образуются эквимолекулярные количества суль
фатов калия и хрома ( I I I ) :

К 2 С г 2<Э7  3 S 0 2 -f- H2S 0 4 — C ra( S 0 4) , +  K2S 0 4 +  H 2o

При выпаривании раствора из него выделяются хромокалиевые 
квасцы K C r(S 0 4 ) z ' 12Н20. Э той реакцией пользуются для получе
ния хромокалиевых квасцов в промышленности.

Наиболее важными из дихроматов являются дихромат калия 
К2СГ2О7 и дихромат натрия N a2Cr20 7 -2H 2 0 , образующие оранж е
во-красные кристаллы. Обе соли, известные также под названием 
х р о м п и к о в ,  широко применяются в качестве окислителей при 
производстве многих органических соединений, в кожевенной про
мышленности при дублении кож, в спичечной и текстильной про
мышленности. Смесь концентрированной серной кислоты с водным 
раствором дихромата калия или натрия под названием «хромовой 
смеси» часто применяется для энергичного окисления и для очист
ки химической посуды.

Все соли хромовых кислот ядовиты.
Триоксид хрома, или хромовый ангидрид,  С г 0 3 выпадает в виде 

темно-красных игольчатых кристаллов при действии концентриро
ванной серной кислоты на насыщенный раствор дихромата калия 
нли натрия:

К 2 С г2 0 7 H 2 S 0 4  — 2 С Ю 3|  K 2 S 0 4  -у- Н20
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Хромовый ангидрид принадлежит к числу наиболее сильных 
окислителей. Например, этиловый спирт при соприкосновении 
с ним воспламеняется. Производя окисление, хромовый ангидрид 
превращается в оксид хрома (I II)  .Сг20 3.

Хромовый ангидрид легко растворяется в воде с образованием 
хромовой и двухромозой кислот.

229. Молибден (M oilbdenium ). Главным природным соедине
нием молибдена является молибденит, или молибденовый блеск, 
M 0S2 — минерал, очень похожий по внешнему виду на графит и 
долгое время считавшийся таковым. В 1778 г. Шееле, показал, что 
при обработке молибденового блеска азотной кислотой получается 
белый остаток, обладающий свойствами кислоты. Ш ееле назвал 
его молибденовой кислотой и сделал заключение, что сам минерал 
представляет собой сульфид нового элемента. Пять лет спустя этот 
элемент был получен в свободном состоянии путем прокаливания 
молибденовой кислоты с древесным углем.

Общее содержание молибдена в земной коре составляет 
0,001 % (масс.). Залеж и молибденовых руд имеются в СССР, Чили, 
Мексике, Норвегии и Марокко. Большие запасы молибдена содер
ж атся  в сульфидных медных рудах.

Д л я  получения металлического молибдена из молибденового 
блеска последний переводят обжигом в М о 0 3, из которого металл 
восстанавливают водородом. При этом молибден получается в виде 
порошка.

Компактный молибден получают главным образом методом 
п о р о ш к о в о й  м е т а л л у р г и и .  Этот способ состоит из прес
сования порошка в заготовку и спекания заготовки.

При прессовании порошка из него получают заготовки — тела 
определенной формы, обычно — бруски (штабики). Ш табики мо
либдена получают в стальных пресс-формах при давлении до 
300 М Па. Спекание штабиков в атмосфере водорода проводят 
в две стадии. Первая из них — предварительное спекание — прово
дится при 1100— 1200°С и имеет целью повысить прочность и элек
трическую проводимость штабиков. Вторая стадия — высокотемпе
ратурное спекание — осуществляется пропусканием электрического 
тока, постепенно нагревающего штабики до 2200— 2400 °С. При 
этом получается компактный металл. Спеченные штабики посту
пают на механическую обработку — ковку, протяжку.

Д ля  получения крупных заготовок молибдена применяют д у 
г о в у ю  п л а в к у ,  позволяющую получать слитки массой до 
2000 кг. П лавку в дуговых печах ведут в вакууме. М еж ду катодом 
(пакет спеченных штабиков молибдена) и анодом (охлаждаемый 
медный тигель) зажигаю т дугу. М еталл катода плавится и соби
рается в тигле. Вследствие высокой теплопроводности меди и 
быстрого отвода теплоты молибден затвердевает.

Д л я  получения особо чистого молибдена и других тугоплавких м еталлов 
применяется плавка в электронном пучке ( э л е к т р о н н о - л у ч е в а я  п л а в 
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к а ) .  Н агревание м еталла электронны м пучком основано на превращ ении 
в теплоту большей части кинетической энергии электронов при их столкнове
нии с поверхностью  м еталла. У становка д л я  электронно-лучевой плавки со
стоит из электронной пушки, создаю щ ей управляем ы й поток электронов, я  
плавильной камеры. П лавку  ведут в высоком вакуум е, что обеспечивает у д а 
ление примесей, испаряю щ ихся при тем пературе плавки (О, N, Р , As, Fe, С и, 
Ni и д р .). К ром е того, высокое разреж ение необходимо для предотвращ ения 
столкновений электронов с м олекулами воздуха, что приводило бы к потере 
электронам и энергии. После электронно-лучевой плавки чистота м олибдена 
повы ш ается до 99,9 %.

Кроме компактных тугоплавких металлов методами порошко
вой металлургии получают ряд других материалов. Важнейшими 
из них являются карбидные твердые сплавы, ферриты, пористые 
материалы, керметы.

О карбидны х тверды х сплавах рассказы вается  в § 230, о ф ерритах  — 
в § 242. К изделиям  из пористых м атериалов относятся пористые подшипники 
и металлические фильтры. П ористые подшипники изготовляю т спеканием по
рош ков бронзы и граф ита. Поры таких  подш ипников пропитываю т смазочны м 
м атериалом , что дает  возм ож ность использовать их в условиях затрудненной 
см азки и при опасности загрязнения продукции (например, в пищевой или 
текстильной промыш ленности). М еталлические фильтры  изготовляю т спека
нием порош ков меди, никеля, нерж авею щ ей стали. Они служ ат  для  очистки 
различны х ж идкостей, масел, ж идкого топлива, обладаю т длительным сроком 
служ бы , устойчивы при повышенных тем пературах  и могут быть изготовлены  
в ш ироком диапазоне пористости.

К е р м е т ы ,  или керам иком еталлические м атериалы , получаю т спеканием 
смесей порош ков металлов и неметаллических компонентов — тугоплавких ок
сидов, карбидов, боридов и др. В качестве металлической составляю щ ей ис
пользую т, главны м образом , м еталлы  подгрупп хрома и ж елеза. Эти м ате
риалы  сочетаю т в себе тугоплавкость, твердость и ж аростойкость керамики 
с проводимостью , пластичностью и другими свойствами металлов.

Молибден — серебристо-белый металл плотностью 10,2 г /см 3, 
плавящийся при 2620 °С. При комнатной температуре он не изме
няется на воздухе, но при накаливании окисляется в белый три- 
оксид МоОз. Соляная и разбавленная серная кислоты при комнат
ной температуре не действуют на молибден; он растворяется 
в азотной кислоте или горячей концентрированной серной кислоте.

Около 80 % всего добываемого молибдена расходуется на про
изводство специальных сортов стали. Он входит в состав многих 
нержавеющих сталей; кроме того, его введение способствует уве
личению их жаропрочности.

Из сплава молибдена с танталом изготовляют лабораторную 
посуду, применяемую в химических лабораториях вместо платино
вой. И з чистого молибдена изготовляют детали электронных ламп 
и ламп накаливания — аноды, сетки, катоды, вводы тока, д ер ж а
тели нитей накала.

В своих соединениях молибден проявляет положительные сте
пени окисленности: шесть, пять, четыре, три и два. Наиболее стой
кими являются соединения молибдена (VI). Важнейшие из н и х —• 
соли молибденовой кислоты Н 2М0О4 ( м о л и б д а т ы ) ,  часто имею
щие сложный состав.
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Молибдат аммония  (N H 4)6Mo70 2 r 4 H 20  применяется в анализе 
для открытия и количественного определения фосфорной кислоты, 
с которой он образует характерный желтый осадок состава 
(N H 4) 3P 0 4 - 12МоОз-6Н20 .  Последний представляет собою аммо
нийную соль комплексной фосфорномолибденовой кислоты, отно
сящейся к классу гетерополикислот (см. § 204).

230. Вольфрам (W olfram ). По распространенности в земной 
коре [0,007 % (масс.)] вольфрам уступает хрому, но превосходит 
молибден. Природные соединения вольфрама в большинстве слу
чаев представляют собой в о л ь ф р а м а т ы  — соли вольфрамовой  
кислоты H 2W 0 4. Так, важнейш ая вольфрамовая руда — вольфра
мит— состоит из вольфраматов железа и марганца. Часто встре
чается также минерал шеелит C a W 0 4.

Д л я  выделения вольф рам а из вольфрам ита последний сплавляю т в при
сутствии воздуха с содой. В ольф рам  переходит в вольф рам ат натрия N a2W 0 4, 
который извлекаю т из полученного сплава водой, а ж елезо и м арганец пре
вращ аю тся в нерастворимые в воде соединения Fi'203 и М п30 (.

И з водного раствора действием соляной кислоты вы деляю т свободную  
вольфрам овую  кислоту в виде аморф ного ж елтого осадка:

N a2W 0 4 +  2НС1 =  H 2W 0 4j  +  2N aC I

При прокаливании во льф рам овая  кислота переходит в триоксид в о л ь 
ф рам а W 0 3. В осстанавливая его водородом или углеродом (для чего исполь
зую т чистые сорта саж и ), получаю т порош ок металлического вольф рам а, под
вергаемы й в дальнейш ем для  получения компактного м еталла такой ж е о бра
ботке, как  и порошок молибдена.

Вольфрам — тяжелый белый металл плотностью 19,3 г /см 3. Его 
температура плавления (около 3400°С) выше, чем температура 
плавления всех других металлов. Вольфрам можно сваривать и 
вытягивать в тонкие нити.

На воздухе вольфрам окисляется только при температуре крас
ного каления. Он очень стоек по отношению к кислотам, даж е к 
царской водке, но растворяется в смеси азотной кислоты и фторо
водорода.

Большая часть добываемого вольфрама расходуется в метал
лургии для приготовления специальных сталей и сплавов. Быстро
реж ущ ая инструментальная сталь содержит до 20 % вольфрама н 
обладает способностью самозакаливаться. Такая сталь не теряет 
Своей твердости даж е при нагревании докрасна. Поэтому примене
ние резцов, сделанных из вольфрамовой стали, позволяет значи
тельно увеличить скорость резания металлов.

Кроме быстрорежущих широко применяются другие вольфра
мовые и хромовольфрамовые стали. Например, сталь, содерж ащая 
от 1 до 6 % вольфрама и до 2 % хрома, применяется для изготов
ления пил, фрез, штампов.

Как самый тугоплавкий металл вольфрам входит в состав ряда 
жаропрочных сплавов. В частности, его сплавы с кобальтом и хро
м о м — с т е л  л и т  ы — обладаю т высокими твердостью, износо-
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( устойчивостью, жаростойкостью. Сплавы вольфрама с медью и с 
серебром сочетают в себе высокие электрическую проводимость, 
теплопроводность и износоустойчивость. Они применяются для из
готовления рабочих частей рубильников, выключателей, электро
дов для точечной сварки.

Чистый вольфрам в виде проволоки, ленты и различных деталей 
применяют в производстве электрических ламп, в радиоэлектро
нике, в рентгенотехнике. Вольфрам — лучший материал для нитей 
ламп накаливания: высокая рабочая температура (2200—2500°С) 
обеспечивает большую светоотдачу, а очень малое испарение — 
длительный срок службы нитей из вольфрама. Вольфрамовую про
волоку и прутки применяют такж е в качестве нагревательных эле
ментов высокотемпературных печей (до 3000 °С).

Карбид вольфрама WC обладает очень высокой твердостью 
(близкой к твердости алм аза) ,  износоустойчивостью и тугоплав
костью. На основе этого вещества созданы самые производитель
ные инструментальные твердые сплавы. В их состав входит 85— 
95 % WC и 5— 15 % кобальта, придающего сплаву необходимую 
прочность. Некоторые сорта таких сплавов содержат кроме кар 
бида вольфрама карбиды титана, тантала и ниобия. Все эти 
сплавы получают методами порошковой металлургии и применяют 
главным образом для изготовления рабочих частей режущих и 
буровых инструментов.

Соединения вольфрама очень сходны с соединениями молиб
дена. Из них наибольшее значение имеют вольфрамовая кислота 
H 2W 0 4 и ее соли.

ПОДГРУППА МАРГАНЦА

В состав этой подгруппы входят элементы побочной подгруппы 
седьмой группы: марганец, технеций и рений. Отношение между 
ними и элементами главной подгруппы седьмой группы — галоге
н а м и — приблизительно такое же, как и между элементами глав
ной и побочной подгрупп шестой группы. Имея в наружном элек
тронном слое атома всего два электрона, марганец и его аналоги 
не способны присоединять электроны и, в отличие от галогенов, 
соединений с водородом не образуют. Однако высшие кислородные 
соединения этих элементов до некоторой степени сходны с соот
ветствующими соединениями галогенов, так как в образовании 
связей с кислородом у них, как и у галогенов, могут участво
вать семь электронов. Поэтому их высшая степень окисленности 
равна + 7 .

Из элементов подгруппы марганца наибольшее практическое 
значение имеет сам марганец. Рений, открытый в 1925 г., — редкий 
элемент, однако, благодаря ряду ценных свойств, находит приме
нение в технике. Технеций в земной коре не встречается. Он был 
получен в 1937 г. искусственно, бомбардировкой ядер атомов
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молибдена ядрами тяжелого изотопа водорода — дейтронами (см. 
§ 37). Технеций был первым элементом, полученным искусствен
ным, «техническим» путем, что и послужило основанием для его 
названия.

231. Марганец (M an g an u m ).  Марганец принадлежит к доволь
но распространенным элементам, составляя 0,1 % (масс.) земной 
коры. Из соединений, содержащих марганец, наиболее часто встре
чается минерал пиролюзит, представляющий собой диоксид мар
ганца М п 0 2. Большое значение имеют также минералы гаусманит 
М п30 4 и браунит Мп20з.

СССР располагает большими запасами марганца. По запасам 
руд с высоким содержанием марганца СССР занимает первое ме
сто в мире.

Марганец получают либо электролизом раствора M n S 0 4, либо 
восстановлением из его оксидов кремнием в электрических печах. 
Второй (силикотермический) метод более экономичен, но дает 
менее чистый продукт. При электролитическом методе руду вос
станавливают до соединений марганца со степенью окисленности 
+ 2, а затем растворяют в смеси серной кислоты с сульфатом ам
мония. Получающийся раствор подвергают электролизу. Снятые с 
катодов осадки металла переплавляют в слитки.

Марганец — серебристо-белый твердый хрупкий металл. Его 
плотность 7,44 г /см 3, температура плавления 1245°С. Известны че
тыре кристаллические модификации марганца, каж дая  из которых 
термодинамически устойчива в определенном интервале темпера
тур. Ниже 707°С устойчив а-марганец, имеющий сложную струк
т у р у — в его элементарную ячейку входят 58 атомов. Сложность 
структуры марганца при температурах ниже 7 07°С обусловливает 
его хрупкость.

В ряду напряжений марганец находится между алюминием и 
цинком: стандартный электродный потенциал системы М п2+/Мп 
равен — 1,18 В. На воздухе марганец покрывается тонкой оксид
ной пленкой, предохраняющей его от дальнейшего окисления даже 
при нагревании. Но в мелкораздробленном состоянии марганец 
окисляется довольно легко. Вода при комнатной температуре дей
ствует на марганец очень медленно, при нагревании — быстрее. Он 
растворяется в разбавленных соляной и азотной кислотах, а также 
в горячей концентрированной серной кислоте (в холодной H £S 04 
он практически нерастворим); при этом образуются катионы Мп2+.

Марганец применяется главным образом в производстве леги
рованных сталей. М арганцовистая сталь, содержащая до 15 % Мп, 
обладает высокими твердостью и прочностью. Из нее изготовляют 
рабочие части дробильных машин, шаровых мельниц, железнодо
рожные рельсы. Кроме того, марганец входит в состав ряда спла
вов на основе магния; он повышает их стойкость против коррозии. 
Сплав меди с марганцем и никелем — манганин (см. § 200) обла
дает низким температурным коэффициентом электрического сопро
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тивления. В небольших количествах марганец вводится во многие 
сплавы алюминия.

Марганец образует четыре простых оксида (МпО, М п20 з , М п 0 2 
и Мп20 7) и смешанный оксид МП3О4 (или М пО-М п2Оз). Первые 
два оксида обладают основными свойствами, диоксид марганца 
М п 0 2 амфотерен, а высший оксид М п20 7 является ангидридом 
марганцовой кислоты Н М п 0 4. Известны такж е производные м ар
ганца (IV), но соответствующий оксид М п 0 3 не получен.

В практическом отношении наиболее важны соединения мар
ганца (II) ,  диоксид марганца и соли марганцовой кислоты'— пер
манганаты, в которых марганец находится в степени окисленно
сти + 7 .

С о е д и н е н и я  м а р г а н ц а (I I) .  Соли марганца (II)’ полу
чаю тся  при растворении марганца в разбавленных кислотах или 
при действии кислот на различные природные соединения марган
ца. Так, из раствора, остающегося после получения хлора дей
ствием соляной кислоты на диоксид марганца, выкристаллизовы
вается хлорид марганца ( \ \ )  МпС12 в виде бледно-розовых кристал
лов. В твердом виде соли марганца (II) обычно розового цвета, 
растворы же их почти бесцветны.

При действии щелочей на растворы солей марганца (II) выпа
дает белый осадок — гидроксид м арганца(П )  М п (О Н )2. Осадок 
легко растворяется в кислотах. Н а воздухе он быстро темнеет, 
окисляясь в бурый гидроксид марганца(IV ) М п (О Н )4.

Оксид марганца ( П) ,  или закись марганца,  МпО получается 
в виде зеленого порошка при восстановлении других оксидов 
марганца водородом.

С о е д и н е н и я  м а р г а н ц а (IV). Наиболее стойким соедине
нием марганца является темно-бурый диоксид марганца  М п 0 2; 
он легко образуется как при окислении низших, так и при восста
новлении высших соединений марганца. Как уже указывалось, 
М п 0 2 — амфотерный оксид; однако и кислотные, и основные свой
ства выражены у него очень слабо.

В кислой среде диоксид марганца — довольно энергичный окис
литель. В качестве окислителя его применяют при получении хлора 
из соляной кислоты и в сухих гальванических элементах. Соли 
марганца (IV), например МпС14 и M n ( S 0 4) 2, весьма нестойки.

С о е д и н е н и я  M a p r a H u a ( V I )  и (VII). При сплавлении 
диоксида марганца с карбонатом и нитратом калия получается зе
леный сплав, растворяющийся в воде с образованием красивого 
зеленого раствора. Из этого раствора можно выделить темно-зеле
ные кристаллы манганита калия  К2М п 0 4— соли марганцовистой 
кислоты Н 2М п 0 4, очень нестойкой даже в растворе.

Реакцию образования манганата калия можно выразить урав
нением:

+ i v  +v  +VI +HI

Мп0 2 +  К 2С0 , +  KN'Oa =  К 2МПО4 +  KN 0 2+  С 0 2*
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Если раствор м анганата оставить стоять иа воздухе, то окраска его по
степенно изменяется, переходя из зеленой в малиновую , причем образуется 
темно-бурый осадок. Это объясняется тем, что в водном растворе м анганаты  
самопроизвольно превращ аю тся в соли марганцовой кислоты Н М п 0 4 ( п е р 
м а н г а н а т ы )  с одновременным образованием  диоксида м арганца. Реакц ия 
вы раж ается  уравнением

3K2M n 0 4 +  2H 20  2 К М п 0 4 +  М п 02|  +  4КОН 
м апга н а т  перм а нга н а т

калия калия

или в ионно-молекулярной форме:

3 M n 0 f  +  2H 20  2М пО ; +  М п 0 2 ;  +  4 0 Г Г

Прн этой реакции один иои M nO j" окисляет два  других таких ж е иона 
в ионы M nO J, а сам восстанавливается , образуя М п 0 2.

Процесс превращ ения м ан ганата  в перм анганат обратим. П оэтом у в при
сутствии избытка гидроксид-поиов зеленый раствор м анганата долгое время 
м ож ет сохраняться без изменения. Если ж е прибавить кислоту, связываю щ ую  
гидроксид-ионы, зеленая окраска  почти мгновенно изменяется па малиновую .

При действии сильных окислителей (например, хлора) на рас
твор манганата последний полностью превращается в перман
ганат:

2 К 2М п0 4 +  С12 =  2К М п0 4 +  2КС1

Перманганат калия  К.Мп04 — наиболее широко применяемая 
соль марганцовой кислоты. Кристаллизуется он в виде красивых 
темно-фиолетовых, почти черных призм, умеренно растворимых 
в воде. Растворы К М п 0 4 имеют темно-малиновый, а при больших 
концентрациях — фиолетовый цвет, свойственный ионам МпОГ- 
Как и все соединения марганца (V II),  перманганат калия — силь
ный окислитель. Он легко окисляет многие органические вещества, 
превращает соли ж е л е за (I I )  в соли железа ( Ш ) ,  сернистую кис
лоту окисляет в серную, из соляной кислоты выделяет хлор и т. д.

Вступая в окислительно-восстановительные реакции, К М п 0 4 
(ион М пОГ)может восстанавливаться в различной степени. В за 
висимости от pH среды продукт восстановления может представ
лять собою ион Мп2+ (в кислой среде), МпОг (в нейтральной или 
в слабо щелочной среде) или ион М п 0 4_ (в сильно щелочной 
среде).

Проиллюстрируем эти три случая реакциями взаимодействия 
К М п 0 4 с растворимыми сульфитами. Если к подкисленному серной 
кислотой фиолетовому раствору К М п 0 4 прибавить сульфит калия 
K2SO3, то жидкость становится почти бесцветной, так как  образую
щ аяся соль марганца (II)  имеет бледно-розовую окраску. Реакция 
выражается уравнением

2К М п0 4 +  5K2S 0 3 +  3H2S 0 4 =» 2 ,M nS04 +  6K2S 0 4 +  3H20

или в ионно-молекулярной форме:

2Мп0 4 +  5 S 0 23- +  6Н+ =  2Мп2+ +  5 S 0 24- +  ЗН20
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При действии сульфита калия на нейтральный раствор перман
ганата калия тоже происходит обесцвечивание раствора, но, кроме 
того, выпадает бурый осадок диоксида марганца и раствор приоб
ретает щелочную реакцию

21<Мп04 +  3K2S 0 3 +  н 20  =  2М п 0 2|  +  3K2S 0 4 +  2КОН 

или в ионно-молекулярной форме:

2М п0 4 +  3 S 0 32‘ +  Н20  =  2М п0 2|  +  З в О Г  +  2 0 Р Г

При большой концентрации щелочи и малом количестве восста
новителя образуются ионы мангаиата согласно уравнению:

2M u0 4 +  S 0 23‘ +  2 0 Н ” =  2М п0 4“ +  S O ^  +  Н 20

Как энергичный окислитель перманганат калия широко приме
няют в химических лабораториях и производствах; он служит 
также прекрасным дезинфицирующим средством.

