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ПРЕДИСЛОВИЕ К ТРЕТЬЕМУ ИЗДАНИЮ

Третье издание учебника «Общ ая химия», как и предыдущие два издания,—  
коллективный труд ведущих преподавателей кафедры общей химии химического 
факультета М осковского государственного университета им. М. В. Л омоносова. 
Предыдущее издание, вышедшее в свет в 1980 г., заслужило широкое признание 
и успешно использовалось не только в М осковском университете, но и в других 
вузах страны при изучении курса общей и неорганической химии студентами 
естественных факультетов.

В то же время в процессе пользования учебником выявились некоторые его 
недостатки, кроме того, поступил ряд замечаний и пожеланий по дальнейшему 
совершенствованию книги. Все это побудило к работе по значительной перера
ботке и дополнению учебника.

В третьем издании практически заново написано большинство глав, а их 
количество увеличено до 20. Впервые введены главы, освещ ающие важные проб
лемы современной.химии: глава 18 —  «Бионеорганическая химия» и глава 20 — 
«Химическая экология». Основные понятия и законы химии, ранее составляющ ие 
содержание главы 1 , даны теперь в более детальном изложении в главах 1 
(«Химическая эволюция материи»), 2 («Основные этапы развития химии») и 
3 («Количественные соотношения в химии»). Введение этих глав позволило рас
смотреть вопросы атомистики с более общих естественно-научных и философ
ских позиций, определить место химической формы движения материи в ряду 
других ее форм.

Заново переработана глава 13 («Физико-химический анализ»), она замени
ла главу 12 предыдущего издания, куда входила также тема «Общ ие свойства 
металлов. Сплавы». В новом издании эта тема вошла в главу 7 («Строение ве
щ ества»), в которую  впервые включены разделы «Ж идкое состояние. Стекло» 
и «Ж идкокристаллическое состояние», освещающие важные проблемы современ
ного материаловедения.

В соответствии с большим значением электролитов в химии и технологии им 
посвящена отдельная глава 14. Значительной переработке подвергся раздел 
учебника, излагающий химию элементов и их соединений (глава 17), здесь при
н я т а  единообразие в последовательности изложения химии соединений S-, р- 
и d -элементов (общ ая характеристика, строение атомов, степени окисления, по
лучение и свойства соединений). Обзор химии элементов каждой подгруппы 
включает сводку наиболее типичных соединений и их реакций, а также заклю
чение, подчеркивающее специфику элементов рассматриваемой подгруппы. Хи
мия элементов рассматривается на базе теоретических представлений, данных в 
предшествующих главах учебника.

В целом учебник отвечает программе курса общей и неорганической химии 
для студентов нехимических специальностей университетов. В нем сохранена тра
диционная последовательность изложения материала (от  общетеоретических во
просов строения вещества, химической связи, элементов химической термодина
мики, химической кинетики и равновесия, теории растворов и электрохимических 
процессов —  к химии элементов), которая позволила авторам активно исполь
зовать принципы структурного подхода, подчеркивая внутри- и межпредметные 
связи. Все это призвано привить учащимся навыки творческого мышления, по
высить эффективность усвоения учебного материала в процессе самостоятельной 
работы студентов.

Главы 1— 4, 6— 12 и 19 написаны Л. С. Гузеем, главы 5, 13, 16 и 18 — 
Е. М. Соколовской, главы 14 и 20 —  Г. А. Богдановским, глава 17 —
В. А. Трошкиной, глава 15 —  Т. М. Гришиной.

Профессор Л. М. Витинг



Х И М И Ч Е С К А Я  Э В О Л Ю Ц И Я  М А Т Е Р И И

Современное понимание Вселенной существенно отличается 
от взглядов ученых не очень далекого прошлого прежде всего 
представлением о ее нестатичности, о том, что в целом она яв
ляется нестационарной расширяющейся системой, а следователь
но, предполагается «начало» Вселенной во времени, а также су
щественное качественное изменение со временем, в том числе ее 
состава и строения.

Это значит, что Вселенная эволюционирует, развивается. Для 
нас важен этап ее химической эволю ции: возникновение и разви
тие химической формы движения материи-, возникновение ее из 
физической и развитие до биологических форм.

Прежде чем приступить к этой проблеме, необходимо опреде
лить, что именно мы понимаем под химической формой движе
ния, иными словами, выделить ее из других форм движения ма
терии.

§  1. ХИ М И Ч ЕСК АЯ Ф О Р М А  ДВИЖ ЕНИЯ МАТЕРИИ

«Материя есть философская категория для обозначения об ъ 
ективной реальности, которая ... отображается нашими ощ ущ е
ниями, существуя независимо от них». Это ленинское определе
ние, данное им в 1909 г. в его основном труде по философии 
«Материализм и эмпириокритицизм»1, имевшем принципиальное 
значение для развития современного естествознания, направлено 
в первую очередь против идеализма как философского учения. 
Оно выбило почву из под ног философов-идеалистов, пытавших
ся отрицать материальность и объективность существования ми
ра и закономерностей происходящих в нем событий на основе 
физических открытий новых форм  существования материи.

С естественно-научной точки зрения материя — это основа 
всех существующих в мире свойств, связей и форм движения.

Современная наука подразделяет все материальные объекты 
на вещества и поля, причем вещественным, в широком смысле 
слова, считается любой объект, имеющий ненулевую массу по
коя. Такими объектами являются элементарные частицы, атомы, 
химические вещества (т. е. объекты, состоящие из различных

1 Л е н  и н В. И. Поли. собр. соч. Т. 18. С. 131.



к о м б и н а ц и й  атомов, в том числе молекулярного типа), геологи
ч е с к и е  системы, планеты, звезды, галактики.

Неотъемлемый атрибут материи — движение. Движение — 
это всякое взаимодействие материальных объектов. Формы дви
жения материи разнообразны, и число их так же, как и