При нагревании в сухом виде перманганат калия уже при тем
пературе около 200 °С разлагается согласно уравнению:

2К М п0 4 =  К 2М п 0 4 +  М п 0 2 +  0 2f

Этой реакцией иногда пользуются в лаборатории для получения 
кислорода.

Соответствующая перманганатам свободная марганцовая кис
лота И М 17О4 в безводном состоянии не получена и известна только 
в растворе. Концентрацию ее раствора можно довести до 2 0 % . 
Это очень сильная кислота, в водном растворе полностью диссо
циированная на ионы: ее каж ущ аяся степень диссоциации в 0,1 н. 
растворе равна 93 %.

Оксид марганца (V II) ,  или марганцовый ангидрид, M.n2Oj мо
жет быть получен действием концентрированной серной кислоты 
на перманганат калия:

2К М п0 4 +  H 2S 0 4 =  М п20 7 +  K2S 0 4 +  Н 20

М арганцовый ангидрид — зеленовато-бурая маслянистая ж ид
кость. Он очень неустойчив: при нагревании или при соприкоснове
нии с горючими веществами он со взрывом разлагается на диоксид 
марганца и кислород.

232. Рений (Rhenium). Рений не образует самостоятельных ми
нералов. В ничтожных количествах он содержится в молибденовых 
рудах и некоторых редких минералах. Общее содержание рения 
в земной коре составляет 0,0000001 % (масс.).

Рений был открыт только в 1925 г., однако существование его 
было предсказано еще в 1871 г. Менделеевым, который назвал его 
двимарганцем.

В свободном состоянии рений — светло-серый металл. Плот
ность его равна 21,0 г /см 3, температура плавления около 3190 °<3,
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Он не растворяется в соляной и в плавиковой кислотах, азотная и 
горячая концентрированная серная кислоты растворяют его с об
разованием рениевой кислоты H R e 0 4.

Рений и его сплавы с вольфрамом и молибденом применяются 
в производстве электрических ламп и электровакуумных приборов; 
окн имеют больший срок службы и являются более прочными, чем 
вольфрам. Из сплавов вольфрама с рением изготовляют термо
пары, которые можно использовать в интервале температур от О 
до 2500 °С. Жаропрочные и тугоплавкие сплавы рения с вольфра
мом, молибденом, танталом применяются для изготовления неко
торых ответственных деталей. Рений и его соединения служат к а 
тализаторами при окислении аммиака, окислении метана, гидриро
вании этилена.

Рений образует несколько оксидов, из которых наиболее стой
ким и характерным для рения является оксид рения ( V U ) , или 
рснисвый ангидрид, Re20 7 (желтовато-бурые пластинки). При вза 
имодействии его с водой получается бесцветный раствор рениевой  
кислоты H R e 0 4, соли которой называются п е р р е н а т а м и .  В от
личие от марганцовой кислоты и ее солей, окислительные свойства 
для рениевой кислоты и перренатов не характерны.

Г л а в а  ВОСЬМАЯ ГРУППА
XXS1 ПЕРИОДИЧЕСКОЙ СИСТЕМЫ

БЛАГОРОДНЫЕ ГАЗЫ

233. Общая характеристика благородных газов. Главную под
группу восьмой группы периодической системы составляют благо
родные газы — гелий, неон, аргон, криптон, ксенон  и радон. Эти 
элементы характеризуются очень низкой химической активностью, 
что и дало основание назвать их б л а г о р о д н ы м и ,  или и н е р т - 
и ы м и, г а з а м и .  Они лишь с трудом образуют соединения с дру
гими элементами или веществами; химические соединения гелия, 
неона и аргона не получены. Атомы благородных газов не соеди
нены в молекулы, иначе говоря, их молекулы одноатомны.

Благородные газы заканчивают собой каждый период системы 
элементов. Кроме гелия, все они имеют в наружном электронном 
слое атома восемь электронов, образующих очень устойчивую си
стему. Также устойчива и электронная оболочка гелия, состоящая 
из двух электронов. Поэтому атомы благородных газов характери
зуются высокими значениями энергии ионизации и, как  правило, 
отрицательными значениями энергии сродства к электрону.

В табл. 38 приведены некоторые свойства благородных газов, 
а также их содержание в воздухе. Видно, что температуры сж иж е
ния и затвердевания благородных газов тем ниже, чем меньше их
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атомные массы или порядковые номера: самая низкая температура 
сжижения у гелия, самая высокая — у радона.
Т а б л и ц а  38. Некоторые свойства благородны х газов и их содерж ание 

в воздухе

’Не Ne Ar Кг Хе R n

Р ади у с  атом а, им 0,122 0,160 0,192 0,198 0,218
Э нергия ионизации 

Э - > Э + ,  эВ
24,59 21,56 ' 15,76 14,00 12,13 10,75

П лотность при нор
мальны х условиях, 
г /л

0,18 1,90 1,78 3,71 5,85 9,73

Т ем пература сж и ж е
ния при норм аль
ном атмосферном 
давлении, °С

- 2 6 8 ,9 - 2 4 6 ,0

ti

— 185,9 - 1 5 3 ,2 -1 0 8 ,1 - 6 1 ,9

Тем пература затвер 
девания, °С

—271,4* - 2 4 8 ,6 ' — 189,3 - 1 5 7 ,4 -1 1 1 ,8 5 - 7 1

С одерж ание в возду
хе, % (об.)

0,0005 0,0016 0,93 П рим ер
но 10~4

П ример
но 10-5

П рим ер
но 10~ 1г

* П р и  д а в л е н и и  3,0 М П а .

Д о  конца XIX  века полагали,- что воздух состоит только из кислорода 
и азота. Но в 1894 г. английский физик Д ж . Рэлей установил, что плотность 
азота, полученного из воздуха (1,2572 г /л ), несколько больше, чем плотность 
а зота , полученного из его соединений (1,2505 г /л ). П рофессор химии У. Р а м 
зай  предполож ил, что разница в плотности вы зван а присутствием в атм о
сферном азоте примеси какого-то более тяж елого  газа . С вязы вая а зо т  с рас
каленны м магнием (Р ам зай ) или вы зы вая действием электрического р азр я д а  
его соединение с кислородом (Р эл ей ), оба ученых вы делили из атм осф ерного 
азота  небольш ие количества химически инертного газа . Т ак был откры т неиз
вестный до того времени элемент, названны й аргоном. Вслед за  аргоном были 
вы делены  гелий, неон, криптон и ксенон, содерж ащ иеся в воздухе в ничтож 
ных количествах. Последний элемент подгруппы  — радон — был откры т при 
изучении радиоактивны х превращ ений.

С ледует отметить, что сущ ествование благородны х газов было предска
зано  ещ е в 1883 г., т. е. за  11 лет до откры тия аргона, русским ученым 
Н. А. М орозовы м (1854— 1946), который за  участие в революционном движ е
нии был в 1882 г. заклю чен царским правительством  в Ш лиссельбургскую  
крепость. Н. А. М орозов правильно определил место благородны х газов  в пе
риодической системе, выдвинул представления о слож ном строении атом а, 
о возм ож ности синтеза элементов и использования внутриатомной энергии. 
И з заклю чения Н. А. М орозов был освобож ден  в 1905 г., и его зам ечательны е 
предвидения стали известны только в 1907 г. после издания его книги «П е
риодические системы строения вещ ества», написанной в одиночном заклю 
чении.

В 1926 г. Н. А. М орозов был избран  почетным членом А кадемии наук 
С ССР.

Долгое время считалось, что атомы благородных газов вообще 
неспособны к образованию химических связей с атомами других 
элементов. Были известны лишь сравнительно нестойкие моле- 
кулярные соединения благородных газов — например, гидраты
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Аг -6Н20 ,  Кг -6Н20 ,  Х е-6Н 20 ,  образующиеся при действии сжатых 
благородных газов на кристаллизующуюся переохлажденную воду. 
Эти гидраты принадлежат к типу к л а т р а т о в  (см. § 72); валент
ные связи при образовании подобных соединений не возникают. 
Образованию клатратов с водой благоприятствует наличие в кри
сталлической структуре льда многочисленных полостей (см. § 70).

Однако в течение последних десятилетий было установлено, что 
криптон, ксенон и радон способны вступать в соединение с другими 
элементами и прежде всего с фтором. Так, ; прямым взаимодей
ствием благородных газов с фтором (прн нагревании или в элек
трическом разряде) получены фториды KrF2, XeF2, K rF4, XeF4 и 
RnF4. Все они представляют собой кристаллы, устойчивые при 
обычных условиях. Получены также производные ксенона в сте
пени окисленности ; + 6  — гексафторид XeF6, триоксид ХеОз, гидр
оксид Хе(ОН)б. Последние два соединения проявляют кислотные 
свойства; так, реагируя со щелочами, они образуют соли ксеноно- 
вой кислоты, например: Х е 0 3 +  В а (О Н )2 — В аХ е 0 4 +  Н 20 .

Производные ; ксенона ( V I ) — сильные окислители. Однако при 
действии на них еще более сильных окислителей можно получить 
соединения, в которых ксенон имеет степень окисленности + 8 .  Из 
подобных соединений известны октафторид ■ XeF8, тетраоксид Х е0 4 
и оксогексафторид XeOFe.

Более высокая химическая активность криптона, ксенона и р а
дона по сравнению с первыми членами группы благородных;газов 
объясняется относительно низкими потенциалами ионизации их 
атомов (см. табл. 38). Д л я  криптона, ксенона и радона эти вели
чины близки к потенциалам ионизации некоторых других элемен
тов (например, потенциал ионизации атома азота равен 14,53 В, 
атома х л о р а — 12,97 В).

Наибольшее практическое применение находят аргон, неон и 
гелий.

234. Гелий (H elium ). История открытия гелия может служить 
блестящим примером могущества науки. Гелий был открыт 
в >1868 г. двумя астрономами — французом П. Ж ансеном и англи
чанином Д. Н. Локьером при изучении спектров Солнца. В этих 
спектрах обнаружилась ярко-желтая линия, которая не встреча
лась в спектрах известных в то время элементов. Эта линия была 
приписана существованию на Солнце нового элемента, не извест
ного на Земле, который получил название гелий *. Спустя почти 
30 лет после этого, Рам зай  при нагревании минерала клевеита по
лучил газ, спектр которого оказался тождественным со спектром 
гелия. Таким образом, гелий был открыт на Солнце раньше, чем 
его нашли на Земле.

После водорода гелий — самый легкий из всех газов. Он более 
чем в 7 раз легче воздуха. I

•  О т греческого «гелиос» — солнце.
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Долгое время гелий оставался единственным газом, который не 
поддавался сжижению. Наконец, в 1908 г. удалось превратить j ге
лий в жидкость, кипящую при температуре —268,9 °С. При испа
рении жидкого гелия была получена температура всего на не
сколько десятых градуса выше абсолютного нуля. В 1926 г. гелий 
был впервые обращен в твердое состояние. Твердый гелий — про
зрачное вещество, плавящееся при —-271,4 °С под давлением 
3,0 МПа.

На Земле гелий встречается не только в атмосфере. Значитель
ные количества его выделяются в некоторых местах из недр Земли 
вместе с природными газами. Воды многих минеральных источни
ков тоже выделяют гелий.

Хотя содержание гелия в воздухе невелико, во Вселенной он 
занимает второе место по распространенности; (после водорода). 
Спектральный анализ показывает присутствие этого элемента во 
всех звездах. К накоплению его во Вселенной приводит термоядер
ная реакция'превращения водорода в гелий (см. § 115).

Гелий получают из некоторых природных газов, в которых он 
содержится как продукт распада радиоактивных элементов. Он 
находит применение для создания инертной >среды при автогенной 
сварке металлбв, а также в атомной энергетике, где используется 
его химическая инертность и низкая способность к захвату;ней
тронов. Гелий широко применяется в физических лабораториях в 
качестве хладоносителя и при работах по < физике низких темпе
ратур. Он служит также термометрическим веществом в термомет
рах, работающих в интервале температур от 1 до;80К . Изотоп ге
лия 3Не — единственное вещество, пригодное для измерения тем
ператур ниже 1 К-

235. Неон. Аргон. Эти газы, а также криптон и ксенон полу
чают из воздуха путем его фазделения при глубоком охлаждении. 
Аргон, в связи с его сравнительно высоким содержанием в воздухе, 
получают в значительных количествах, остальные газы — в мень
ших.! Неон и аргон имеют широкое применение. Как тот, так и дру
гой применяются для заполнения ламп накаливания. Кроме того, 
ими заполняют газосветные трубки; для неона характерно красное 
свечение, для аргона-син е-голубое. Аргон как наиболее’доступ
ный из благородных газов применяется также в металлургических 
и химических процессах, требующих инертной среды, в частности 
при-аргонно-дуговой сварке алюминиевых и алюминиевомагниевых 
сплавов.

ПОБОЧНАЯ ПОДГРУППА ВОСЬМОЙ ГРУППЫ

Побочная подгруппа восьмой группы периодической системы 
охватывает три триады d-элементов. Первую триаду образуют эле
менты ^железо, кобальт и никель,  вторую триаду — рутений, родий  
и п а ллад ий  и третью триаду — осмий, иридий  и платина,
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Большинство элементов рассматриваемой подгруппы имеют два 
электрона в наружном электронном слое атома; все они■представ
ляют собой металлы. Кроме наружных электронов в образовании 
химических связей принимают участие также электроны из преды
дущего недостроенного слоя. Для этих элементов характерны сте
пени окисленности, равные 2, 3, 4. Более высокие степени окислен
ности проявляются реже.

Сравнение физических и химических свойств элементов восьмой 
группы показывает, что железо, кобальт и никель, находящиеся 
в первом большом периоде, очень сходны между собой и в то же 
время сильно отличаются от элементов двух других триад. Поэтому 
их обычно выделяют в с е м е й с т в о  ж е л е з а .  Остальные шесть 
элементов восьмой группы объединяются под общим названием 
п л а т и н о в ы х  м е т а л л о в .

Семейство железа

В табл .'39 приведены некоторые свойства элементов семейства 
железа.

Т а б л и ц а  39. Некоторые свойства ж елеза, кобальта и никеля

Fe Со Ni

Р ади ус  атом а, нм 0,126 0,125 0,124
Э нергия ионизации

7,87 7,63Э -> -Э + , эВ 7,89
Э+ -*■ Э 2+, эВ 16,2 17,1 18,15
Э2+; _ _ Э 3+, эВ 30,6 33,5 35,16

Р ади ус  иона Э2+, нм 0,080 0,078 0,074
Р ади у с  иона Э3+, нм 0,067 0,064
С тандартная энтальпия ато- 

мизации металла при 25 °С,
417,0 428,4 428,8

к Д ж  на 1 моль атомов
8,84 8,91П лотность, г/см3 7,87

Температура плавления, °С 1539 1494 1455
Т ем пература кипения, °С 2870 2960 2900
С тандартны й электродный по — 0,440 —0,277 — 0,250

тенциал процесса Э 2+ +  
+  2е~  =  Э, В

236. Железо (Ferrum ). Нахождение в природе. Ж елезо — самый 
распространенный после алюминия металл на земном шаре: оно 
составляет 4 % (масс.) земной коры. Встречается железо в виде 
различных соединений: оксидов, сульфидов,'силикатов. В свобод
ном состоянии железо находят только в метеоритах.

К важнейшим рудам железа относятся магнитный железняк  
Рез0 4, красный ж елезняк  РегОз, бурый железняк  2Fe203-3H20  и
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шпатовый железняк  РеСОз. Встречающийся в больших количествах 
пирит, или железный колчедан, FeS2 редко применяется в метал
лургии, так как чугун из него получается очень низкого качества 
из-за большого содержания серы. Тем не менее железный колчедан 
имеет важнейшее применение — он служит исходным сырьм для 
получения серкой кислоты (см. § 131).

В пределах СССР месторождения железных руд находятся на 
Урале, где целые горы (например, Магнитная, Качканар, Высокая 
и др.) образованы магнитным железняком превосходного качества. 
Не менее богатые залежи находятся в Криворожском районе и на 
Керченском полуострове. Криворожские руды состоят из красного 
железняка, керченские — из бурого железняка. Большие залежи 
железных руд имеются вблизи Курска, на Кольском полуострове, 
в Западной и Восточной Сибири и па Дальнем Востоке. Общее 
количество железных руд в СССР составляет больше половины 
мировых запасов.

237. Значение железа и его сплавов в технике. Развитие метал
лургии в СССР. Из всех добываемых металлов железо имеет 
наибольшее значение. Вся современная техника связана с приме
нением железа и его сплавов. Насколько важную роль играет 
железо, видно уже из того, что количество добываемого железа 
примерно в 15 раз превосходит добычу всех остальных металлов 
вместе взятых.

Д о XIX века из сплавов'железа были известны в основном его 
сплавы с углеродом, получившие названия стали и чугуна. Однако 
в дальнейшем были созданы новые сплавы на основе железа, со
держащие хром, никель и другие элементы. В настоящее время 
сплавы железа подразделяют на углеродистые стали, чугуны, ле
гированные стали и стали с особыми свойствами (см. § 241).

В технике сплавы железа принято называть черными метал
лами, а их производство — черной металлургией.

Добыча железа особенно быстро росла в прошлом столетии. 
В начале XIX века мировая выплавка чугуна равнялась всего 
0,8 млн. т в год, а к концу она составила уже 66 млн. т в год. 
В 1962 г. в капиталистических странах было выплавлено 176 млн. т 
чугуна и ферросплавов и 245 млн. т стали.

По выплавке черных металлов царская Россия сильно отста
вала от промышленно развитых стран. Русская металлургическая 
промышленность выпустила в 1913 г. всего 4,2 млн. т чугуна и 
столько ж е стали. После первой мировой войны производство чу
гуна резко упало и составляло в 1920 г. всего 2,7 % от выпуска 
1913 г. Восстановление черной металлургии, осуществлявшееся в 
исключительно тяжелых условиях, потребовало огромных усилий 
и продолжительного времени: только в 1929 г. выплавка стали до
стигла уровня 1913 г.

Быстрое развитие советской металлургии началось в годы пер
вых пятилеток. Была полностью реконструирована металлургиче
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ская промышленность на юге европейской части СССР и создана 
новая угольно-металлургическая база в восточных районах нашей 
страны. Были построены крупнейшие металлургические заводы — 
Магнитогорский, Кузнецкий и др. Уже к концу первой пятилетки 
выплавка чугуна достигла 147% по сравнению с уровнем 1913 г. 
Восстановив дореволюционный уровень выплавки чугуна в 1929 г., 
советские. металлурги в следующие восемь лет увеличили выпуск 
чугуна почти в 3,5 раза. Для такого прироста металлургии США 
потребовалось в свое время 20 лет, Германии — 23 года.

Рост производства стали характеризуют следующие данные;

Такие темпы роста обусловливались как строительством новых 
заводов, так и интенсификацией производства за счет все более 
расширяющегося использования в черной металлургии природного 
газа и кислорода.

Значительно выросла за последние годы и рудная база метал
лургии— осваивались новые железорудные месторождения в Ка
захстане, Сибири и в районе Курской магнитной аномалии. Д о 
быча железной руды в 1985 г. достигла 248 млн. т.

238. Физические свойства железа. Диаграмма состояния системы ж елезо — 
углерод. В 30-х годах XIX  века русский инженер П. П. Аносов впервые 
применил микроскоп для изучения структуры  стали и ее изменения после 
ковки и термической обработки. В 60-х годах XIX века подобны е исследова
ния стали проводиться и за  границей.

В 1868 г. Д . К. Чернов впервые у казал  на сущ ествование определенных 
тем ператур («критических точек»), зависящ их от содерж ания углерода в стали 
и характеризую щ их превращ ения одной микроструктуры стали в другую. 
Этим было положено начало изучению диаграммы  состояния F e —С, а 1868 г. 
стал  годом возникновения мет алловедения  — науки о строении и свойствах 
м еталлов и сплавов. Ф ранцузский исследователь Ф. О смонд стал пользоваться 
только что изобретенным Л е Ш ателье пирометром и уточнил значения «кри
тических точек». Он описал характер  микроструктурных изменений, наблю дае
мых при переходе через эти точки, и дал  названия важ нейш им  структурам  
ж елезоуглеродистых сплавов; эти названия употребляю тся до сих пор. С тех 
пор учеными различных стран  было выполнено огромное количество работ, 
посвященных изучению сплавов ж ел еза  с углеродом и диаграм м ы  состояния 
системы Fe — С. Такого рода работы  проводятся и в настоящ ее время. В них 
уточняю тся полож ения линий на диаграм м е состояния в связи  с применением 
более чистых веществ и более точных и современных методов.

Температура плавления железа равна 1539 +  5 °С. Ж елезо об' 
разует две кристаллические модификации: a -железо и v -железо. 
Первая из них имеет кубическую объемноцентрированную решетку, 
вторая — кубическую гранецентрированную. сс-Железо термодина- 
мически устойчиво в двух интервалах температур: ниже 912 °С и от 
1394 °С до температуры плавления. Между 912 и 1394 °С устой
чиво v -Железо, Температурные интервалы устойчивости а- и у-же-

Годы

1949
1959

Выплавка стали, 
млн. т Годы

1969
1985

Выплавка стали, 
ылн. т

23,3
60,0

110
155
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Температура, °с

Рис. 166. Температурная зависимость энергии Гиббса а  ж елеза (®а) и v-ж ел еза  (Оу). 
Рис. 167. Кривая охлаждения железа.

леза обусловлены характером изменения энергии Гиббса обеих 
модификаций при изменении температуры (см. рис. 166). При тем
пературах ниже 912 и выше 1394 °С энергия Гиббса а-ж елеза  
меньше энергии Гиббса -у-железа, а в интервале 912— 1394 °С —■ 
больше. I

Тем пературы  фазовы х превращ ений ж ел еза  хорош о видны на кривой 
охлаж дени я в виде остановок — горизонтальны х площ адок (см. рис. 167). К ак  
видно, кроме площ адок, отвечаю щ их перечисленным точкам, на кривой о х л аж 
дения имеется еще одна остановка — при 768 °С. Эта тем пература связан а  
не с перестройкой решетки, а с изменением магнитных свойств а -ж е л е за . 
П ри тем пературах  выше 768 °С ж елезо  немагнитно, а ниже 768 °С — м аг
нитно. Н емагнитное a -ж елезо иногда назы ваю т p -ж елезом, а модификацию  
а -ж е л еза , устойчивую  при тем пературах от 1392 °С до плавления, — 6-железом*

Ж елезо — серебристый пластичный металл. Оно хорошо под* 
дается ковке, прокатке и другим видам механической обработки. 
Механические свойства железа сильно зависят от его чистоты—■ 
от содержания в нем даже весьма малых количеств других эле
ментов.

Твердое железо обладает способностью растворять в себе мно
гие элементы. В частности, растворяется в железе и углерод. Его 
растворимость сильно зависит от кристаллической модификации 
железа и от температуры. В a -железе углерод растворяется очень 
незначительно, в v -ж елезе— гораздо лучше. Раствор в v -железе 
термодинамически устойчив в более широком интервале темпера
тур, чем чистое v -железо. Твердый раствор углерода в а-ж елезе  
называется ферритом, твердый раствор углерода в v }Kejie3e —‘ 
аустенитом.

Содержанию в железе 6,67 % (масс.) углерода отвечает химиче
ское соединение — карбид ж елеза, или цементит, РезС. Это веще*
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Рис. 168. Диаграмма состояния системы ж елезо — углерод.

ство имеет сложную кристаллическую структуру и характеризуется 
высокой твердостью (близка к твердости алмаза) и хрупкостью. 
При температуре около 1600°С цементит плавится*.

Механические свойства феррита и аустенита зависят от содер
жания в них углерода. Однако при всех концентрациях углерода 
феррит и аустенит менее тверды и более пластичны, чем цементит.

Диаграмма состояния системы железо — углерод, дающая 
представление о строении железоуглеродиых сплавов, имеет очень 
большое значение. С ее помощью можно объяснить зависимость 
свойств сталей и чугунов от содержания в них углерода и от тер
мической обработки. Она служит основой при выборе железоугле
родных сплавов, обладающих теми или иными заданными свой
ствами. На рис. 168 приведена часть диаграммы состояния системы 
Fe—С, отвечающая содержанию углерода от 0 до 6,67 %, или, 
что то же самое, от чистого железа до карбида Fe3C. Это самая 
важная часть диаграммы, поскольку практическое применение 
имеют сплавы железа, содержащие не более 5 °/о углерода.

Диаграмма состояния системы Fe—С сложнее, чем рассмотрен
ные в главе XVI основные типы диаграмм состояния металлических 
систем. Однако все ее точки, кривые и области подобны тем, кото
рые были описаны в § 195. Особенности ее обусловлены уже упо
мянутыми обстоятельствами: существованием двух модификаций 
кристаллического железа, способностью обеих этих модификаций

* Цементит термодинамически устойчив не при всех условиях, отвечаю щ их 
диаграм м е состояния системы Fe — С. О днако распад цементита, сопровож даю 
щ ийся выделением граф ита, в больш инстве случаев протекает настолько м ед
ленно, что практически не осущ ествляется. Графит вы деляется только при об
разовании чугуна в определенны х условиях (см. стр. 666),
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образовывать твердые растворы с углеродом, способностью железа 
вступать в химическое соединение с углеродом, образуй цементит.

Левая ось диаграммы соответствует чистому железу, правая — 
карбиду FesC (цементиту). Точки А  и D показывают температуру 
плавления железа и карбида, точки G и N — температуры превра
щений ос- и 7 -железа друг в друга.

Линия A B C D  — это кривая температур начала кристаллизации 
жидких сплавов, линия A H JE C F  — кривая температур начала 
плавления твердых сплавов. Все линии, лежащие ниже последней 
кривой, отвечают равновесиям между твердыми фазами.

Область, лежащая выше линии ABC D ,  отвечает жидкому спла
ву. Области, примыкающие к левой вертикали, соответствуют 
твердым растворам углерода в железе: линия A H N  ограничивает 
область твердого раствора углерода в a -железе при высоких тем
пературах (область высокотемпературного феррита), линия N JE SG  
ограничивает область твердого раствора углерода в 7 -железе (об
ласть аустенита), линия GPQ  — область твердого раствора угле
рода в a -железе при низких температурах (область низкотемпера
турного феррита). Перечисленным областям соответствуют гомо
генные системы: структура как расплава, так и твердых растворов 
однородна в каждой из этих фаз.

Остальным областям диаграммы отвечают гетерогенные систе
мы — смеси кристаллов двух фаз или кристаллов и расплава.

Рассмотрим важнейшие превращения, происходящие при мед
ленном охлаждении расплавов различных концентраций. Это по
может нам разобраться в том, какие сплавы соответствуют обла
стям гетерогенности диаграммы.

Пусть мы имеем расплав, содержащий 0,8 % углерода. Его кри
сталлизация начнется в точке 1 (рис. 169). При охлаждении рас
плава до температуры, отвечающей этой точке, будут выпадать 
кристаллы аустенита; их состав отвечает точке 2. Расплав при 
этом обогащается углеродом, и его состав изменяется по линин 
ВС.  Состав кристаллов в процессе кристаллизации изменяется по 
кривой JE. Когда состав кристаллов достигнет точки 3, кристалли
зация закончится. Как всегда при образовании твердого раствора, 
одновременно идет процесс диффузии в твердой фазе, в результата 
чего при медленном охлаждении состав всех кристаллов полу
чается одинаковым.

Далее, образовавшийся аустенит охлаждается без превращенил 
до точки S  (рис. 168). Эта точка (температура 727 °С) показывае м 
минимальную температуру устойчивого существования аустенита. 
При 2 72°С происходит его эвтектоидный распад*. Образующий^* 
эвтектоид состоит из чередующихся мелких пластинок феррита и

* Эвтектоидный распад, приводящ ий к образованию  эвтектоида, представ
ляет  собой процесс, аналогичный кристаллизации эвтектики. Различие состоит 
в том, что эвтектика образуется из расплава, т, е. ж идкого раствора, а эвтек 
тоид — из твердого раствора.
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цементита. На изломе он при рассматривании под микроскопом 
напоминает перламутр. Поэтому эта структура—■ эвтектондная 
смесь феррита и цементита — получила название перлит.

Если исходный расплав содержит не 0,8 % углерода, а несколь
ко меньше, например 0,7 %» то образующийся при кристаллизации 
аустенит начнет распадаться не при 727 °С, а при более высокой 
температуре (точка 1 на рис. 170). Превращение начнется с выде
ления кристаллов феррита (точка 2 на рис. 170), содержание угле
рода в котором очень мало. Вследствие этого остающийся аустенит 
обогащается углеродом и при дальнейшем охлаждении его состав 
изменяется по кривой GS. По достижении точки S начинается эв- 
тектоидное превращение при постоянной температуре, по оконча
нии которого сталь будет состоять из феррита и перлита. Из 
сказанного вытекает, что области 3 на диаграмме (см. рис. 168) 
соответствует смесь жидкого сплава с кристаллами аустенита, об
ласти 5 — смесь кристаллов феррита и аустенита и области 10— 
смесь перлита с кристаллами феррита.

Если исходный расплав содержит более 0,8 % углерода (но ме
нее чем 2, 14%) ,  например 1,5%,  то распад аустенита начнется 
с выделения цементита (точка 3 на рис. 170). Вследствие выделе
ния ИезС — фазы, богатой углеродом — остающийся аустенит обо
гащается железом, так что при дальнейшем охлаждении его состав 
изменяется по кривой E S .  В точке S начинается выделение пер
лита. В итоге получается сталь со структурой, состоящей из це
ментита и перлита. Таким образом, области 6 на диаграмма 
(рис. 168) отвечает смесь кристаллов цементита и аустенита, а 
области 11 — смесь перлита с кристаллами цементита.

Обратимся теперь к сплавам, содержащим более 2,14 % углеро
да. Первичная кристаллизация в этом случае заканчивается эвтек
тическим превращением при 1147 °С, когда из расплава, содержа
щего 4,3% углерода (точка С на рис. 168), выделяется эвтектиче
ский сплав аустенита и цементита.
Если при этом исходить из распла
ва эвтектического состава (4,3 %
С ), то кристаллизация начнется и 
закончится при одной и той же тем
пературе 1147°С.

рис. 169. Часть диаграммы состояния системы ж е л е зо - 
Рис.. 170, Часть диаграммы, состояния системы ж елезо -

углерод.
• углерод*
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В случае сплавов, содержащих меньше 4,3 % углерода (но 
больше 2,14 %), образованию эвтектики будет предшествовать вы- 
деление аустеиита. При содержании углерода выше 4,3 % кристал
лизация начнется с выделения цементита, но по достижении 
точки С на диаграмме также будет наблюдаться образование эв
тектики. Таким образом, в результате кристаллизации жидких 
сплавов, содержащих более 2,14 % углерода, первоначально по
лучается структура, состоящая либо только из эвтектики, либо из 
эвтектики с кристаллами аустенита или цементита.

В то же время, как мы видели раньше, при кристаллизации 
жидких сплавов, содержащих меньше 2,14 % углерода, первона
чально получается аустенит. Это различие в структуре при высо
ких температурах создает различие в технологических и механиче
ских свойствах сплавов. Эвтектика делает сплавы нековкими, но 
ее низкая температура плавления облегчает применение высоко
углеродистых сплавов как литейных материалов. Ж елезоуглерод
ные сплавы, содержащие меньше 2,14 % углерода, называются 
сталями, а содержащие больше 2,14%  углерода  — чугунами.

Эта граница (2,14 % углерода) относится к железоуглеродным 
сплавам, не содержащим других элементов. В присутствии третье
го элемента вид диаграммы состояния изменяется, в частности 
границы устойчивости аустенита в некоторых случаях смещаются 
в сторону низких температур.

Закончим рассмотрение превращений, совершающихся в чугу- 
нах, при их охлаждении ниже 1147°С. При этой температуре рас
творимость углерода в у-железе максимальна. Поэтому к моменту 
окончания первичной кристаллизации содержащейся в чугуне 
аустенит наиболее богат углеродом (2,14 %). При охлаждении 
ниже этой температуры растворимость углерода в аустените падает 
(кривая E S  на рис. 168) и углерод выделяется из него, превра
щаясь обычно в цементит. По достижении температуры 727 °С весь 
остающийся аустенит, в том числе входящий в состав эвтектики, 
превращается в перлит. Из сказанного следует, что области 7 от
вечает смесь эвтектики с кристаллами аустенита и цементита, об
разовавшегося при распаде аустенита, области 8 ^ -  смесь эвтек
тики с кристаллами цементита. Поскольку при температурах ниже 
727 °С аустенит эвтектики превращается в перлит, то областям 12 
и 13, подобно области 11, отвечает смесь перлита и цементита. 
Однако сплавы, принадлежащие к той и другой области, несколько 
различаются по структуре. Это различие обусловлено тем, что це
ментит сплавов области 13 образуется при первичной кристаллиза
ции, в области 12 — при распаде аустенита. Таким образом, при 
температурах ниже 72 7 °С чугун состоит из цементита и перлита. 
Как мы увидим ниже (см. § 241), в некоторых случаях чугун мо
жет иметь и другую структуру.

Рассматривая превращения, происходящие при охлаждении 
расплавов различного состава, мы смогли выяснить, какие сплавы
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соответствуют различным областям диаграммы. Но мы рассмотре
ли не все области диаграммы. Пользуясь тем же методом, не
трудно показать, какие сплавы отвечают остальным ее областям: 
области 1 соответствует смесь жидкого расплава п кристаллов вы
сокотемпературного феррита, области 2 — смесь кристаллов высо
котемпературного феррита и аустенита, области 4 — смесь жидкого 
сплава и кристаллов цементита, области 9 — смесь кристаллов 
феррита и цементита.

239. Производство чугуна и стали. Ж елезо  имело промы ш ленное приме
нение уж е  до нашей эры. В древние времена его получали в размягченном 
пластичном состоянии в горнах, используя в качестве топлиза  древесный 
уголь. Ш лак отделяли, вы давли вая  его из губчатого ж елеза  ударам и молота.

По мере развития техники производства ж елеза постепенно повы ш алась 
тем пература, при которой велся процесс. М еталл и ш лак стали плавиться; 
стало возмож ным р азделять  их гораздо  полнее. Но одновременно в м еталле 
повы ш алось содерж ание углерода и других примесей, — м еталл становился 
хрупким и нековким. Т ак получился чугун.

Позднее научились перерабаты вать чугун; зародился двухступенчаты й 
способ производства ж ел еза  из руды . В принципе он сохраняется  до настоя
щего времени: современная схема получения стали состоит из доменного про
цесса, в ходе которого из руды  получается чугун, и сталеплавильного пере
дела, приводящ его к уменьш ению  в м еталле количества углерода и других 
примесей.

Современный высокий уровень металлургического производства основан 
на теоретических исследованиях и откры тиях, сделанных в различных стра
нах, и на богатом практическом опыте. Н ем алая роль в этом  прогрессе при
надлеж ит русским и советским ученым. Так, основоположником теории про
изводства литой стали был П. П. Аносов. Академики А. А. Б айков, М. А. П ав 
лов, И. П. Бардин  — авторы  важ нейш их теоретических трудов по доменному 
и сталеплавильном у производству.

В последние годы в наш ей стране разработаны  и внедрены новые техно
логические процессы вы плавки чугуна и стали. Советские м еталлурги первыми 
ш ироко применили природный газ для доменной плавки. У нас раньш е, чем 
в СШ А, были введены в строй современные доменные печи объемом 1300 м3, 
а сейчас действую т печи объемом 5000 м3.

З а  короткий исторический пром еж уток времени С С С Р вышел иа второе 
место в мире по вы пуску черных металлов.

Выплавка чугуна производится в огромных доменных печах, 
выложенных из огнеупорных кирпичей и достигающих 30 м высоты 
при внутреннем диаметре около 12 м.

Разрез доменной печи схематически изображен на рис. 171. 
Верхняя ее половина носит название шахты и заканчивается на
верху отверстием — колошником,  которое закрывается подвижной 
воронкой'— колошниковым затвором. Самая широкая часть печи 
называется распаром, а нижняя часть — горном. Через специаль
ные отверстия в горие (фурмы) в печь вдувается горячий воздух 
или кислород.

Доменную печь загружают сначала коксом, а затем послойно 
агломератом и коксом. Агломерат — это определенным образом  
подготовленная руда, спеченная с флюсом (см. ниже). Горение и 
необходимая для выплавки чугуна температура поддерживаются 
вдуванием в горн подогретого воздуха или кислорода. Последний
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Р и с . 171. С х ем а  дом ен н о й  печи.

Рис. 172. Схема химических реакций, протекающих в различных частях доменной печи.

поступает в кольцевую трубу, расположенную вокруг нижней части 
печи, а из нее по изогнутым трубкам через фурмы в горн. В горне 
кокс сгорает, образуя С 0 2, который, поднимаясь вверх и проходя 
сквозь слои накаленного кокса, взаимодействует с ним и образует 
СО. Образовавшийся оксид углерода и восстанавливает большую 
часть руды, переходя снова в С 0 2.

Процесс восстановления руды происходит главным образом в 
верхней части шахты. Его можно выразить суммарным уравнением:

Отдельные стадии процесса показаны в виде уравнений реакций 
на рис. 172.

Пустую породу в руде образует главным образом диоксид крем
ния S i0 2 . Это — тугоплавкое вещество. Для превращения туго
плавких примесей в более легкоплавкие соединения к руде добав- 
ляетя ф л ю с .  Обычно в качестве флюса используют СаСОз. При 
взаимодействии его с S i0 2 образуется C a S i0 3, легко отделяющийся 
в виде шлака.

При восстановлении руды железо получается в твердом состоя
нии. Постепенно оно опускается в более горячую часть печи — рас- 
пар — и растворяет в себе углерод; образуется чугун. Последний 
плавится и стекает в нижнюю часть горна, а жидкие шлаки соби-. 
раются на поверхности чугуна, предохраняя его от окисления.

F e 20 3 +  з с о  =  2 F e  +  З С 0 2
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Чугун и шлаки выпускают по мере накопления через особые отвер
стия, забитые в остальное время глиной.

Выходящие из отверстия печи газы содержат до 25 % СО. Их 
сжигают в особых аппаратах — кауперах,  предназначенных для 
предварительного нагревания вдуваемого в печь воздуха.

Доменная печь работает непрерывно. По мере того как верхние 
слои руды и кокса опускаются, в печь добавляют новые их порции. 
Смесь руды и кокса доставляется подъемниками на верхнюю пло
щадку печи и загружается в чугунную воронку, закрытую снизу 
колошниковым затвором. При опускании затвора смесь попадает 
в печь. Работа печи продолжается в течение нескольких лет, пока 
печь не требует капитального ремонта.

Процесс выплавки чугуна может быть ускорен путем примене
ния в доменных печах кислорода. При вдувании в доменную печь 
обогащенного кислородом воздуха предварительный подогрев его 
становится излишним, благодаря чему отпадает необходимость в 
сложных и громоздких кауперах и весь металлургический процесс 
значительно упрощается. Вместе с тем резко повышается произво
дительность печи и уменьшается расход топлива. Доменная печь, 
работающая на кислородном дутье, дает в 1,5 раза больше метал
ла, а кокса требует на 'Д меньше, чем при воздушном дутье.

Современная доменная печь — мощный и высокопроизводитель
ный агрегат. В нем перерабатываются огромные количества мате
риалов. В печи объемом 2 0 0 0 .м3 расходуется около 7000 т агло
мерата и 2000 т кокса в сутки. При этом получается 4000 т чугуна. 
Иначе говоря, в большой доменной печи ежеминутно выплавляется 
около 2,5 т чугуна.

Существует несколько способов переработки чугуна в сталь. 
Они основаны на окислении содержащегося в чугуне углерода и 
примесей и отделении образующихся оксидов в газовую фазу или 
в шлак. В СССР основная масса чугуна перерабатывается в сталь 
мартеновским способом.

М а р т е н о в с к и й  п р о ц е с с ,  разработанны й ф ранцузским  инженером 
П. М артеном, ведут в пламенной отраж ательной печи. В нее загруж аю т чу
гун, а такж е  стальной лом, требую щ ий переплавки, и некоторое количество 
руды. В печь вводятся предварительно нагретые воздух и топливо (в виде 
газа  или распыленной ж идкости ). П ри сгорании топлива образуется  факел 
с температурой 1800— 1900 °С. М еталл и руда плавятся, и в расплав вводят 
добавки, необходимые для  получения стали заданного состава. Выгорание 
примесей происходит главны м  образом  за счет кислорода воздуха.

Небольш ое количество стали вы плавляю т в конверторах. Сущ ность к о н 
в е р т о р н о г о  или, по фам илии изобретателя, б е с с е м е р о в с к о г о  м е 
т о д а  состоит в продувании струи воздуха через расплавленны й чугун. При 
этом углерод и примеси сгораю т и удаляю тся в виде газов  или переходят 
в ш лак. К онвертор представляет собой сосуд грушевидной формы, поворачи
ваю щ ийся на горизонтальной оси. Заливка  чугуна и вы ливание готовой стали 
производятся в горизонтальном  полож ении конвертора, а продувка воздухом  —< 
В вертикальном.

Конверторный метод имеет р я д  недостатков по сравнению  с м артенов
ским. К ачество бессемеровской стали ниже, чем мартеновской. Это объясня
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ется тем, что в ходе дутья в м еталле растворяется  заметное количество азота, 
что обусловливает склонность бессемеровской стали к старению — утрате 
с течением времени пластичности и возрастанию  хрупкости. Бессем еровская 
сталь значительно лучш его качества получается при использовании кислород
ного дутья.

Наиболее совершенный промышленный способ получения ста
л и — п л а в к а  в э л е к т р и ч е с к и х  п е ч а х .  Этим способом вы
плавляют в настоящее время большинство сортов специальных 
сталей. В электрической печи легко обеспечивается быстрый 
подъем и точное регулирование температуры; в ней можно созда
вать окислительную, восстановительную или нейтральную атмосфе
ру. Это позволяет получать сталь с наименьшим количеством вред
ных примесей; в то же время заданный состав стали обеспечи
вается с высокой точностью.

При всех процессах выплавки жидкая сталь содержит неболь
шое количество растворенного кислорода (до 0,1 %). При кристал
лизации стали кислород взаимодействует с растворенным углеро
дом, образуя оксид углерода (II).  Этот газ (а также некоторые 
другие растворенные в жидкой стали газы), выделяется из стали 
в виде пузырей. Кроме того, по границам зерен стали выделяются 
оксиды железа и металлов примесей. Все это приводит к ухудше
нию механических свойств стали.

Поэтому процесс выплавк,и стали обычно заканчивается ее рас
к и слен и ем — уменьшением количества растворенного в жидкой 
стали кислорода. Существуют различные способы раскисления 
стали. Чаще всего применяется добавка к стали небольших коли
честв элементов, активно соединяющихся с кислородом. Обычно в 
качестве раскислителей применяют марганец, кремний, алюминий, 
титан. Образующиеся оксиды этих элементов переходят в шлак.

Хорошо раскисленная сталь застывает спокойно — без газовы- 
деления — и называется спокойной. При застывании нераскислен» 
ной или неполностью раскисленной стали из нее выделяются газы, 
и металл как бы кипит; такая сталь называется кипящей. Спокой
ная сталь лучше кипящей. Однак,о кипящие стали дешевле и так
ж е находят применение.

Выплавленную сталь выпускают в разливочный ковш и разли
вают в металлические формы — изложницы  — или направляют на 
непрерывную разливку. После затвердевания сталь получается в 
виде слитков.

П ри кристаллизации сталь ум еньш ается в объеме. П оэтому в верхней ча
сти слитка, затвердеваю щ ей в последнюю очередь, образуется пустота, назы 
в аем ая  усадочной раковиной. О бласть слитка, располож енная ниже усадочной 
раковины , обладает рыхлой структурой. В слитках кипящей стали усадочная 
раковина ие образуется, но зато  они пронизаны  большим количеством пузы 
рей. С литкам  присущи и другие дефекты , в частности неоднородность хими
ческого состава. Она обусловлена тем, что кристаллы, образую щ иеся в пер
вую  очередь, содерж ат минимальное количество примесей, а последние порции 
кристаллизую щ ейся стали м аксимально обогащ ены  ими; диф ф узия ж е атом ов 
примесей, которая  могла бы вы равиять их концентрации, происходить не успвч 
вает, потом у что слиток охлаж дается  быстро.
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Д л я  устранения деф ектов слитков больш ая часть всей вы плавляемой 
стали (около 90 % ) обрабаты вается  давлением. При этом структура стали 
делается  значительно более однородной, в результате чего ее механические 
свойства улучш аю тся.

Процессы обработки давлением  разнообразны. К ним п ри надлеж ат про
катка, волочение, прессование и другие. Важнейш ий вид обработки давлением 
это прокатка. Слитки, поступаю щ ие в прокатный цех металлургического з а 
вода, нагреваю тся до 1000— 1300 °С. Прн этом сталь переходит в состояние 
аустенита и ее пластичность сильно возрастает. Н агреты е слитки поступаю т 
иа прокатный стан. Он представляет собой комплекс машин, главное назначение 
которых состоит в деформ ации м еталла с помощью вращ аю щ ихся валков. 
Захваты ваем ы й валкам и слиток подвергается обж атию . При этом толщ ина 
заготовки уменьш ается, а длина увеличивается; операция повторяется много
кратно. Различны е прокатны е станы даю т возмож ность получать р азнообраз
ную продукцию: листы, трубы, рельсы, балки, изделия более слож ной формы, 
например ж елезнодорож ны е колеса. Ч асть стали прокаты вается не до полу
чения готовой продукции, а лиш ь до полупродукта (листы, прутки [I д р .). 
Такой полупродукт в дальнейш ем проходит обработку другими методами. 
Г орячекатанная сталь — наиболее употребительный м атериал для  производ
ства машин, станков, строительны х металлоконструкций, предм етов широкого 
потребления.

240. Термическая обработка  стали. Термической (теплозой) обработкой 
стали назы вается измеиеине ее структуры, а следовательно, и свойств, дости
гаем ое нагреванием до определенной температуры, вы держ иванием  при этой 
тем пературе и охлаж дением  с заданной скоростью. Терм ическая обработка 
стали — важ нейш ая операция в технологии стали; она м ож ет очень сильно и з
менить свойства стали. Ей подвергаю т как  готовые изделия, главным образом  
инструменты и детали маш ин, так  и полуфабрикаты , например, отливки, 
прокат.

П рименяю тся различные виды термической обработки, придаю щ ие стали 
различные свойства. В аж нейш им и являю тся закалка и отпуск.

З а к а л к а  осущ ествляется нагреванием стали до тем пературы , несколько 
превыш ающей тем пературу превращ ения перлита в аустенит, вы держ кой при 
этой ж е тем пературе и быстрым охлаж дением. З а к ал к а  придает стали твер
дость, прочность, но в то ж е врем я делает ее хрупкой. П оэтом у закаленную  
сталь обычно подвергаю т еще одной операции — о т п у с к у .  Он состоит в на
гревании стали до  тем пературы , при которой еще не достигается превращ ение 
в аустенит, вы держ ке при этой тем пературе и сравнительно медленном о х л аж 
дении. Отпуск — конечная операция термической обработки. В результате з а 
калки и отпуска, проводим ы х по заданном у режиму, сталь получает требуемые 
механические свойства.

Что представляю т собой те процессы, которые протекаю т в стали при з а 
калке и отпуске? Д л я  ответа на этот вопрос вспомним ди аграм м у  состояния 
системы Fe — С. Н а рис. 173 приведена часть этой диаграм м ы , отвечаю щ ая 
содерж анию  углерода до 2 ,1 4 %  и тем пературе до 1147 °С. П ри нагреванин 
стали эвтектоидного состава (0,8 % углерода) перлит при 727 °С превращ ается 
в аустенит. При нагреванин стали, содерж ащ ей меньшие количества углерода, 
например 0 ,4 %  (структура такой стали состоит из перлита п ф еррита), при 
7 2 7 СС перлит превращ ается в аустенит с 0 ,8 %  углерода (точка 1 на рнс. 173), 
а при дальнейш ем нагревании ф еррит постепенно растворяется  в аустепите; 
содерж ание углерода в аустените при этом уменьш ается в соответствии с ли 
нией SG . По достиж ении точки 2 феррит исчезает, а концентрация углерода 
в аустеиите становится равной его общ ему содерж анию  в стали.

Аналогично протекаю т превращ ения в случае стали, содерж ащ ей большие 
количества углерода, например, 1 ,4 % . Т акая сталь состоит из перлита и це
ментита. П ри 727 °С перлит превращ ается в аустенит, содерж ащ ий 0,8 % угле
рода (точка 3 ), а при дальнейш ем  нагревании цементит растворяется в аусте
ните. По достижении точки 4 цементит исчезает, а содерж ание углерода 
в аустените становится равны м  1,4 %.
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Рис. 173. Часть диаграммы состояния системы 
ж елезо — углерод.
А — аустенит; Ф — феррит; Ц — цементит; П — 
перлит.

Таким образом , первый этап закалки  — 
нагревание сопровож дается переходом с та 
ли в состояние аустенита. Д иф ф узия ато 
мов д аж е  при высоких тем пературах 
происходит в твердом теле далеко не мгно
венно. Д л я  полноты превращ ения сталь 
вы держ иваю т некоторое время при темпе
ратуре, немного превышающей соответ
ствую щ ую  точку иа линии GS  или SE .

Процессы, протекаю щ ие при м едлен
ном охлаж дении аустенита, обратны  толь
ко что рассмотренным. Но при быстром 
его охлаж дении эти процессы, связанны е 
с диффузией атомов углерода и ж елеза, не 
успеваю т происходить. В результате сталь оказы вается в неравновесном состоянии.

П ри охлаж дении аустенит делается  термодинамически неустойчивой фазой; 
при тем пературах  ниже 727 °С термодинамически устойчив перлит или перлит 
с избы тком ф еррита или цементита. Чем больш е переохлаж дение, тем больше 
разность энергий Гиббса аустенита и перлита, стимулирую щ ая превращ ение. 
Но, в то ж е  время, чем больше переохлаж дение (т. е. чем ниже тем пература), 
тем медленнее протекает диф ф узия атомов. В результате одновременного д ей 
ствия этих противополож ных тенденций скорость превращ ения аустенита 
в перлит оказы вается максимальной при небольш их переохлаж дениях, т. е. 
при медленном понижении температуры . П ри больших ж е переохлаж дениях, 
при быстром снижении температуры  скорость диффузионны х процессов при
ближ ается  к нулю и превращ ение становится невозможным. О днако кристал
лическая реш етка ж елеза перестраивается при любой скорости охлаж дения, 
т ак  что в результате понижения тем пературы  у -ж елезо  превращ ается в а -ж е - 
лезо. Таким образом , в основе закал ки  стали леж ит превращ ение аустенита 
в пересыщенный твердый раствор углерода в a -ж елезе. Эта ф аза носит на
звание мартенсита-, будучи термодинамически неустойчивой, она не находит 
отраж ен ия на диаграм м е состояния.

Если в равновесном состоянии растворим ость углерода в a -ж елезе при 
20 °С на превы ш ает 0,0025 %, то в м артенсите его содерж ится столько же, 
сколько в исходном аустените. М артенситное превращ ение не сопровож дается 
диффузионны м перераспределением углерода, т. е. перемещение атом ов угле
рода я  ж ел еза  не превыш аю т в ходе этого превращ ения меж атомны х рассто я
ний. П роисходит лиш ь перестройка кубической гранецентрированной реш етки 
у-ж ел еза  в кубическую объемноцентрированную  ( a -ж елезо). О днако сохране
ние в повой реш етке атомов углерода приводит к ее искажению , а точнее 
говоря, к превращ ению  в тетрагональную  с отношением осей, незначительно 
отличаю щ имся от единицы. При содерж ании углерода в стали выше 0,5 % 
часть аустенита не испытывает превращ ения и сохраняется в закаленной стали.

М артенсит обладает высокой твердостью , возрастаю щ ей с увеличением 
содерж ания углерода. Его твердость обусловлена очень тонкой неоднород
ностью строения, препятствую щ ей передвиж ению  дислокаций. Н о в то ж е  
врем я, в связи  с большими внутренними напряж ениям и, возникающ ими при его 
образовании, мартенсит хрупок. П оэтом у зак ал ен н ая  сталь тверда, но хрупка.

П ри отпуске м артенсит и остаточный аустенит частично распадаю тся. При 
этом  степень превращ ения мартенсита и структура образую щ ихся продуктов 
зави сят  от температуры  нагрева при отпуске.

При н и з к о т е м п е р а т у р н о м  о т п у с к е  изделия нагреваю т до 150—- 
250 °С. П ри этом углерод лишь частично вы деляется из м артенсита, образуя  
вклю чения пластинок карбида ж ел еза  (цем ентита), Н изкотемпературны й
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отпуск сниж ает внутренние напряж ения в стали, повы ш ает ее прочность, а ее 
твердость и износостойкость сохраняю тся. Этому виду отпуска подвергаю т 
реж ущ ие и измерительные инструменты.

С р е д н е т е м п е р а т у р н ы й  о т п у с к  проводится при 350—500 °С. При 
этих тем пературах диф ф узия атом ов углерода и ж елеза протекает достаточно 
быстро; углерод полностью вы деляется пз мартенсита и сталь приобретает 
структуру феррита и тонкопластинчаты х частиц цементита. О на становится 
упругой, в связи с чем средпетеы пературном у отпуску подвергаю т пруж ины  
и рессоры.

Отпуск, проводимый прн 500—680 °С, назы вается в ы с о к о т е м п е р а 
т у р н ы м ,  пли в ы с о к и м .  П ри этих тем пературах происходит рост кри
сталлитов карбида ж елеза  — тонкие пластннкп его укрупняю тся и приобретаю т 
округлую  форму. Высокий отпуск повы ш ает вязкость стали; прочность и твер
дость ее немного сниж аю тся, но остаю тся все ж е значительны ми. При высо
ком отпуске создается наилучш ее соотношение механических свойств стали. 
П оэтом у закалка  с высоким отпуском назы вается улучш ением  стали. Улучш е
н и е — основной вид термической обработки конструкционных сталей  ( саг. § 241).

В некоторых случаях поверхность изделия или детали  долж на обладать 
механическими свойствами, отличными от свойств в ее массе. Н априм ер, ав 
томобильная ось долж на иметь твердую  поверхность, хорош о сопротивляю 
щ ую ся истиранию, и в то ж е  врем я не быть хрупкой, т. е. обл адать  известной 
упругостью  во избеж ание поломок прн толчках. В таких  случаях  применяется 
х и м и к о - т е р м и ч е с к а я  о б р а б о т к а  стали. При химико-термической 
обработке поверхность изделия насы щ ается углеродом, азотом  или некото
рыми другими элементами, что достигается диффузией элем ента из внешней 
среды  при повышенных тем пературах. Насыщ ение углеродом , или ц е м е н 
т а ц и я ,  осущ ествляется нагреванием  изделия в атмосфере СО, С Н 4 или в массе 
активного угля. П ри этом  поверхностный слой стали глубиной 0,5—2 мм при
обретает большую твердость и прочность, тогда как  остальная масса стали 
остается вязкой и упругой. При а з о т и р о в а н и и  стали, т. е. насыщении ее 
поверхности азотом , изделие подвергаю т длительному нагреванию  в атмосфере 
ам м иака при 500—600 °С. А зотированная сталь обладает ещ е больш ей твердо
стью, чем цементированная, вследствие образования в поверхностном слое нитри
дов ж елеза. Она вы держ ивает нагревание до 500 °С, не тер яя  своей твердости.

241. Сплавы железа. Как уже говорилось, сплавы железа с 
углеродом делятся на стали и чугуны. Стали, в свою очередь, под
разделяются на группы по своему химическому составу и по назна
чению, а чугуны — по тому, в каком состоянии находятся в них 
углерод.

По химическому составу стали делятся на углеродистые и леги
рованные.

У г л е р о д и с т ы е  стали — это сплавы железа с углеродом, 
причем содержание последнего не превышает 2,14 %. Однако в уг
леродистой стали промышленного производства всегда имеются 
примеси многих элементов. Присутствие одних примесей обуслов
лено особенностями производства стали: например, при раскислении 
(см. стр. 661) в сталь вводят небольшие количества марганца или 
кремния, которые частично переходят в шлак в виде оксидов, а час
тично остаются в стали. Присутствие других примесей обусловлено 
тем, что они содержатся в исходной руде и в малых количествах 
переходят в чугун, а затем и в сталь. Полностью избавиться от них 
трудно. Вследствие этого, например, углеродистые стали обычно 
содержат 0,05—0,1 % фосфора и серы.
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Механические свойства медленно охлажденной углеродистой 
стали сильно зависят от содержания в ней углерода. Медленно 
охлажденная сталь состоит из феррита и цементита, причем коли
чество цементита пропорционально содержанию углерода. Твер
дость цементита намного выше твердости феррита. Поэтому при 
увеличении содержания углерода в стали ее твердость повышается. 
Кроме того, частицы цементита затрудняют движение дислокаций 
в основной фазе — в феррите* По этой причине увеличение коли
чества углерода снижает пластичность стали.

Углеродистая сталь имеет очень широкое применение. В зависи
мости от назначения применяется сталь с малым или с более высо
ким содержанием углерода, без термической обработки (в «сыром» 
виде — после проката) или с закалкой и отпуском.

Л е г и р о в а н н ы е  с т а л и .  Элементы, специально вводимые 
в сталь в определенных концентрациях для изменения ее свойств, 
называются л е г и р у ю щ и м и  э л е м е н т а м и ,  а сталь, содер
жащая такие элементы, называется л е г и р о в а н н о й  с т а л ь ю .  
К важнейшим легирующим элементам относятся хром, никель, 
марганец, кремний, ванадий, молибден.

Различные легирующие элементы по-разному изменяют струк
туру и свойства стали. Так, некоторые элементы образуют твер
дые растворы в v-железе, устойчивые в широкой области темпера
тур. Например, твердые растворы марганца или никеля в v-железе 
при значительном содержании этих элементов стабильны от ком
натной температуры до температуры плавления. Сплавы железа 
с подобными металлами называются поэтому а у с т е н и т н ы м и  
с т а л я м и  или аустенитными сплавами.

Влияние легирующих элементов на свойства стали обусловлено 
также тем, что некоторые из них образуют с углеродом карбиды, 
которые могут быть простыми, например Мп3С, Сг7С3, а также 
сложными (двойными), например (Fe, Сг)3С. Присутствие кар
бидов, особенно в виде дисперсных включений в структуре стали, 
в ряде случаев оказывает сильное влияние на ее механические и 
физико-химические свойства.

П о своему назначению  стали делятся  на конструкционные, инструм енталь
ные и стали с особыми свойствами. К о н с т р у к ц и о н н ы е  с т а л и  приме
няю тся для  изготовления деталей маш ии, конструкций и сооружений. В каче
стве конструкционны х могут использоваться как  углеродистые, так  и легиро
ванны е стали. К онструкционные стали обладаю т высокой прочностью и пла
стичностью. В то  ж е  врем я оии долж ны  хорош о поддаваться обработке д а в 
лением, резаиием, хорош о свариваться. Основные легирую щ ие элементы кон
струкционны х сталей — это хром (около 1 %) ,  никель (1—4 % )  и м арганец 
( 1 - 1 ,5  % ).

И н с т р у м е н т а л ь н ы е  с т а л и  — это углеродистые и легированны е 
стали, обладаю щ ие высокой твердостью , прочностью  и износостойкостью. Их 
применяю т для  изготовления реж ущ их и измерительных инструментов, ш там 
пов. Н еобходим ую  твердость обеспечивает содерж ащ ийся в этих сталях  угле
род (в количестве от 0,8 до 1 ,3 % ). Основной легирую щ ий элемент инстру
ментальны х сталей — хром; иногда в иих вводят так ж е  вольф рам  и ванадий . 
О собую  группу инструментальных сталей составляет бы строреж ущ ая сталь,
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сохраняю щ ая реж ущ ие свойства прн больших скоростях резаиия, когда темпе
ратура  рабочей части резца повы ш ается до 600—700 °С. Основны е легирую 
щие элементы этой стали — хром и вольфрам.

С т а л и  с о с о б ы м и  с в о й с т в а м и .  К этой группе относятся нер ж а
веющие, ж аростойкие, ж аропрочны е, магнитные и некоторые другие стали. 
Н ерж авею щ ие стали устойчивы против коррозии в атмосфере, влаге  и в рас
творах  кислот, ж аростойкие — в коррозионно-активных средах  при высоких 
тем пературах. Ж аропрочны е стали сохраняю т высокие механические свойства 
при нагревании до значительны х температур, что важ но  при изготовлении 
лопаток газовы х турбин, детален реактивны х двигателей н ракетны х устано
вок. Важнейш ие легирую щ ие элементы ж аропрочны х сталей — это хром 
(15—2 0 % ) ,  никель (8— 1 5 % ), вольфрам. Ж аропрочны е стали принадлеж ат 
к аустеннтным сплавам.

М агнитные стали использую т для  изготовления постоянных магнитов и 
сердечников магнитных устройств, работаю щ их в переменных полях. Д л я  по
стоянных магнитов применяю т вы сокоуглеродисты е стали, легированны е хро
мом или вольфрамом. Они хорош о намагничиваю тся и длительное врем я со
храняю т остаточную индукцию . Сердечники магнитных устройств изготовляю т 
из низкоуглеродистых (менее 0,005 % С) сплавов ж елеза с кремнием. Эти 
стали легко перемагничиваю тся и характеризую тся малым значением элек
трических потерь.

Д л я  обозначения м арок легированны х сталей используется буквенно-циф 
ровая система. К аж ды й легирую щ ий элемент обозначается буквой: Н — ни
кель, X — хром, Г — м арганец и др. П ервы е цифры в обозначении показы ваю т 
содерж ание углерода в стали (в сотых долях процента). Ц иф ра, идущ ая по
сле буквы, указы вает содерж ание данного элемента (при его содерж ании 
около 1 % или менее цифра не ставится). Например, сталь состава 0,10—
0,15 % углерода и 1,3— 1,7 % м арганца обозначается 12Г2. М арка  Х18Н9 
обозначает сталь, содерж ащ ую  18 % хрома и 9 % никеля. К ром е этой системы 
иногда применяют и нестандартны е обозначения.

Чугун отличается от стали своими свойствами. Он в очень ма
лой степени способен к пластической деформации (в обычных 
условиях не поддается ковке), но обладает хорошими литейными 
свойствами. Чугун дешевле стали.

К ак уж е говорилось (ст. 657), при кристаллизации ж идкого чугуна, 
а такж е  при распаде аустенита содерж ащ ийся в этих ф азах  углерод обычно 
вы деляется в виде цементита. О диако в рассм атриваем ы х условиях цементит 
термодинамически неустойчив. Его образование обусловлено только тем, что 
зароды ш и его кристаллизации образую тся гораздо  легче и требую т меньших 
диффузионны х изменений, чем зароды ш и граф ита. П оэтом у в условиях очей , 
медленного охлаж дения ж идкого  чугуна углерод м ож ет кристаллизоваться  не 
в виде цементита, а в виде граф ита. О бразование граф ита сильно облегчается 
так ж е  в присутствии мелких частиц примесей (особенно примесей граф ита) 
в  расплавленном чугуне.

Таким образом, в зависим ости от условий кристаллизации, чугун может 
содерж ать  углерод в виде цементита, граф ита или в виде их смеси. Ф орма 
образую щ егося графита так ж е  м ож ет быть различной.

Б е л ы й  ч у г у н  содерж ит весь углерод в виде цементита. Ои обладает 
высокой твердостью, хрупок и поэтому имеет ограниченное применение. 
В основном он вы плавляется для  передела на сталь.

В с е р о м  ч у г у н е  углерод содерж ится главным образом  в виде пла
стинок графита. Серый чугун характеризуется  высокими литейными свойства
ми (низкая тем пература кристаллизации, текучесть в ж идком  состоянии, 
м ал ая  усадка) и служ ит основным материалом для литья. Он ш ироко приме
няется в маш иностроении для  отливки станин станков и механизмов, порш 
ней, цилиндров. Кроме углерода, серый чугун всегда содерж ит другие элг*
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менты. В аж нейш ие нз них — это кремний и м арганец. В большинстве м арок 
серого чугуна содерж ание углерода леж ит в пределах 2,4— 3,8 %, кремния
1 — 4 % н м арганца до 1,4 %.

В ы с о к о п р о ч н ы й  ч у г у н  получаю т присадкой к ж идком у чугуну 
некоторых элементов, в частности магния, под влиянием которого граф ит при 
кристаллизации принимает сферическую форму. Сферический графит улучш ает 
механические свойстса чугуна. Из вы сокопрочного чугуна изотовляю т колен
чатые валы, крыш ки цилиндров, детали  прокатны х станов, прокатные валки, 
насосы, вентили.

К о в к и й  ч у г у н  получаю т длительны м нагреванием отливок из белого 
чугуна. Его применяю т для  изготовления детален , работаю щ их прн ударны х 
и вибрационны х нагрузках (например, картеры, задний мост авто м о б и л я). 
П ластичность и прочность ковкого чугуна обусловлены тем, что углерод на
ходится в нем в форме хлопьевидного граф ита.

242. Химические свойства железа. Соединения железа. Чистое 
железо получают различными методами. Наибольшее значение 
имеют метод термического разложения пентакарбонила железа  
(см. § 193) и электролиз водных растворов его солей.

Во влажном воздухе железо быстро ржавеет, т. е. покрывается 
бурым налетом гидратированного оксида железа, который вслед
ствие своей рыхлости не защищает железо от дальнейшего окис
ления. В воде железо интенсивно корродирует; при обильном 
доступе кислорода образуются гидратные формы оксида желе- 
з а ( Ш ) :

2Fe +  3/ 20 2 +  я Н лО =  Fe2Oj • я Н 20

При недостатке кислорода или при его затрудненном доступе 
образуется смешанный оксид Fe304 (Fe0 -Fe20 3 ):

3 F e  +  2 0 2 +  я Н 20  =  F e 30 4 ■ я Н 20

Ж елезо растворяется в соляной кислоте любой концентрации: 
'F e  +  2НС1 =  F e C l2 +  H 2f

Аналогично происходит растворение в разбавленной серной 
кислоте:

F e  +  H 2S 0 4 =  F e S 0 4 +  H 2f

В концентрированных растворах серной кислоты железо окис
ляется до ж елеза(III):

2 F e  +  6H2S 0 4 =  F e 2( S 0 4)3 - f  3 S 0 2;  +  6H20

Однако в серной кислоте, концентрация которой близка к 
1 0 0 %, железо становится пассивным и взаимодействия практиче
ски не происходит.

В разбавленных п умеренно концентрированных растворах 
азотной кислоты железо растворяется:

F e  +  4 Н Х 0 3 =  F e (N 0 3)3 - f  N O f +  2НаО

При высоких концентрациях H N 0 3 растворение замедляется и 
железо становится пассивным.

Для железа характерны два ряда соединений: соединения же- 
л еза(П ) и соединения ж ел еза (Ш ). Первые отвечают оксиду же- 
л е з а ( I I ) ,  или закиси железа, FeO, вторые —  оксиди ж елеза(I I I ) .
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или окиси железа, Fe20 3 . Кроме того, известны соли железной кис
лоты H2Fe04, в которой степень окисленности железа равна + 6 .

С о е д и н е н и я  ж е л е з а ( П ) .  Соли ж елеза(II) образуются 
при растворении железа в разбавленных кислотах, кроме азотной. 
Важнейшая из них — сульфат ж елеза (П ) , или железный купорос, 
FeS0 4 , 7 H20 , образующий светло-зеленые кристаллы, хорошо рас
творимые в воде. На воздухе железный купорос постепенно вы
ветривается и одновременно окисляется с поверхности, переходя 
в желто-бурую основную соль ж елеза(III).

Сульфат ж елеза(II) получают путем растворения обрезков ста
ли в 20—30 %-ной серной кислоте:

F e +  H2S 0 4 =  F e S 0 4 +  H2f

Сульфат ж ел еза(II) применяется для борьбы с вредителями 
растений, в производстве чернил и минеральных красок, при кра
шении тканей.

При нагревании железного купороса выделяется вода и полу
чается белая масса безводной соли FeSCU. При температурах выше 
480 °С безводная соль разлагается с выделением диоксида и три- 
оксида серы; последний во влажном воздухе образует тяжелые бе
лые пары серной кислоты:

2 F e S 0 4 =  F e20 3 +  S 0 2f  +  S 0 3t

При взаимодействии раствора соли ж елеза(П ) со щелочью вы
падает белый осадок гидроксида ж слеза(П)  F e(O H )2, который на 
воздухе вследствие окисления быстро принимает зеленоватую, а за 
тем бурую окраску, переходя в гидроксид железа (III) F e(O H )3: 

4Fe(O H )2 +  0 2 +  2Н20  =  4Fe(O H )3

Безводный оксид ж елеза ( \\)  FeO можно получить в виде чер
ного легко окисляющегося порошка восстановлением оксида же- 
леза(Ш ) оксидом углерода(П ) при 500°С:

F e20 3 +  СО =  2FeO +  С 0 2

Карбонаты щелочных металлов осаждают из растворов солей 
ж елеза(П ) белый карбонат ж елеза(II) FeCC>3. При действии воды, 
содержащей ССЬ, карбонат железа, подобно карбонату кальция, 
частично переходит в более растворимую кислую соль F e(H C 0 3)2. 
В виде этой соли железо содержится в природных железистых 
водах.

Соли железа (II) легко могут быть переведены в соли желе
за (III) действием различных окислителей — азотной кислоты, пер’ 
манганата калия,хлора, например:

6 F e S 0 4 +  2 H N 0 3 +  3H2S 0 4 =  3 F e2( S 0 4)3 +  2N O f +  4H20  
1 0 F e S 0 4 +  2K M n04 +  8H2S 0 4 =  5F e2( S 0 4)3 +  K2S 0 4 +  2 M n S 0 4 +  8H20

Ввиду способности легко окисляться, соли ж ел еза(II) часто 
применяются как восстановители.
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С о е д и н е н и я  ж е л е з а ( Ш ) .  Х лорид  железа (III) FeCle 
представляет собой темно-коричневые с зеленоватым отливом кри
сталлы. Это вещество сильно гигроскопично; поглощая влагу из 
воздуха, оно превращается в кристаллогидраты, содержащие раз
личное количество воды и расплывающиеся на воздухе. В таком 
состоянии хлорид ж елеза(Ш ) имеет буро-оранжевый цвет. В раз
бавленном растворе FeCl3 гидролизуется до основных солей. В па
рах хлорид ж елеза(Ш ) имеет структуру, аналогичную структуре 
хлорида алюминия (стр. 615) и отвечающую формуле Fe2Cl6; за 
метная диссоциация Fe2Cl6 на молекулы FeCl3 начинается при 
температурах около 500 °С.

Хлорид ж елеза(III) применяют в качестве коагулянта при 
очистке воды, как катализатор при синтезах органических ве
ществ, в текстильной промышленности.

Сульфат ж елеза ( \\ \ )  Fe2(S 04)3 — очень гигроскопичные, рас
плывающиеся на воздухе белые кристаллы. Образует кристалло
гидрат Fe2(S 04) 3-9H20  (желтые кристаллы). В водных растворах 
сульфат ж елеза(III) сильно гидролизован. С сульфатами щелоч
ных металлов и аммония он образует двойные соли — квасцы, на
пример железоаммонийные квасцы  (NH 4)F e (S 0 4) 2- 12Н20  — хо
рошо растворимые в воде светло-фиолетовые кристаллы. При 
прокаливании выше 500°С сульфат железа (III) разлагается в со
ответствии с уравнением:

F e 2( S 0 4)3 =  ИегОз -{- 3 S 0 3 ^

Сульфат ж елеза(III) применяют, как и FeCl3, в качестве коа
гулянта при очистке воды, а также для травления металлов. Рас
твор Fe2(S 04b  способен растворять Cu2S и CuS с образованием 
сульфата меди(II); это используется при гидрометаллургическом 
получении меди.

При действии щелочей на растворы солей ж елеза(III) выпа
дает красно-бурый гидроксид ж елеза(III) F e(O H )3, нераствори
мый в избытке щелочи.

Гидроксид ж елеза(III) — более слабое основание, чем гидр
оксид ж елеза(II); это выражается в том, что соли ж елеза(III)
сильно гидролизуются, а со слабыми кислотами (например, с 
угольной, сероводородной) F e(O H )3 солей не образует. Гидроли
зом объясняется и цвет растворов солей ж елеза(III): несмотря на 
то, что ион Fe3+ почти бесцветен, содержащие его растворы окра
шены в желто-бурый цвет, что объясняется присутствием гидроксо- 
ионов железа или молекул F e(O H )3, которые образуются благо
даря гидролизу:

F e 3+ +  H 20  ч = *  F еОН2+ +  Н +

FeO H 2+ +  Н 20  F e(O H )J +  Н +

F e (O H )| +  Н20  F e(O H )3 +  H +
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При нагревании окраска темнеет, а при прибавлении кислот 
становится более светлой вследствие подавления гидролиза.

Прн прокаливании гидроксид ж елеза(III), теряя воду, пере
ходит в оксид ж елеза( III),  или окись железа, Ре20з. Оксид же- 
леза(Ш ) встречается в природе в виде красного железняка и при
меняется как коричневая краска — железный сурик, или мумия.

Характерной реакцией, отличающей соли ж елеза(III) от солей 
железа (И) ,  служит действие роданида калия KSCN или роданида 
аммония NH4SCN на соли железа. Раствор роданида калия содер
жит бесцветные ионы SCN~, которые соединяются с ионами 
Fe (III),  образуя кроваво-красный, слабо диссоциированный рода
нид железа (III) F e(S G N )3. При взаимодействии же с роданидами 
ионов ж елеза(II) раствор остается бесцветным.

Ц и а н и с т ы е  с о е д и н е н и я  ж е л е з а .  При действии на 
растворы солей ж елеза(II) растворимых цианидов, например циа
нида калия, получается белый осадок цианида ж елеза(П ):

F e 2+ +  2CN~ =  F e (C N ) , |

В избытке цианида калия осадок растворяется вследствие обра
зования комплексной соли K4[F e(C N )6] — гексацианоферрата(II) 
калия

F e (C N )2 +  4KCN =  K 4[F e (C N )6]
или

Fe(C N )» +  4C N - =  [ £ ( C N ) 6]4~

Гексацианоферрат(\\) калия  K4[F e(C N )6] -ЗН20  кристаллизует
ся в виде больших светло-желтых призм. Эта соль называется так
же желтой кровяной солью. При растворении в воде соль диссо
циирует на ионы калия и чрезвычайно устойчивые комплексные 
ионы [F e(C N )6] 4- .  Практически такой раствор совершенно не со
держит ионов Fe2+ и не дает реакций, характерныхдля ж ел еза (П ).

Гексацианоферрат(П) калия служит чувствительным реакти
вом на ионы ж ел еза (Ш ), так как ионы [F e(C N )6] 4_, взаимодей
ствуя с ионами Fe3+, образуют нерастворимую в воде соль гекса- 
цианоферрат(П) железа (III) Fe4 [ (F e(C N )6] 3 характерного синего 
цвета; эта соль получила название берлинской л а з у р и :

4 F e 3+ +  3 [F e (C N )6]4- =  F e 4[F e (C N )G]3

Берлинская лазурь применяется в качестве краски.
Прн действии хлора или брома на раствор желтой кровяной 

соли анион ее окисляется, превращаясь в ион [Fe(G N6) ] 3-;

2 [F e (C N )e]4_ +  C l, =  2 [F e(C N )6]3f"-|- 2 С Г

Соответствующая этому аниону соль K3[F e(C N )6] называется 
гексацианоферратом(П1) калия, или красной кровяной солью. Она 
образует красные безводные кристаллы.
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Если подействовать гексацианоферратом(III) калия на раствор 
соли ж ел еза(II), то получается осадок гексацпаноферрата (III), 
железа (И) (турнбулева синь),  внешне очень похожий на берлин
скую лазурь, но имеющий иной состав*:

3 F e 2+ +  2 [F c (C N )6r  =  F e ,[F e(C M )6b

С солями железа (III) K3 [F e(C N )6] образует зеленовато-бурый 
раствор.

В большинстве других комплексных соединений, как и в рас
смотренных цианоферратах, координационное число железа (II) и 
железа (JИ) равно шести.

Ф е р р и т ы .  При сплаглснии оксида ж е л е за (Ш ) с карбонатам и натрия 
пли калия образую тся ферриты — соли не полученной в свободном состоянии 
железистой кислоты  HFeO?, например ф еррит натрия N a F e 0 2:

Fe20 3 -j- Na2COj — 2N aFe02 C 0 2f

В технике ф ерритами или ферритными м атериалам и назы ваю т продукты  
спекания порош ков оксида ж е л е за (Ш ) и оксидов некоторых двухвалентны х 
м еталлов, например никеля, цинка, м арганца. Спекание производится при 
1000— 1400 °С. Ф ерриты обладаю т ценными магнитными свойствами и высоким 
электрическим сопротивлением, что обусловливает небольшую величину элек 
трических потерь в них. Ферриты ш ироко применяю тся в технике связи, счет
но-реш аю щ их устройствах, в автом атике и телемеханике.

С о е д и н е н и я  ж е л е з  а (V I). Если нагревать стальны е опилки или ок
сид ж е л е за (I I I )  с нитратом и гидроксидом калия, то образуется сплав, содер
ж ащ ий феррат ка ли я  K2F e 0 4 — соль ж елезной кислоты  Н гР е0 4:

F e 20 3 +  4К.ОН +  3KNOa =  2K 2F e 0 4 -1,- 3 K N 0 2 +  2HsO 
+ш +vi 
2 F e =  2 F e  +  6e~ 1 

+v +Ш
N +  2e~ =-■ N 3

П ри растворении сплава в воде получается красно-фнолетовый раствор, 
из которого действием хлорида бария м ож но осадить нерастворимый в воде 
среррат бария  B a F e 0 4.

Все ф ерраты  — очень сильные окислители (более сильные, чем перм ан га
наты ). С оответствую щ ая ф ерратам  ж ел езн ая  кислота H sF e 0 4 и ее ангидрид 
F e 0 3 в свободном  состоянии не получены.

К а р б о н и л ы  ж е л е з а .  Ж ел езо  образует летучие соединения с окси
дом углерода, назы ваемы е карбонилам и ж елеза. П ент акарбонил ж елеза 
F c (C O )5 представляет собой бледно-ж елтую  ж идкость, кипящ ую  при 105 °С, 
нерастворимую  в воде, но растворимую  во многих органических растворителях. 
F e (C O } 5 получаю т пропусканием СО н ад  порош ком ж елеза  при 150—200 °С 
и давлении 10 М П а. Примс-си, содерж ащ иеся в ж елезе, ие вступаю т в реакции 
с СО, вследствие чего получается весьм а чистый продукт. При нагревании 
в вакуум е пентакарбонил ж елеза разл агается  на ж елезо и СО; это использу
ется для  получения высокочнстого порош кового ж ел еза  — карбонильного же
леза  (см. § 193).

П рирода химических связей в м олекуле F e (C O )5 рассмотрена на стр. 430.

* И мею тся данные, указы ваю щ ие на идентичность берлинской л азури  и , 
турнбулевой сиии,
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243. Кобальт (Cobaltum ). В природе кобальт мало распростра
нен: содержание его в земной коре составляет около 0,004% (масс.). 
Чаще всего кобальт встречается в соединении с мышьяком в виде 
минералов кобальтовый шпейс CoAs2 и кобальтовый блеск  CoAs.

Кобальт — твердый, тягучий, похожий на железо блестящий 
металл. Как и железо, он обладает магнитными свойствами. Вода 
и воздух на него не действуют. В разбавленных кислотах кобальт 
растворяется значительно труднее, чем железо.

Кобальт применяется главным образом в сплавах, которые ис
пользуются в качестве жаропрочных и жаростойких материалов, 
для изготовления постоянных магнитов и режущих инструментов. 
Жаропрочный и жаростойкий сплав виталлиум содержит 65 % Со, 
28 % Сг, 3 % W и 4 % Мо. Этот сплав сохраняет высокую проч
ность и не поддается коррозии при температурах до 800— 8 5 0 °С. 
Твердые сплавы стеллиты, содержащие 40—60 % Со, 20—35 % Сг, 
5—20 % W и 1— 2 % С, применяются для изготовления режущего 
инструмента. Кобальт входит также в состав керамикометалличе
ских твердых сплавов — керметов (см. стр. 639). Соединения ко
бальта придают стеклу темно-синюю окраску (вследствие образо
вания силиката кобальта). Такре стекло, истолченное в порошок, 
употребляется под названием «шмальты» или «кобальта» в каче
стве синей краски. Радиоактивный изотоп 60Со применяется в 
медицине как источник у-излучения («кобальтовая пушка»).

Кобальт образует оксид кобальта(11), или закись кобальта, 
СоО и оксид кобальта ( Ш) ,  или окись кобальта, С02О3, которым 
соответствуют гидроксиды Со(О Н ) 2 и Со(ОН)з. Этим соединениям 
отвечают два ряда солей, ио соли кобальта(Ш ) нестойки и легко 
переходят в соли кобальта(П ). Известен также смешанный оксид 
Со30 4 (или СоО • С02О3) .

Соли кобальта(II) в безводном состоянии обычно синего цвета, 
а' их водные растворы и кристаллогидраты имеют розовый цвет; 
например, хлорид кобальта (П)  образует розовые кристаллы со
става СоСЬ-бНгО. Фильтровальная бумага, пропитанная раство
ром этой соли и потом высушенная, может служить грубым гигро
скопом (указателем влажности), так как в зависимости от содер
жания влаги в воздухе принимает разные оттенки цветов — от 
синего до розового.

Гидроксид кобальта (II) С о(О Н ) 2 получается при действии ще
лочи на растворы солей кобальта(П ). Вначале выпадает осадок 
синей основной соли, который при кипячении жидкости переходит 
в розовый гидроксид С о(О Н )2; последний при прокаливании дает 
оксид кобальта (II) СоО серо-зеленого цвета.

Соединения кобальта (II) окисляются с большим трудом, чем 
соединения ж елеза(II); так, гидроксид кобальта(II) окисляется 
па воздухе в темно-бурый гидроксид кобальта (III) С о(О Н ) 3 го
раздо медленнее, чем происходит аналогичное превращение гидр
оксидов железа. Однако в присутствии сильных окислителей, на
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пример гипохлорита натрия, окисление Со (ОН) г в Со (ОН)з проте
кает быстро:

2С о(ОН )2 +  N aC IO  +  Н 20  =  2С о(О Н )3 +  N aC l

При действии на гидроксид кобальта (III) кислородсодержащих 
кислот соли кобальта (III) не образуются, а выделяется кислород 
и получаются соли кобальта (II),  например:

4Со(ОН)з +  4H2SO« =  4 C o S 0 4 +  10Н20  + 0 2f

Из соляной кислоты гидроксид кобальта (III) выделяет хлор: 
2С о(О Н )3 +  6НС1 =  2СоС12 +  C l2f  +  6Н20

Таким образом, соединения С о(Ш ) менее устойчивы, чем со
единения ж ел еза(III), и проявляют более сильно выраженную 
окислительную способность.

Для кобальта (III) очень характерна его способность к ком- 
плексообразованию. Комплексные соединения кобальта (II) хотя 
и известны, но очень неустойчивы. В комплексных солях кобальт 
может входить как в состав катиона, так и в состав аниона, напри
мер [C o(N H 3) 6]C l3 и К з[С о(Ы 02) б ] . Координационное число ко
бальта равно шести.

244. Никель (Niccolum). Подобно кобальту, никель встречается 
в природе преимущественно в виде соединений с мышьяком или 
серой; таковы, например, минералы купферникель  NiAs, мышьяко
воникелевый блеск  NiAsS и др. Никель более распространен, чем 
кобальт [около 0,01 % (масс.) земной коры].

Царская Россия не имела никелевой промышленности и вво
зила никель из-за границы. Эта отрасль промышленности была 
создана у нас только при советской власти. Первый никелевый 
завод начал работать на Урале в 1934 г.

Металлический никель имеет серебристый цвет с желтоватым 
оттенком, очень тверд, хорошо полируется, притягивается магни
том. Он характеризуется высокой коррозионной стойкостью — 
устойчив в атмосфере, в воде, в щелочах и ряде кислот. Активно 
растворяется никель в азотной кислоте. Химическая стойкость, ни
келя обусловлена его склонностью к пассивированию — к образо
ванию на поверхности оксидных пленок, обладающих сильным: за 
щитным действием. • ; •

Главная масса никеля идет на производство различных сплавов 
с железом, медью, цинком и другими металлами. Присадка никеля 
к стали повышает ее вязкость и стойкость против коррозии. Сплавы 
на основе никеля можно разделить на жаропрочные, магнитные 
и сплавы с особыми свойствами. Жаропрочные сплавы никеля ис
пользуются в современных турбинах и реактивных двигателях, где 
температура достигает 850—900 °С; таких температур сплавы на 
основе железа не выдерживают. К важнейшим жаропрочным спла
вам никеля относятся нимоник, инконель, хастеллой. В состав этих 
сплавов входит свыше 60 % никеля, 15—20 % хрома и другие ме-

ПГ)  f l  "  "
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таллы. Производятся также металлокерамические жаропрочные 
сплавы, содержащие никель в качестве связующего металла. Эти 
сплавы выдерживают нагревание до 1100°С. Широко применяются 
для изготовления элементов электронагревательных устройств 
сплавы типа нихрома, простейший из которых содержит 80 % ни
келя и 20 % хрома.

Из магнитных сплавов никеля особое значение приобрел пер
маллой, содержащий 78,5 % никеля и 2,5 % железа. Он обладает 
очень высокой начальной магнитной проницаемостью, что обуслов
ливает его намагничиваемость даж е в слабых полях. К сплавам 
никеля с особыми свойствами принадлежат монель-металл, нике
лин, константан, инвар, платинит. Монель-металл (сплав никеля 
с 30 % меди) широко используется в химическом аппаратострое- 
нии, так как по механическим свойствам он превосходит никель, а 
по коррозионной стойкости почти не уступает ему. Н икелин и кон
стантан тоже представляют собой сплавы никеля с медью. Они 
обладают высоким электрическим сопротивлением, почти не изме
няющимся с температурой, и используются в электроизмеритель
ной аппаратуре. Инвар (сплав 36%  никеля и 64 % ж елеза) прак
тически не расширяется при нагревании до 100°С и применяется 
в электрорадиотехнике и в химическом машиностроении. Сплав 
никеля с железом — платинит — имеет коэффициент термического 
расширения такой же, как у стекла, и используется для впаивания 
вводов металлических контактов в стекло.

В сравнительно небольших количествах никель расходуется для 
покрытия им других металлов. Мелко раздробленный никель при
меняется в качестве катализатора при многих химических процес
сах. Из чистого никеля изготовляют лабораторную посуду.

Соединения никеля очень сходны с соединениями кобальта. 
Подобно кобальту, никель образует оксид никеля (II) ,  или закись 
никеля, NiO и оксид никеля (III),  или окись никеля, Ni2Os и соот
ветствующие им основания; однако известен только один ряд солей 
никеля, в которых он находится в степени окисленности + 2.

Гидроксид никеля (II) N i(O H ) 2 выпадает в виде светло-зеле
ного осадка при действии щелочей на растворы солей никеля. При 
нагревании он теряет воду и переходит в серо-зеленый оксид ни
келя (II) NiO.

В отличие от гидроксидов железа (II) и кобальта (II), гидрок
сид никеля (II) кислородом воздуха не окисляется. В этом прояв
ляется более высокая устойчивость к окислению соединений ни
келя (II) по сравнению с аналогичными соединениями железа 
и кобальта.

Соли никеля большей частью имеют зеленый цвет. Из них наи
более применим сульфат никеля N iS0 4 -7H20 , образующий краси
вые изумрудно-зеленые кристаллы.

Гидроксид никеля (III) N i(O H ) 3 имеет черно-бурый цвет и 
образуется при действии щелочей на соли никеля в присутствии
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сильных окислителей. По свойствам он подобен гидроксиду ко
бальта (III),  но обладает еще более выраженными окислительными 
свойствами.

Никель (II) образует много комплексных солей.
С оксидом углерода никель дает летучий тетракарбонил никеля  

N i(C O )4, разлагающийся при нагревании с выделением никеля. 
На образовании и термическом разложении тетракарбонила никеля 
основан один из методов извлечения никеля из руд, а также способ 
получения высокочистого никеля (см. § 193).

Из соединений никеля важнейшее практическое значение имеет 
оксид никеля(Ш ), применяемый при изготовлении щелочных кад
миево-никелевых или железо-никелевых аккумуляторов.

Щ е л о ч н ы е  к а д м и е в о - н и к е л е в ы е  и ж е л е з о - н и к е л е в ы е  
а к к у м у л я т о р ы .  К адмиево-никелевы е (условное обозначение К Н ) и ж е 
лезо-никелевы е (Ж Н ) аккум уляторы  весьм а сходны м еж ду собой. О сновное 
их различие состоит в м атериале пластин отрицательного электрода; в акку
м у ляторах  К Н  они кадмиевые, а в аккум уляторах  Ж Н  — железные. Н аиболее 
ш ирокое применение имеют аккум уляторы  К Н .

Щ елочны е аккум уляторы  в основном вы пускаю тся с ламельными элек
тродам и . В них активные массы заклю чены  в л а м е л и  — плоские коробочки 
с отверстиями. А ктивная масса полож ительны х пластин заряж енного аккум у
л ято р а  в основном состоит из гидратированного оксида н и кел я(Ш ) 
№ 20 з -Н 20  или N iOOH. Кроме того, в ней содерж ится графит, добавляем ы й 
д л я  увеличения электрической проводимости. А ктивная масса отрицательны х 
пластин аккум уляторов К Н  состоит из смеси губчатого кадм ия с порош ком 
ж ел еза , а аккум уляторов Ж Н  — из порош ка восстановленного ж елеза. Э лек
тролитом  служ ит раствор гидроксида калия, содерж ащ ий небольш ое количе
ство LiOH.

Рассм отрим  процессы, протекаю щ ие при работе аккум улятора К Н . П ри 
р азр яд е  аккум улятора кадмий окисляется.

Cd +  2 0 Н " =  C d(O H )2 +  2е~ 
a  N iO O H  восстанавливается:

2МЮОН +  2Н20  +  2в~ =  2N i(O H )2 +  20Н *

П о внешней цепи при этом происходит перенос электронов от кадм иевого 
электрода  к никелевому. К адмиевый электрод служ ит анодом и зар я ж ен  от
рицательно, а никелевый — катодом  и зар яж ен  положительно.

С уммарную  реакцию , протекаю щ ую  в аккум уляторе К Н  при его работе, 
м ож но вы разить уравнением, которое получится при сложении двух  послед
них электрохимических уравнений:

2Ш ООН +  2НгО +  Cd =  2N i(O H )2 +  Cd(O H )2

' Э. д. с. заряж енн ого  кадмиево-никелевого аккум улятора равна приблизи
тельно 1,4 В. По мере работы (р азр я д а ) аккум улятора напряж ение на его 
заж и м ах  падает. К огда оио становится ниж е 1 В, аккум улятор зар яж аю т.

П ри зар я д к е  аккум улятора электрохимические процессы иа его электродах  
«обращ аю тся». Н а  кадмиевом электроде происходит восстановление м еталла  

Cd(O H )2 +  2е~ =  Cd +  2 0 1 Г  

на никелевом — окисление гидроксида н и к е л я (II) :

2N I(O H )2 +  Ю Н ~ =  2№ О О Н  +  2Н гО +  2<Г

С ум м арн ая реакция при зар яд к е  обратна реакции, протекаю щ ей при 
р азр яд е :

2№(ОН)2 +  Cd(OH)2 =  2NiOOH +  2НгО +  Cd
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Платиновые металлы

245. Общая характеристика платиновых металлов. Под общим 
названием п л а т и н о в ы х  м е т а л л о в  объединяются элементы 
второй и третьей триад восьмой группы периодической системы: 
рутений, родий, палладий, осмий, иридий  и платина. Эти элементы 
образуют группу довольно редких металлов, по своим свойствам 
сходных друг с другом, так что разделение их представляет значи
тельные трудности.

В природе платиновые металлы встречаются почти исключи
тельно в самородном состоянии, обычно все вместе, но никогда не 
встречаются в железных рудах.

Будучи сильно распылены по различным горным породам , платиновые ме
таллы  стали известны человечеству сравнительно недавно. Раньш е других, 
в 1750 г., было установлено сущ ествование платины. Затем , в начале XIX века 
были открыты палладий, родий, осмий и иридий. Последний платиновый ме
т а л л — рутений — был откры т только в 1844 г. профессором К азанского  уни
верситета К. К. К лаусом, назвавш им  его в честь нашей страны  (R uihen ia  — 
Россия).

Некоторые свойства платиновых металлов приведены в табл. 40.

Т а б л и ц а  40. Некоторые свойства платиновых металлов

Ru Rh Pd Os Ir Pt

Р ади ус атома, нм 
Энергия ионизации

0,134 0,134 0,137 0,135 0,135 0,138

Э - > Э + , эВ 7,37 7,46 8,34 8,5 9,1 8,9
Э + -» -Э 2+, эВ 16,5 18,1 19,4 17 17 18,6

Радиус иона Э2+, нм 0,085 0,088 0,090
С тандартная энталь

пия атомизации ме
талла . при 25 °С, 
к Д ж  на 1 моль 
атомов

657 556 372 790 669 566

П лотность, г/см3 12,4 12,4 12,0 22,5 22,4 21,5
Температура плавле

ния, °С
2250 1960 1554 3030 2450 1769

Температура кипе
ния, °С

4200 3700 2940 5000 4400 3800

Платиновые металлы малоактивны и весьма стойки к химиче
ским воздействиям. Некоторые из них не растворяются не только 
в кислотах, но и в царской водке.

Рутений, родий, осмий и иридий тугоплавки. Несмотря на ма
лую доступность и дороговизну, эти металлы, наряду с платиной, 
имеют разностороннее, год от года возрастающее техническое при
менение.
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Хотя платиновые металлы могут проявлять в соединениях раз
личные степени окисленности, но особенно типичны для них соеди
нения, в которых их степень окисленности равна + 4 .  Для осмия и 
рутения характерны также соединения со степенью окисленности 
этих элементов -f-8.

Оксид осмия  (VIII), или тетраоксид осмия, OsCU— наиболее 
стойкий из оксидов этого элемента. Он медленно образуется уже 
при хранении осмия на воздухе и представляет собой легкоплавкие 
(темп, плавл. 41°С)  кристаллы бледно-желтого цвета. Пары OSO4 
обладают резким запахом и весьма ядовиты.

Тетраоксид осмия довольно хорошо растворяется в воде, причем 
раствор его не дает кислой реакции на лакмус. Однако, как это 
впервые было установлено Л. А. Чугаевым (1918 г.), с сильными 
щелочами OSO4 образует непрочные комплексные соединения.

Обладая резко выраженными окислительными свойствами, OSO4 
энергично реагирует с органическими веществами, восстанавли
ваясь при этом до черного диоксида осмия ОэОг- На этом основано 
применение OSO4 для окрашивания микроскопических препаратов.

Оксид рутения(V III), или тетраоксид рутения, R11O4— твердые 
кристаллы золотисто-желтого цвета, плавящиеся при 25,4°С и рас
творимые в воде. Тетраоксид рутения значительно менее устойчив, 
чем OSO4, и при температуре около 108 °С (ниже температуры ки
пения) разлагается со взрывом на R11O2 и кислород.

Фторид осм ия{VIII) ,  или октафторид осмия, OsFe получается 
путем прямого соединения осмия с фтором при 250°С в виде бес
цветных паров, сгущающихся при охлаждении в лимонно-желтые 
кристаллы с температурой плавления — 34,4 °С.

Октафторид осмия проявляет резко выраженные окислительные 
свойства. Водой он постепенно разлагается на тетраоксид осмия и 
фтористый водород:

O s F s +  4 Н 20  =  0 s 0 4 +  8 H F

Все платиновые металлы проявляют ярко выраженную склон
ность к комплексообразованию.

246. Платина (Platinum ). В природе платина, подобно золоту, 
встречается в россыпях в виде крупинок, всегда содержащих при
меси других платиновых металлов. Содержание платины в земной 
коре оценивается всего в 5 - 10_8% (масс.).

Платина — белый блестящий ковкий металл, не изменяющийся 
на воздухе даж е при сильном накаливании. Отдельные кислоты на 
нее не действуют. Платина растворяется в царской водке, но зна-. 
чительно труднее, чем золото.

Ввиду тугоплавкости и высокой химической стойкости платины 
из нее изготовляют лабораторную посуду: тигли, чашки, лодочки 
и т. п.
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В химической промышленности платина применяется для изго
товления коррозионностойких деталей аппаратуры. Платиновые 
аноды используются в ряде электрохимических производств (про
изводство надсерной кислоты, перехлоратов, перборатов). Широко 
применяется платина как катализатор, особенно при проведении 
окислительно-восстановительных реакций. Она представляет собой 
первый, известный еще с начала XIX века гетерогенный катализа
тор. В настоящее время платиновые катализаторы применяются в 
производстве серной и азотной кислот, при очистке водорода от 
примесей кислорода и в ряде других процессов. Из платины изго
товляют нагревательные элементы электрических печей и приборы 
для измерения температуры (термометры сопротивления и термо
пары). В высокодисперсном состоянии платина растворяет значи
тельные количества водорода и кислорода. На ее способности рас
творять водород основано применение платины для изготовления 
водородного электрода (см. стр. 272).

В большинстве своих соединений платина проявляет степени 
окисленности + 2  и + 4 .  Как в том, так и в другом состоянии она 
обладает выраженной способностью к образованию комплексных 
соединений; более важное значение имеют соединения плати
ны (IV).

При растворении платины в царской водк,е получается гекса- 
хлороплатиновая, или платинохлористоводородная, кислота 
Н 2 [PtCle] , которая при выпаривании раствора выделяется в виде 
красно-бурых кристаллов состава Н2 [PtCle] -6Н 20 .  Калиевая соль 
этой кислоты— одна из наименее растворимых солей калия. По
этому ее образованием пользуются в химическом анализе для от
крытия калия.

При нагревании в струе хлора до 360 °С гексахлороплатиновая 
кислота разлагается с выделением хлороводорода и образованием 
хлорида платины (IV) PtC l4.

Если к раствору Н2 [PtCle] прилить щелочь, то выпадает бурый 
осадок P t(O H )4. Это вещество называется платиновой кислотой, 
так как при растворении в избытке щелочи образует соль. Изве
стен также оксид платины (IV) РЮ 2.

Хлорид платины (II) PtC l2 получается при пропускании хлора 
над мелко раздробленной платиной. Он имеет зеленоватый цвет 
и нерастворим в воде.

К комплексным соединениям платины (II) относятся, например, 
соли тетрацианоплатиновой (II)  кислоты H2[P t(C N )4], Бариевая 
соль этой кислоты B a [P t(C N )4] обнаруживает яркую флуоресцен
цию при действии на нее ультрафиолетовых и рентгеновских лучей 
и служит в рентгеноскопии для покрытия флуоресцирующих экранов.

247. Палладий (P allad ium ). Иридий (Iridium ). П алла д и й  —  
серебристо-белый металл, самый легкий из платиновых металлов, 
наиболее мягкий и ковкий, Он замечателен своей способностью
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поглощать огромное количество водорода (до 900 объемов на 
1 объем металла). При этом палладий сохраняет металлический 
вид, но значительно увеличивается в объеме, становится ломким 
и легко образует трещины. Поглощенный палладием водород нахо
дится, по-видимому, в состоянии, приближающемся к атомарному, 
и поэтому очень активен. Насыщенная водородом пластинка пал
ладия переводит хлор, бром и иод в галогеноводороды, восста
навливает соли ж елеза(III) в соли ж ел еза(II), соли ртути(П ) 
в соли ртути (I),  диоксид серы в сероводород.

Из палладия изготовляют некоторые виды лабораторной по
суды, а также детали аппаратуры для разделения изотопов водо
рода. Сплавы палладия с серебром применяются в аппаратуре 
связи, в частности, для изготовления контактов. В терморегулято
рах и термопарах используются сплавы палладия с золотом, пла
тиной и родием. Некоторые сплавы палладия применяются в юве
лирном деле и зубоврачебной практике.

Нанесенный на асбест, фарфор или другие носители, палладий 
служит катализатором ряда окислительно-восстановительных ре
акций. Это его свойство используется как в лаборатории, так и в 
промышленности при синтезе некоторых органических соединений. 
Палладиевый катализатор применяют для очистки водорода от 
следов кислорода, а также кислорода от следов водорода.

В химическом отношении палладий отличается от других пла
тиновых металлов значительно большей активностью. При нагрева
нии докрасна он соединяется с кислородом, образуя оксид PdO, 
растворяется в азотной кислоте, горячей концентрированной серной 
кислоте и в царской водке.

Как и для платины, для.палладия характерны степени окислен
ности + 2  и + 4 ;  более устойчивы соединения палладия (II).  Боль
шинство солей палладия растворяется в воде и сильно гидроли
зуется в растворах. Хлорид п а л л а д и я (П )  PdCl2 очень легко восста
навливается в растворе до металла некоторыми газообразными 
восстановителями, в частности оксидом углерода(II), на чем осно
вано его применение для открытия оксида углерода в газовых 
смесях. Он используется также как катализатор некоторых окис
лительно-восстановительных реакций.

И ридий  отличается от платины очень высокой температурой 
плавления и еще большей стойкостью к различным химическим 
воздействиям. На иридий не действуют ни отдельные кислоты, ни 
царская водка. Кроме того, иридий значительно превосходит пла
тину своей твердостью.

Чистый иридий применяется для изготовления некоторых науч
ных приборов. Для той же цели употребляется сплав, содержащий 
90 % платины и 10 % иридия. Из такого сплава изготовлены меж
дународные эталоны метра и килограмма,
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Электрический момент кулои-метр Кл • м С • m
диполя

Электрическое напряж е вольт В V
ние, электрический по
тенциал

Н апряж енность электри вольт на метр В /м V /m
ческого поля

Э лектрическое сопротив ом Ом Q
ление

Э лектрическая проводи сименс См S
мость

Теплоемкость дж о у л ь  на кельвин Д ж /К J/K
У дельная теплоемкость дж оуль на килограмм- Д ж /(к г  • К) J /(k g > K )

кельвин
Теплопроводность ватт на метр-кельвин В т/(м  • К) W /(m  • K)
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Множители и приставки для образования десятичных кратных и дольных единиц 
и их наименований

В с к о б к а х  у к а з а н ы  приставки ,  к о т о р ы е  д о п у с к а е т с я  п ри м е н я т ь  т о л ь к о  в н а и м е н о в а н и и  
д о л ь н ы х  и к р а т н ы х  единиц,  по л у ч и вш и х  ш и р о к о е  р а с п р о с т р а н е н и е  (н ап р и м ер ,  с а н т и м е т р ,  
д е ц и м етр ) .  П р и с т а в к и  р ек о м ен д у ет ся  в ы б и р а т ь  так ,  ч т о б ы  чи сл ен н ы е  зн ач ен и я  в ел и ч и н  н а х о 
д и л и с ь  в п р е д е л а х  от 0,1 д о  1000.

М н о ж и т е л ь ,  
на  к о т о р ы й  

у м н о ж а е т с я  
е д и н и ц а

П р и 
ст а в к а

О б о з н а ч е н и е
М н о ж и т е л ь ,  
на  к о т о р ы й  
у м н о ж а е т с я  

ед и н и ц а

П р и 
ст а в к а

О б о зн а ч ен и е

рус
ское

м е ж д у 
н а р о д н о е

р ус
ское

м е ж д у 
н а р о д н о е

Ю12 тера Т Т 10_2 (деци) Д d
ю 9 гига Г G 10 (санти) С с
106 мега м М 10 МИЛЛИ м m
103 кило к к 10 5 микро мк М-
ю 2 (гекто) г h 10 2 нано н п
10 (дека) да da 10 пи ко П Р

Соотнош ения м еж ду единицами энергии

Е д и н и ц а

Э к в а в а л е и т

в Д ж в э р г в м е ж д .  кал в эВ

1 Д ж 1 107 0,238846 0,624146- 1019
1 эрг 10-7 1 2,38846- 10-8 0,624146- 1012
1 м еж дународны й 1,00019 1,00019- Ю7 0,238891 0,624332- 10 '9

дж о у л ь  (м еж д. 
Д ж )

1 к В т ч 3,60000- 10е 3,60000- 1013 8,5985- 105 2,24693 • 1025
1 м еж дународная 4,1868 j [4 ,1868- ю 7 1 2,58287 • Ю19

калория (м еж д. 
кал)

1 термохим. к ало 4,18400 4,18400- 107 0,99933 2,58143- 1019
рия (калтм)

3,92607- Ю-201 электроивольт (эВ) 1,60219-10 1,60219-10 1

Соотнош ения м еж ду  единицами давления

Е д и н и ц а

Э к в и в а л е н т

в П а в мм рт.  ст. в д и н /с м 2 в атм

1 П а 7,50064- 10“  2 10 0,986923- 10-5
1 дин/см2 0,1 7,50064- 10~4 1 0,986923 • 10- в
1 физическая атм о 1,01325- Ю5 760,000 1,01325- 106 1

сфера (атм)
1 техническая атм о 9,80665- 104 735,561 9,80665- 105 0,967841

сфера (ат)
1 мм вод. ст. 9,80665 0,0735561 98,0665 9,67841 • 10“ 4
[1 мм рт. ст. 133,322 1 1333,22 1,31579- 10- а
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Соотношения м еж ду некоторы ми внесистемными единицами и единицами СИ

В еличина Е д и н и ц а Э к в и в а л е н т  в ^ е д и и и ц а х  С И

Д лин а ангстрем  (А) 1 0 ~ 10 м

О бъем , вместимость литр (л) О
1 Cd

S
Cd

Сила, вес дина (дин) 10“ 5 Н

П оверхностное н атяж е дина на сантиметр 10- 3  Н /м
ние (дин/см)

3,33- Ю-30 К л - мЭлектрический момент 
диполя

дебай  (D)

О тносительная величи процент (% ) 1 0 - 2
на * пром илле (% 0) 10~3

м иллионная доля 
(м лн-1 )

1 0 ~ в

* Б е з р а з м е р н о е  о тн о ш ен и е  ф и з и ч е с к о й  в е л и ч и н ы  к  о д н о и м е н н о й  в е л и ч и н е .

В аж нейш ие физические постоянные

С корость света в вакуум е с

П остоян ная П ланка h

Г равитационная постоянная G

К оэф фициент перехода от массы  к  энергии

Абсолютный нуль тем пературы

Элементарный зар яд  е

А том ная единица массы (а. е. м.)

М асса покоя электрона т а

М асса покоя протона т р

М асса покоя нейтрона т а

М асса атом а водорода !Н

М асса атом а гелия 4Не

П остоян ная Авогадро N  а
П остоянная Ф арадея F

У ниверсальная газо вая  постоянная R
О бъем  одного моля идеального газа  при нор

мальны х условиях * Vo

Т ройная точка воды

2,99792458 • 108 м • с " ! 

6,626176- 10-34 Д ж - с  
6,6720- 10_ и  Н • м2 • к г -2  

931,5016 М эВ • (а. е. м .) -1  

-2 7 3 ,1 5  °С 

1,6021892- 10-19 К л  

1,6605655- 10-27 кг 

9,109534- 10~31 кг 

5,4858026 ■ 10- 4  а. е. м. 

1,6726485 • 1 0 - 27 кг 
1,007276470 а. е. м. 

1,6749543- 10-27 кг 

1,008665012 а. е. м.

1,007825036 а. е. м. 

4,002603267 а. е. м. 
6,022045- 1023 м о л ь - 1 

9 ,648456-104 К л - м о л ь - 11

8,31441 Д ж  • м оль -К" 
22.41383- 10- 3  м3 -м оль '

273,16 К (0.01 °С)

*  Тем пература 0° С, давлени е 101,325 кП а ,
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нитрат 389, 390, 394 
нитрит 385 
сульф ат 389 
хлорид 390 

Аммофос 410
Аморфное состояние вещ еств 156, 157 
Амфотерные гидроксиды 39, 235, 218 

оксиды 38 
А нализ

дисперсионный 306 
люминесцентный 604 
рентгеиоструктурный 153 
седиментационный 309 
ситовой 306 
спектральный 61 
физико-химический 536 

Ангидриды 38
органических кислот 431 

Ангидрит 376 
А нид 490, 491 
А низотропия 152
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Анилин 481 
Аниониты 313 сл.
Анионы 95, 225 
Анод 265, 285, 287, 288 
Анодное растворение 28Ь 
Анодные процессы 287, 28Й 
А нтимонаты 415 
Антимониды 414 
Антимонил 415 
Антимонит 414 
Антифризы 467 
А нтрацен 459, 460 
А нтрацит 432, 434 
Апатит 403 
Аргентит 558 
Аргон 646, 647, 649 
А ром атизация углеводородов 460 
Ароматические углеводороды  459 сл, 
А рсенаты 412 
Арсениды 411 
Арсениты 412 
Арсин 411 
Асбест 497, 594 
А стат 338—341 
А том (ы ) 17, 55 сл. 

за р я д  ядра 59 
меченые 101
многоэлектронные 81 сл. 
мостиковые 570, 591, 612, 615 
разм еры  (радиусы) 94, 621, 622 
строение 57 сл.
электронная структура 64 сл. 
эффективный зар я д  119 

Атомная
единица массы 24 
масса 24, 25 

методы определения 31 сл, 
теплоемкость 32 

Атомное ядро  58, 59 
деф ект массы 99 
строение 98 сл. 
энергия связи  100 

Атомные орбитали 83 
гибридизация 129 сл, 
спектры 60, 61 

Атомный вес см. А том ная масса 
Аустенит 653—658 
А цетальдегид 468—471 
Ацетилен 442, 444, 471, 473 
А цетилцеллю лоза 480 
А цетон 471 
Ацидокомплексы 568 
Ациклические соединения 449 
А эрозоли 298

Б арий 587, 588, 599
сульф ат 242, 376, 599 

Б арит  599 
Б ари товая  вода 599

Белки 482, 483 
Бензины 453 
Бензойная кислота 472 
Б ензол 459—463 
Берилл 589 
Бериллий 589 сл.

галогениды 130, 131, 590, 591 
сплавы 554, 589 

Берклий 623 
Берлинская л азу р ь  670 
Б ертолетова соль 355 
Бессемеровский процесс 660 
Бета-лучи 56 
Бетон 502
Бихроматы  см. Д и хром аты  
Благородны е газы  646 сл.
Бокситы 613 
Болотный газ 452 
Бор

галогениды 131 
карбид 423, 610, 611 

Б ораны  611, 612 
Бораты  612 
Бориды  610 
Борирование 610 
Борные кислоты 609, 612 
Борный ангидрид 499, 612 
Б ороводороды  611, 612 
Б раунит 642 
Бром  338 сл.
Бромиды 353 
Б ром ная кислота 359 
Б ром новатая  кислота 358, 359 
Б ром новатистая кислота 358 
Б ром оводород 194, 347, 349, 352 
Бронзы  554, 605 
Б роуновское движ ение 308 
Б у р а  215, 613

В акансии 155 
В алентная зона 516— 518 
В алентность 33—35 
Валентные

схемы 116, 117, 133 сл. 
углы 129

В алентных связей  метод 133 сл..
579—581 

В анадаты  632 
В анадий 631, 632 
В ан-дер-В аальса силы 150 
Вещ ество (а)

аморфное состояние 156, 157 
диам агнитны е 136 
ж идкое состояние 157, 158 
коллоидное состояние 29G 
кристаллическое состояние 151 сл, 
неорганические 37 
органические 37, 450 сл, 
парам агнитны е 136
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Взвеси 298, 308 
Виноградный сахар 475 
В искоза 480 
Висмут 384, 415—417 
В нсм утаты  417 
Висмутил 416 
В исмутин 416 
В исм утовая охра 415 
Висмутовый блеск 415 
В италлиум  672 
В итерит 599 
В ода 197 сл.

ам м иачная 390 
баритовая  599 
газо в ая  390 
давление пара 201, 202 
ди аграм м а состояния 200—203 
диссоциация 

терм ическая 203 
электролитическая 243, 244 

ж есткость 197, 596—599 
известковая  426, 596 
иоиное п р о и з в е д е т е  243 
кристаллизациоииая 209 
обессоливание 598 
образование из простых веществ

175, 333, 334 
строение 128, 129, 132, 198^-200 
термодинамические характери

стики 194 
тя ж е л ая  204, 205 
физические свойства 197— 200. 

205
химические свойства 203, 204 
хлорная 342 

В одород 330 сл. 
атом арны й 335 
изотопы  330 
пероксид 231, 335 сл. 
получение 331 
растворим ость 215 
свойства 331 сл.

В одородная(ны й) 
коррозия 332 
показатель 244
связь  147— 149, 199, 349, 464 
ш кал а  272 
электрод  272, 273 

В одяной газ  435 
В оздух 361 сл.
В оздуш ны й газ 434 
В олновая ф ункция 69, 70, 75 сл., 116, 

136— 138 
Волокно (а)

искусственное 480, 491 
ацетатное 480 
вискозное 480 

натуральны е 49!

В олокно(а)
синтетические 491 
стеклянное 500 
химические 491 

В ольф рам  633, 640, 641 
В ольф рам аты  640 
В ольф рам ит 640 
В ольф рам овая кислота 640 
Восстановители 257, 261 
В осстановление 257 сл.
В улканизация 369, 488 
В ы ветриваиие 498
Вы сокомолекулярные соединения 304, 

305, 483 сл.
В ы ход реакции 178 
В язкость структурная 327

Гадолиний 621 
Г аз(ы )

благородны е 362, 646 сл. 
болотный 452 
водяной 435 
воздуш ный 434 
генераторны е 434, 435 
гремучий 333 
инертные 362, 646 сл, 
коксовый 435 
мольный объем 26 
паровоздуш ны й 435 
парциальное давление 28, 29 
плотность относительная 26 
природный 433, 434 
растворимость 213—215 
рудничный 452 
смеш анный 435 
электронный 517 

Г азиф икация твердого топлива 434, 
435

Г азовая  постоянная 28 
Г азообразное топливо 433—435 
Г аллий 53, 609, 618, 619 
Галм ей 600 „
Г алогенпроизводны е углеводородов

450, 452, 461, 463, 464 
Галогены  338 сл. 

получение 345 сл. 
свойства 

физические 340 сл. 
химические 342 сЛ, 

Г альванические элементы см. А кку
м уляторы , Элементы гальваниче
ские

Гальванопластика 292 
Гальваностегия 292 
Г ам м а-лучи 56 
Г арт 414, 509 
Гаусм аннт 642 
Гаф ний 59, 627, 630, 631
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Гексаф торокремниевая кислота 350, 
494, 495

Гексахлороплатиновая кислота 678 
Г елеобразование 300 
Гели 299 
Гелий 646 сл.
Гель-фильтрация 309 
Гель-хром атограф ия 309 
Гемоглобин 430, 563, 570 
Генераторные газы  434, 435 
Г ерм анаты  504
Германий 53, 54, 417, 504, 505 
Германоводороды  504 
Гетерогенные

реакции 163, 172, 173 
системы 163 

Гетерогенный катализ 171, 172 
Гетерополикислоты 571, 640 
Гетероциклические соединения 450 
Гибридизация атомных орбиталей 

129 сл.
Г идразин 393 
Г идратация 208—210 
Гидраты  208 сл., 228 
Г идрид(ы ) 333 

висмута 416 
кальция 588, 595 
мы ш ьяка 411 
сурьмы 414
щ елочноземельных м еталлов 588 
щ елочных металлов 546 

Гидрогенизация 334, 474 
Г идрозоли 299 
Г идрокарбонаты  425 
Гидроксиды  39 
Гидроксиламин 394 
Гидроксоалю м инаты  616, 617 
Гидроксобериллаты  589, 592 
Гидроксокомплексы  568 
Гидроксоплю мбиты  510 
Гидроксостаниаты  507 
Гидроксостанииты 506 
Гидроксоцинкаты  603 
Гидролиз 249

слож ны х эфиров 473— 475 
солей 249 сл. 
хлора 353 

Гидром еталлургия 522 
Гидросульф аты  376 
Гидросульфиты  373 
Г идроф осф аты  407 
Гипосульфит 387 
Гипохлориты  354 
Гипс 376, 378 
Г лазурь  501, 623, 630 
Глауберова соль 215, 374 
Глет 510
Глинозем 613, 617

Глицерин 467, 474 
Глю коза 466, 475, 476 
Гольмий 621 
Гомогенные

реакции 163, 164 
системы 163 

Гомогенный катали з 171 
Гомологи 441
Гомологические ряды  441, 453, 455
Горение 364
Гормоны 436
Граф ит 154, 418—421
Гремучий газ 333
Гуттаперча 487

Д авление
водяного пара 201, 202 
газа  парциальное 28, 29 
диссоциации 595 
критическое 203
осмотическое 217— 219, 223, 224 
пара растворов 219 сл.

Д акрон  490
Двойной электрический слой 318 сл. 
Д вусерн ая кислота 377 
Д вуураноЕ ая кислота 625 
Д вуф осф орная кислота 408, 409 
Д вухром овая кислота 635 
Д егидрирование углеводородов 456 
Дейтерий 101, 108, 330 
Д екстрин 479 
Д есорбция 312, 313 
Д еф ект массы 99 
Д еф олианты  392 
Д и аграм м а (ы) состояния 

воды 200 сл.
металлических систем 526 сл. 
системы ж елезо  —  углерод 652 сл. 

Д иаграм м ы  состав — свойство 535, 
536

Д и ализ 305, 306 
Д иам агнитны е вещ ества 136 
Д и боран  611, 612 
Д икетоны  451 
Д иолефины 455 
Д и поль(и) 119 

мгновенные 150, 151 
наведенные (индуцированны е) 

150
Д ипольный момент 119 
Д исахариды  477, 478 
Д ислокации 155, 156, 520, 521 
Дисперсионная среда 296 
Дисперсионный анализ 306 сл. 
Д исперсная ф аза  296 
Д исперсны е системы 295 сл. 

коагуляция 301, 320 сл. 
стабилизация 303, 320 сл.
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Дисперсны е системы
структурообразование 325 сл. 
устойчивость 301, 320 сл. 

Д испрозий 621 
Д испропорцнонирование 263 
Д и ссоциация

комплексных соединений 581 сл, 
константа 229 сл. 
степень 228, 229, 232 
терм ическая 203, 263 
ф отохим ическая 174 
электролитическая 225 сл, 

Д н сульф аты  377 
Д и у р ан аты  625 
Д и у р ан о в ая  кислота 625 
Днф ильиы е молекулы 303, 304, 311 
Д н ф осф аты  409 
Д и ф ф у зи я  216, 307, 308 

односторонняя 217 
Д и хром аты  635—637 
Д и ц и ан  431 
Д иэлектрики  518 
Д олом ит 592
Д ом енны й процесс 658—660 
Д уралю м нны  616

Европий 621
Ем кость поглощ ения 314, 315

Ж елатин ировани е 300 
Ж елезны й

колчедан см. Пирит 
купорос 668 
сурик 670 

7 1 \ел езн як
бурый 650 
красны й 650 
магнитны й 650 
хромисты й 633 
ш патовы й 426, 651 

Ж ел езо  649 сл.
гидроксиды  669, 670 
д и аграм м а состояния системы 

F e  — С 652 сл. 
карбид  см. Ц ементит 
к арб онат  426, 651, 668 
карбонилы  430, 525, 671 
кристаллическая реш етка, 519, 

652
оксиды  194, 668, 670 
получение 525, 658 сл. 
свойства 

физические 652, 653 
химические 667 сл.

Сплавы 651, 664 сл. 
сульф аты  668, 669 
■хлорид 669
цианисты е соединения 670, 671

Ж е л та я  кровяная соль 670 
Ж есткость воды 197, 596—599 
Ж идкости , строение 157, 158 
Ж и дкость Ф елиига 469 
Ж и ры  474, 475

Закон(ы )
А вогадро 23—26, 31 
Б ойля — М арпотта 27 
В анг-Г оф ф а 218, 223, 225, 226 
Гей-Л ю ссака 23, 27, 29, 31 
Генри 214 
Гесса 161— 163, 193 
действия масс 165, 166 
кратны х отношений 21— 23 
объемных отношений (Гей-Л ю с

сака) 23, 27, 29, 31 
парциальных давлений (Д альто- 

на) 28, 29, 31 
периодический М енделеева 46 сл.,

59, 88
постоянства гранных углов 152 

состава 20—22 
разбавления (О ствальда) 231 
распределения 212, 311 
Р а у л я  219, 220, 222 
сохранения массы вещ ества 15

16, 22
энергии 159, 188 

Стокса 309 
эквивалентов 30, 31 
электролиза 289, 290 

Застудневанне 305 
З о л и  299
З о л о тая  кислота 563 
Золото  552, 561—563 

сусальное 508 
Золотохлористоводородная кислота

563
З он н ая  плавка 524, 525

И звестковая  вода 426, 596 
И звестняк 425, 594, 595 
И звесть

белильная 355 
гаш еная 596 
ж ж ен ая  595 
натронная 385 
негаш еная 595 
хлорная 355 

И звестняк 425, 594, 595 
И зобарны й (изобарно-изотерм иче

ский) потенциал см. Э нергия Г ибб
са

И зом ерия 113, 437, 445 сл.
комплексных соединений 572 сл, 

И зом еры  113, 445 сл.
И зополикислоты  570
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И зопрен 456, 487
Изотонический коэффициент 223, 224 
И зотопы  100, 101 
Ильменит 628 
И нвар 674
Ингибиторы коррозии 642 
Индий 609, 618, 619 
И ндикаторы  244, 245 

изОтолные 101 
И нертны е газы  см. Б лагородны е га 

зы
И нконель 673 
И нсектициды 414, 464 
И од  338 сл.

кислородные соединения 358, 359 
нитрид 387 

И одиды  353 
Й одная кислота 359 
Й одноватая  кислота 358, 359 
И одноватистая кислота 358 
И одоводород 194, 234, 347 сл. 
Иониты 313 сл., 598, 599 
И онная

атмосфера 232 
связь 113, 143 сл. 
сила 233 

И онное произведение воды  243 
И онно-молекулярны е уравнения 

237 сл.
Ионы  95, 225 сл. 

биполярные 482
комплексные 557, 558, 560, 561,

564 сл. 
поляризация 145— 147, 575 

Ионные
равновесия 245 сл. 
радиусы  95, 622 
решетки 153, 154 

Иридий 650, 676, 679 
Иттербий 621 
И ттрий 620, 621

Кадм ий 599, 600, 604, 605 
К адм ирование 605 
К аинит 592 
К али  едкое 550 
К алий 543— 546, 550, 551 

гидроксид 550 
дихром ат 261, 542, 656 
карбонат 427 
нитрат 401
перм анганат 261, 644, 645 
перхлорат 356, 546 
силикат 496 
сульф ат 376 
хл о р ат  355, 356 
хлорид 351

Калий
хром ат 261, 542, 656 
цианид 431 

Калифорний 623 
К алом ель 274, 607 
Кальций 587, 588, 594 сл. 

гидрид 588, 595 
гидрокарбонат 426, 596— 598 
гидроксид 596 
карбид 391, 423, 458, 594 
карбонат 242, 425, 426, 594 
нитрат 402 
нитрид 387 
оксид 595 
сульфат 241, 376 
хлорид 352 
цианамид 391 

К аолин 497, 498 
К апиллярная конденсация 310 
Капрон 490
К арбам ид 427, 428, 436 
К арбид(ы ) 423 

бора 423, 610 
вольф рам а 641 
ж елеза см. Ц ементит 
кальция 391, 423, 458, 594 
кремния 423, 493 

К арболовая кислота 468 
К арбонаты  425 сл.
Карбонилы м еталлов 430, 525, 671 
К арбоновы е кислоты 450, 471— 473 
К арборунд см. К ар би д  кремния 
Карбоциклические соединения 449 
К арналлит 340, 550, 592 
К арнотит 624 
К атализ 170— 172 
К атал и зато р (ы ) 170— 172 

Филипса 485 
Циглера 485 

Катиониты 313 сл., 598 
К атионы  95, 225 
К атод  265, 285 
К атодны е Процессы 286, 287 
Кауперы 660 
К аучук  487 сл.
К вантовое число 72 сл, 

главное 73, 74 
магнитное 79, 80 
орбитальное 74 сл. 
спиновое 81 

К вар ц  495, 496 
К варцевое стекло 499, 500 
К васцы  377, 618, 635, 669 
К ерам ика 500, 501 
Керметы 639, 672 
Керосины 453 
Кетоны 450, 468—471 
Кизельгур 495
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К инетика химическая 165 
К иноварь 605 
К ислород 361 сл.

растворим ость 215 
строение молекулы 142, 143 
ф торид 353 

Кислоты  39, 40, 234, 235, 237 
К л атр аты  204, 648 
К летчатка 479 
К оагуляци я 301, 320 сл.

порог 323 
К обальт 649, 650, 672, 673 
К обальтовы й 

блеск 672 
шпейс 672 

К овалентная связь см. Химическая 
связь 

К окс 421
торф яной 433 

К оллоидны е растворы  302 сл.
старение 327 

К оллоиды  302 сл.
ассоциативны е 303 
защ итны е 303 
коагуляция 301, 320 сл. 
лиофильиы е 304 
лиофобны е 302 
мицеллярны е 303 
необратимы е 302 
обратимые 304 
перезарядка  319 

К олчедан
ж елезны й см. Пирит 
медный 552 
мыш ьяковистый 410 
серный см. Пирит 
углистый 377 
флотациоииы й 377 

Комплексны е
ионы 556—558, 560, 561, 563 сл. 
соединения 556—558, 560, 561, 

563 сл.
изомерия 572 сл. 
ном енклатура 568 сл 
строение 564, 572 сл. 
устойчивость 581 сл. 

Комплексоны  563 
К онвертор 660
К онденсация капиллярная 310 
К онстанта 

Генри 214 
гидролиза 250 
диссоциации 229—231 
нестойкости 582 
скорости реакции 165, 166 
устойчивости 523 
химического равновесия 177 сл, 

К онстантан  554, 674 
К онф орм ации 442

К онцентрация
влияние на скорость реакций 

165 сл. 
равновесная 177 
растворов 206, 207 

К оординационная 
сф ера 564 
теория 564 сл.

К оординационное число 154, 564, 566 
Коордииационно-насы щ енны е соеди

нения 567 
К опель 554 
К оррозия

водородная 332 
м еталлов 536 сл. 

ингибиторы 542 
К орунд  194, 617 
Коэффициент

активности 233, 242 
Генри 214
изотонический 223, 224 
распределения 213 
растворимости 210 
температурны й скорости реакции 

168
К расная кровяная соль 670 
К р ах м ал  478, 479 
К рекннг 456, 457 
К рем ень 495 
К ремнезем  491, 495 
К рем пеф торнстоводородная кислота 

350, 494 
Кремниевы е кислоты 496 сл.
К ремний 417, 491 сл.

диоксид 194, 491, 495, 496 
карбид 423, 493 

К ремннйорганические соединения 451, 
503, 504 

К риолит 340, 614
К риоскопическая постоянная 222 
К риптон 646—648 
К ристаллиты  520
Кристаллические решетки 152— 155, 

519
К ристаллогидраты  209, 210 
К ристаллы  151— 156, 519— 521

дефекты  структуры 155, 156, 520, 
521

строение 152— 155, 519 сл. 
элем ентарная ячейка 154, 519 

К ритическая 
м асса 108
тем пература 202, 203 

растворения 212 
точка 202 

К рон
ж елтый 635 
зеленый 634 

К сенон 646—648
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К сеноновая кислота 648 
К силолит 594
Купоросы  376, 377, 556, 603, 668 
К упрнт 555 
Куприты  557, 558 
Купф ерникель 673 
К урчатовий 92, 107, 627 
Кю рий 623

Л ав сан  473, 490, 491 
Л ан тан  620, 621 
Л антаноидное сж атие 621 
Л антаноиды  (лантаннды ) 49, 619 сл, 
Л атексы  305 
Л ату н и  554 
Л ед  199, 200 

сухой 424 
Л иганды  564 сл.

взаим ное влияние 586, 587 
влияние координации на свой

ства 584, 585 
моно- и полндентатные 567 

Л иозолн  299 
Л итий  543—546 
Л оуренснй 623 
Л ю минесценция 159, 604 
Л ю минофоры  604 
Лю теций 621 
Л япнс 560

М а гналий 616 
М агнезит 426, 592 
М агнезия 593 
М агний 587, 588, 592— 594 

гидроксид 593 
карбонат 426, 592 
нитрид 387 
оксид 194, 593 
силицид 494 
сульф ат 376, 593 
хлорид 593 

М азу т  454 
М акросостояние 184 
М алахи т 425, 5Ь2, 556 
М анганин 554, 642 
М арганец  642—645 
М арганц овая кислота 234, 645 
М арганцовистая кислота 643 
М артеновский процесс 660 
М асло (а )

высыхаю щ ие 475 
льняное 475 
соляровы е 454 

М асса
атом ная см. А том ная масса 
зако н  сохранения 15, 16, 22 
критическая 108

М асса
м олекулярная см. М олекулярная 

масса 
м олярная 25—27
эквивалентная 29, 30, 34, 43, 44 

М ассовая до л я  206 
М ассовое число 99 
М едный

блеск 367, 552 
колчедан 552 
купорос 376, 377, 556 

М едь 551 сл. 
ацетат 556 
ацетат-арсеннт 556 
гидроксид 242, 555 
комплексные соединения 556—■ 

558 
нитрат 556 
оксиды 555 
сплавы 553, 554 
сульф ат 376, 377, 555, 556 
сульфиды 242, 552, 554 
хлориды  555, 556 
электрораф нннрование 291, 292 

М еж м олекулярное взаим одействие 
149 сл.

М ел 425, 594 
М ельхиоры 554 
М енделевий 92, 107, 623 
М ергели 501
М етаалю мниневая кислота 617 
М еталлоиды  37
М еталлорганическне соединения 451, 

455
М еталлотерм ия 523 
М еталлургия 522 

порош ковая 638 
М еталлы  37, 261, 513 сл.

высокой чистоты 524, 525 
добываине из руд 521 сл. 
коррозия 536 сл.
кристаллическое строение 519— 

521
пассивность 282
пластичность 513, 517, 520, 521 
платиновые 650, 676 сл. 
редкоземельные 619 сл. 
р я д  напряж ений 281— 284 
тугоплавкие 631 
черные 651
щ елочноземельные 588 сл. 
щелочные 543 сл. 
электродны е потенциалы  281 
электронное строение 513 сл. 

М етан 215, 439, 440, 452 
М етанол 464, 466 
М етаф осф аты  408
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М етаф осф орны е кислоты 408 
М етод

валентны х связей 113 сл., 579 сл. 
м олекулярны х орбиталей 135сл., 

395, 515, 581 
налож ения валентных схем

133 сл.
М икросостояние 184 
М икроудобрения 558 
М икроэлементы  558 
М ицеллы  303, 304, 318 
М иш м еталл 622 
М олекула (ы) 17 

активны е 167 
ассоциация 149 
диф ильны е 303, 304, 311 
неполярны е 118 сл. 
полярны е 118 сл., 227 
строение 109 сл.
электронодебицитны е 590, 611,

615
М олекулярная масса 24, 26—28, 36, 

43
методы определения 24, 26—28,

218, 222
М олекулярны е орбитали 136 сл, 
М олибдаты  639, 640 
М олибден 633, 638—640 
М олибденит 638 
М олибденовая кислота 639 
М олибденовы й блеск 638 
М олочная кислота 446, 447, 473 
М оль 25 
М олярная 

доля 206 
масса 25—28 

М олярны й объем газа  26 
М оляльность 207 
М олярность 207 
М онацит 619 
М онель-м еталл 674 
М оносахариды  475—477 
М очевина 427, 428, 436 
М рам ор 425, 594 
М ум ия 670
М уравьии ая  кислота 429, 471 
М уравьины й альдегид 470, 489 
М ы ш ьяк 384, 410 сл.
М ы ш ьяковая  кислота 412 
М ы ш ьяковистая кислота 412 
М ы ш ьяковисты й колчедан 410 
М ы ш ьяковистое зеркало  411 
М ы ш ьяково-никелевы й блеск 673

Н абухание 305
Н адкислоты  см. П ероксокислоты 
Н адсер и ая  кислота см. П ероксодву- 

серная кислота

Н айлон 490 
Н астураи  624
Н атр  едкий  548 см. т ак ж е  Н атрий 

гидроксид 
Н атрий 543 сл.

гидрокарбонат 427 
гидроксид 548—550 
карбонат 426, 427 
надперекись 548 
нитрат 384, 401 
оксид 547 
пероксид 548 
получение 545 
силикат 496 
сульф ат 215, 376 
супероксид 548 
тиосульф ат 215, 380, 381 
хлорид 154, 340, 351 
цианид 431 

Н аф талин  459, 460 
Н аш аты рны й спирт 386 
Н аш аты рь 390 
Нейзильберы  554
Н ейтрализации реакции 237—240
Н ейтрон 98, 99
Н ем еталлы  37, 261
Н еодим 621
Н еон 647, 649
Н епредельны е соединения 449, 455 сл.
Нептуний 107, 623
Н еф елин 613
Н еф ть 433, 434, 453, 458
Н икелин 674
Н икель 649, 650, 673—675 

карбонил 430, 525, 675 
сплавы 673, 674 

Н имоник 673 
Ниобий 631—633 
Н итраты  401, 402 
Н итриды  387 
Н итриты  398 
Н итрование 401, 461 
Н итроглицерин 467 
Н итрон 487 
Нитроний 398 
Н итросоединения 451, 461 
Н итроф оска 410 
Н итроцеллю лоза 480 
Н итроэтиленгликоль 467 
Н ихром 674 
Н обелий 623
Н орм альность растворов 207 
Н уклоны  103

Обессоливание (опреснение) воды
204, 219, 598 

О богащ ение руд 522, 523 
О зон 364—366
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Окисление 257 сл.
Окислеиность 255, 256 
Окислители 257, 261, 262 
Окислительно-восстаиовнтельная 

двойственность 262, 263 
О кислительно-восстановительны е ре

акции 256 сл.
Оксиды 37— 39
Оксикислоты (спиртокислоты) 451, 

473
О ктановое число 454, 455 
Олеум 377 
Олефины 455 
О лиф а 475 
О лово 417, 505—509 

аллотропия 505 
сплавы 505, 554 

О ловянная кислота 506 
О ловянные кислоты 507, 508 
О ловянный камень 505 
Омыление 474
О рбитали см. Атомные орбитали, М о

лекулярны е орбитали 
О рганические соединения 37, 435 сл,- 

азотсодерж ащ ие 451, 480—483 
алициклические 449 
ароматические 449, 459 сл. 
ациклические 449 
галогенпроизводные углеводоро

дов 450, 452, 463, 464 
гетероциклические 450 
кислородсодерж ащ ие 450, 451,

464 сл. 
классификация 449— 452 
строение 438 сл.

О ргаиозоли 299 
Орлои 487
О ртоборная кислота 612 
О ртоиодная кислота 359 
О ртоклаз 497
О ртокрем ниевая кислота 496, 503 
О ртофосф аты  407 
О ртоф осф ориая кислота 231, 407 
Осмий 649, 676, 677 
Осмос 215 сл.

обратный 218, 219 
Осмотическое давление 217, 218 
О снования 40, 41, 235, 237

П алладий  649, 676, 678, 679 
П арам агнитны е вещ ества 136 
П араф ин 454 
П араф ины  452 
П ар и ж ск ая  зелень 556 
П арциальное давление 28, 29 
П ассивность металлов 282 
Пеиы 298
П ептидные группы 483

П ептизация 327 
П ерброматы  359 
П ергидроль 335 
Перекиси см. П ероксиды  
П еренапряж ение 287, 294, 295 
Перйодаты 359
П ериодическая система элементов 

48 сл., 83 сл.
Периодический закон  46 сл., 59, 88
Перлит 656
П ерлон 490
Пермаллой 674
П ерм анганаты  644, 645
Пероксиды 39, 337
П ероксодвусерная кислота 336, 380 
Пероксокислоты 40, 336, 380 
П ерренаты 646 
П ерсульф аты  380 
П ерхлораты  350 
Петролейный эфир 453 
Пирит 367, 371, 651 
Пиролю зит 642 
П иром еталлургия 522 
Пиросерная (двусерн ая) кислота 377 
П иросульф аты  (дисульф аты ) 377 
П ирофосф аты  (диф осф аты ) 409 
П ирофосф орная (двуф осф орная) кис

лота 408, 409 
П и-связь 42, 443, 444 
П лавиковая кислота 231, 349, 350 
Плавиковый ш пат 340 
П ластмассы  484 сл.
П латина 521, 650, 676— 678 
П латинит 674 
П латиновая кислота 678 
П латиновые металлы  650, 676 сл. 
П латинохлорнстоводородная кислота

678 
Плотность

вероятности 69 
газа  относительная 26 
тока 226 

П лутоний 107, 623 
Плю мб^ты 511 
Плю мбиты 510
П оваренная соль см. Н атрий хлорид 
П оверхностная энергия 300 
П оверхиостно-активны е вещ ества 310, 

311
П оверхностное натяж ение 300, 310. 
П аверхностно-инактивны е вещ ества 

310
Пограничное натяж ение 300, 311 
П озитрон 103 
П олевые ш паты 497 
П олиакрилаты  486, 487 
П олиакрилонитрил 486, 487 
П олиамиды  483, 490, 491
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П олив*«илхлорид (полихлорвинил)486 
П олигалогеннды  571 
П оликонденсация 483, 489, 490 
П олим еризация 483 сл.
П олимеры 149, 483 сл., 574, 591, 615 
П олипептиды 483 
Полипропилен 485, 486 
П олисахариды  478—480 
П олистирол 486 
П олисульфиды  371 
П олитетраф торэтилен 486 
П олитионаты  381 
П олитионовы е кислоты 381 
П олиф осф аты  408 
П олиф осфорны е кислоты 408 
П олиэтилен 484, 485 
Полонии 56, 359 
П олупроводники 518, 519 
П олупроницаем ы е перегородки 216, 

217
П оляризация

ионов 145 сл., 575 
электрохимическая 293, 294 

П остоянная
А вогадро 25 
газо вая  28 
криоскопическая 222 
П ланка 62
эбуллиоскопическая 222 

П остулаты  Б ора  64, 65 
П оташ  427 
П отенциал

изобарный (изобарно-изотермиче
ский) см. Энергия Гиббса 

ионизации 95 сл. 
м еж ф азовы й 318 
электродны й 270 сл. 
электрокинетический 319 

П р ав и л о (а)
Д ю лонга и Пти 32, 33 
К лечковского 89 сл.
Х унда 87, 577, 578 

П разеодим  621
П редельны е соединения 449, 452 сл.
П реципитат 410
П ряицип

Л е Ш ателье 181, 182, 198, 203,
211, 219, 221, 245, 2 48 ,252 ,637  

П аули 83 сл., 136, 140 
П рипои 505
П риродны й газ 433, 434 
П роизведение растворимости 241 ,242  
Прометий 60, 621 
П ропаи 440, 453 
П ропионовая кислота 471 
П ротактиний 623 
П ротий 330 
П ротон 35, 36

Равновесие
ионное 229 сл., 245 сл. 
химическое 176 сл.

Р ади й  56, 57, 577, 578 
Р ади кал ы  173
Радиоактивность 55 сл., 101 сл.

искусственная 105 сл. 
Р адиоактивны е ряды  104, 105 
Р ад о й  57, 646, 647 
Р астворы  205 сл.

давление пара 219, 220 
зам ерзание 220 сл. 
кипеиие 220 сл. 
коллоидны е 302 сл. 
концентрация 206, 207 
насыщ енные 206
осмотическое давление 217, 218 
пересыщенные 215 
электролитов 223 сл. 

Растворим ость 210 сл., 239 
Р еактив  Ш вейцера 480 
Р еакц ия (и)

Зинина 481 
К учерова 470 
нейтрализация 237— 240 
нитрования 401, 461 
окисления-восстановления 256 сл, 
поликопденсации 483, 489 сл. 
полимеризации 273— 240, 457,

483 сл. 
серебряного зеркала  469 
сульфирования 461 
цепиые 108, 173— 175 

Редкозем ельны е металлы  619 сл. 
Р ези на 319, 330, 488 
Р ениевая кислота 646 
Рений 59, 641, 645, 646 
Родий 649, 650, 676 
Р ту ть  599, 600, 605—608 

хлориды 274, 607, 608 
Рубидий 543 сл.
Р убин  617 
Р уды  521, 522

обогащ ение 522, 523 
Рутений 649, 650, 676 
Р утил  628 
Р я д (ы )

гомологические 441, 453, 455 
напряж ений металлов 281 сл. 
радиоактивны е 104, 105 
спектрохимический 577

С аж а  329, 330, 422 
С алициловая кислота 473 
С ам арий 621 
С апфир 617 
С ах ар а  475 сл.
С ах ар о за  477, 488
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Свинец 417, 509 сл.
хром ат 635 

Свинцовый
аккум улятор 512, 513 
блеск 367, 509 
сахар  511

С вязь химическая см. Химическая 
связь

Седиментационный анализ 309 
Седим ентация 309 
Селен 359, 360, 382, 383 
С еленаты  383 
Селениды 382
Селенистая кислота 382, 383 
С еленовая кислота 383 
Селеноводород 382 
Селитры  384, 391, 401 
С ера 359, 360, 367 сл. 

галогениды 381
диоксид 194, 371, 372, 377— 379 
моноклинная 367, 368 
пластическая 368 
получение 367 
ромбическая 367, 368 
триоксид 194, 373, 374 

С еребро 551, 552, 558— 561 
бромид 242, 560, 561 
иодид 242, 560
комплексные соединения 560, 561 
хлорид 242, 352, 560 

Серебряны й блеск 552 
С ерная кислота 234, 374 сл.

получение 377 сл.
С ернистая кислота 231, 372, 373 
Сернистый газ см. Сера диоксид 
Серный цвет 367 
С ероводород 231, 369 сл.
С ероуглерод 431 
С еф адекс 309 
С игм а-связь 127 
С иккативы  475 
С иланы  494 
С иликагель 312, 496 
С иликаты  491, 492, 469—498 
Силициды 493 
Силумины 660 
Сильвин 340 
Сильвинит 550 
С инильная кислота 231, 431 
Системы

гетерогенные 163 
гомогенные 163 
капиллярно-дисперсны е 300 

С италлы  500 
С кандий 620 
С лю ды  497 
С м ола(ы )

конденсационные 489 сл .

С м ола (ы)
перхлорвиниловая 486 
полиамидные 490, 491 
полимеризационные 484 сл. 
полиэфирные 490 
ф енолоф орм альдегндны е 489 

С ода 426, 427
двууглекислая 427 
кальцинированная 427 
каустическая 548 См. такж е  

Н атрий гидроксид 
Соединения

вы сокомолекулярны е 304, 305,
483 сл.

комплексные 556— 558, 560, 561,
563 сл.

кремнийорганические 451, 503,
504

металлорганические 451, 455 
неорганические 37 
органические 37, 435 сл. 
переменного состава  22, 23 
хелатны е 568, 569 
элементорганнческие 437, 451, 455 

Соли 41—43, 236 
гидролиз 249 сл. 
двойные 41 
кислые 41, 42, 236 
нормальные 41 
основные 41, 42, 236 
растворимость 239 
смеш анные 41 
средние 41 

Солод 466 
С ольватация 209 
С ольваты  209, 228 
С оляная кислота 234, 350, 351 
Сорбенты 309 
Сорбция 309 сл.
Спайность 152 
Спектрохимический р я д  577 
Спектры 60, 61 
Спин 81, 87, 114 
С пирт(ы ) 450, 464 

гидролизный 467 
двухатом ны е 467 
древесный 466 
метиловый 466 
м ногоатомные 467 
наш атырный 385 
одноатомны е 466, 467 
этиловый 466, 467 

С плавы  525 сл.
диаграм м ы  состав — свойство 

535, 536
состояния 526 сл.

С родство к электрону 98 
С таль (и) 652, 657, 660 сл. 

аустеннтные 665
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С таль (и)
ж аропрочны е 666 
ж аростойкие 666 
за к ал к а  662 
инструм ентальны е 665 
кипящ ая 661 
конструкционны е 665 
легированны е 665, 666 
м агнитны е 666 
нерж авею щ ие 666 
отпуск 663, 664 
производство 660 сл. 
раскисление 661 
специальные 666 
спокойная 661
терм ическая обработка 662—664 
углеродисты е 664, 665 
улучш ение 664 

С тандартное состояние 193 
С тандартны е термодинамические ве

личины 192 сл. 
электродны е потенциалы 271 сл, 

С таниоль 505 
С танниты  506 
С текло 157, 299, 498 сл. 

ж идкое  496 
к варцевое 499, 500 
органическое 486 
растворим ое 496 

С теклопластики 500 
С теклянны е электроды  315 
С теллиты 640, 672 
Степень

гидролиза 250 
дисперсности 297 
диссоциации 228— 231 
полим еризации 485 

С техиом етрия 31 
С тибин 414 
С тирол 459, 460, 486 
С тронцианит 599 
С тронций 577, 588, 599 
С ублим ация 202 
С улем а 352, 607, 608 
С ульф аты  376, 377 
С ульф иды  370, 371 
С ульф ирование 461 
С ульф иты  373 
С ульф окислоты  461 
С уперф осф ат 409, 410 
С урик 512

ж елезны й 670 
С урьм а 384, 414, 415 

гидрид 414 
оксиды 414, 415 

С урьм ян ая кислота 415 
С урьм янистая кислота 41Б 
С урьм яны й блеск 414

С успензии 298, 309 
С успензоиды 302 
С фен 628

Таллий 608, 609, 618, 619 
Т альк  594 
Т ан тал  631—633 
Т аутом ерия 477 
Теллур 360, 382, 383 
Т еллуриды  382 
Т еллуристая кислота 383 
Т еллуровая  кислота 383 
Т еллуроводород 382 
Т ем пература

критическая 202, 203 
растворения 212 

Теория
Б о р а  64 сл.
координационная 564 сл. 
кристаллического поля 576 сл. 
протонная 237
растворов М енделеева 209, 226 
химического строения Б утлерова 

110 сл., 162 сл. 
электролитической диссоциации 

225 сл.
Тепловой эф фект реакции 158 сл. 
Теплоемкость атом ная 32 
Т еплота

образования 159 
растворения 208 
сгорания 160 

Т еплотворная способность 434 
Тербий 621
Т ереф талевая  кислота 472 
Терилен 490
Терм ическая диссоциация 203, 263 
Терм охим ия 159 сл.
Терм оядерны й синтез 108, 109 
Т етраборан  611 
Т етратионовая кислота 381 
Т етрахлорозолотая  кислота 563 
Т етраэтилсвинец 455 
Т еф лон 346, 486 
Технеций 60, 106, 641, 642 
Т иксотропия 327 
Тиокислоты  380, 412 
Т ном ы ш ьяковая кислота 413 
Т иом ы ш ьяковистая кислота 413 
Тиосерная кислота 380, 381 
Тиосоли 380, 381 413, 415 
Тиоспирты 451 
Тиосульф аты  380, 381 
Тиофенолы  451 
Т иоэф иры  451
Типографский металл 414, Б09 
Т итан 525, 627— 629 
Т итановы е белила 629
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Титаномагнетиты  628 
Тол 461
Толуол 459, 461 
Топаз 495 
Топливо 158 сл.
Торий 623, 624 
Торф 432, 433
Т рансурановы е элементы 106, 107,623
Трепел 495, 502
Трилон Б  569
Тринитротолуол 461
Тритий 101, 108, 330
Т ройная точка 202
Тротил 461
Тулий 621
Т урнбулева синь 671 
Т яж ел ая  вода 204, 205

Углеводороды 450, 452 сл. 
аром атизация 460 
ароматические 459 сл. 
ацетиленовы е 456 сл. 
галогенпроизводные 450, 452, 461, 

463, 464
дегидрирование (дегидрогениза

ция) 456 
крекинг 456, 457
ненасыщ енные (непредельны е) 

455 сл. 
предельные 452—455 
циклические 458, 459 
этиленовы е 455—458 

Углеводы 475 сл.
У глерод 417 сл.

аллотропия 418—422 
аморфный 421, 422

• диоксид 194, 215, 361, 423, 424 
монооксид 194, 423, 428— 430 

Уголь
активный 312, 313, 422 
древесный 422, 434 
ископаемый 432, 434 
костяной 422 

У гольная кислота 231, 424, 425 
Удобрения минеральные 401, 402, 

409, 410
У ксусная кислота 231, 471, 472 
Уксусный альдегид 468, 470 
Ультрамикроскоп 307 
У льтрафильтры  307 
У равнение(я)

В ант-Гоф ф а 218 
де Бройля 68, 69 
ионио-молекулярны е 237 сл. 
К лапейрона — М енделеева 28 
П лан ка  62 
термохимические 160 
-химические 45

У равнение(я)
Ш редингера 69 
Эйнштейна 16, 100 
электрохимические 265 сл.

Уран 623—625 
У ранаты  625 
Уранил 625 
Уранинит 624 
У рановая кислота 625

Ф аза 163
дисперсная 296 

Ф енол(ы ) 450, 464, 465, 467, 468, 489 
Ф еноляты 465 
Ф енопласты 489 
Ферменты 172, 436 
Фермий 623 
Ф ерраты 671 
Ф еррит 653 
Ф ерриты 620, 621, 671 
Ф еррованадий 631 
Ф ерротитан 629 
Ф еррохром 633 
Фильтры м ембранны е 307 
Ф лотация 523 
Флюсы 522, 659 
Ф ормалин 470 
Ф ормальдегид 470, 489 
Фосген 430 
Ф осфаты 407, 408 
Фосфин 406 
Фосфоний 406 
Фосфор 384, 403 сл. 

аллотропия 404, 405 
оксиды 407 

Ф осфористая кислота 407 
Ф осфорит 403, 594 
Ф осфорные кислоты 231, 401 сл. 
Фотоны 62 
Ф ототок 62
Ф отоэлектрический эф ф ект 62, 63
Ф ранций 60, 543—545
Ф реоны 346, 464
Ф руктоза 475, 476
Ф тор 338 сл.

кислородные соединения 194, 353 
Ф торапатит 340 
Ф торид(ы) 350 

азота 387
кислорода 194, 353 

Ф торобериллаты  591 
Ф тороводород 194, 231, 347 сл. 
Ф торопласт см. Теф лон 
Ф торосиликаты 495 
Ф унгициды 464

Х алькозин 552 
Х алькопирит 552 
Хастеллой 673
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Х елатпы е соединения 568, 569 
Х емосорбция 310 
Химическая кинетика 165 
Химическая связь 109 сл.

в комплексных соединениях 
575 сл.

водородная 147— 149, 199, 200, 
349, 464 

донорно-акцелторная 125 сл. 
ионная 113, 143 сл. 
ковалентная 115 сл. 
м еталлическая 517 
м ногоцентровая 133 сл., 463, 612 
направленность 127 сл. 
насы щ аемость 126 
неполярная 118 сл. 
полярная 118 сл.

Химические источники электрической 
энергии 263 сл.

Химические реакции 
гомогенные 164 
гетерогенные 164, 172, 173 
каталитические 170— 172 
необратимые 176 
обратим ы е 176 сл. 
скорость 163 сл. 
тепловой эф ф ект 158 сл. 
цепные 173— 175 
экзотермические 159 
эндотермические 159 

Хлор 338 сл.
гидролиз 353, 354 
кислородны е соединения 194, 

353 сл. 
нитрид 387 
растворим ость 215 

Х лораты  355, 356 
Хлориды 351 
Х лорин 486 
Х лористая кислота 356 
Хлориты 356 
Х лорная 

вода 342 
известь 355 
кислота 356, 357 

Х лорноватая  кислота 356 
Х лорноватистая кислота 353—355 
Х лороводород 174, 194, 234, 347 сл, 
Хром 633 сл.
Х ром атограф ия 315—318 
Х ром аты  635 
Х ромистый ж елезняк  633 
Х ром овая кислота 635 
Х русталь 495, 499

Ц ар ская  водка 400 
Ц езий 543 сл. 
Ц елестин 599

Ц еллю лоза 478—480 
Ц емент 501, 502

глиноземистый 502 
кислотоупорный 502 
магнезиальный 593 

Ц ем ентация 664 
Ц ементит 653, 654 
Цепные реакции 108, 173— 175 
Церий 621 
Цианиды 431 
Ц иаиоводород 231, 431 
Ц иклоалканы  458 
Ц иклопарафины  458 
Ц инк 599 сл.

гидроксид 242, 603 
Ц инкдты 603
Ц инковая обманка 367, 600 
Цинковый купорос 603 
Ц иркаллои  630 
Цирконий 524, 627, 630

Число
координационное 154, 564, 566 
массовое 99 
октановое 454, 455 

Чугун 652, 657—660, 666, 667 
белый 666
высокопрочный 666, 667 
ковкий 667 

Ч угун
производство 658—660 
серый 666

Ш еелит 640 
Ш лаки 522, 659, 660

Щ а велевая кислота 472 
Щ елочи 41
Щ елочноземельны е металлы 588 сл. 
Щ елочные металлы 543 сл.

Эбонит 369
Э буллиоскопическая постоянная 222 
Эвтектический сплав (эвтектика) 528 
Э втектоид 655, 656 
Эйнштейний 107, 623 
Э квивалент 29—31
Э квивалентная масса 29, 34, 43, 44 
Экзотермические реакции 159 
Э кстракция 213 
Э лектрод(ы )

водородный 272, 273 
каломельны й 273, 274 
стеклянные 315 
хлорсеребряпый 274 

Э лектродвиж ущ ая сила 267, 268 
Электродны е потенциалы 270 сл. 
Электрокинетические явления 318—= 

320
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Электрокинетический потенциал 319 
Э лектролиз 285 сл.
Э лектролитическая диссоциация 

225 сл.
Электролитическое раф инирование 

291, 292 
Электролиты 225 сл.

сильные 228, 229, 232—234 
слабы е 228—232 

Э лектрон(ы ) 55
возбуж денное состояние 84 
волновая функция 69, 70 
диф ракция 68 
зар я д  55
корпускулярио-волиовая двой

ственность 67— 69 
разры хляю щ ие 139 
связываю щ ие 138 
энергетические подуровни 75 

уровни 73 
Электронные облака 70, 74 сл. 

гибридные 129 сл. 
граничная поверхность 75 
формы 74 сл.

Электронный 
газ 517
зах ват  102, 103 

Электронография 68 
Электроосмос 318 
Электроотрицателы-юсть 118, 119 
Электрофорез 318 
Э лектроэкстракция 191 
Э лемент(ы )

гальванические 264 сл., 601, 602 
См. так ж е  А ккум уляторы  

переходные 90, 625 сл. 
распространенность в природе 20 
химический 18, 19, 101 

Элемеитограиические соединения 437,
451, 455 

Элюенты 313 
Элюция 313

Эмульсии 298 
Энант 490
Эндотермические реакции 159 
Энергия

активации 167 
атомизации 283 
внутренняя 158, 187, 188 
Гиббса 191 сл., 208, 267, 269—

272, 300, 301, 3 9 5 ,4 2 9 ,5 2 6 ,6 5 3  
ионизации 95 сл. 
поверхностная 300 
разры ва связи  109 
расщ епления 576, 577 
свободная 191 

Энтальпия 188, 189 
образования 194 

Энтропия 189 сл.
Эрбий 621
Этан 440, 441, 443, 453 
Этанол 466, 467 
Этериф икация 473
Этилен 442—445, 435, 457, 458, 467, 

484, 485 
Э тиленгликоль 467 
Э фир(ы )

гидролиз 473—475 
диэтиловы й 468 
петролейньш  453 
простые 450, 468 
слож ны е 451, 465, 173 сл. 

Эффект
Зеем ана 80 
Ребиндера 329 
фотоэлектрический 62, 63 

Эффективный за р я д  атом а 119

Ядерные
реакции 105 сл., 175 
силы 99 

Я дохимикаты  464 
Я дро атомное см. А томное ядро 
Яш ма 495
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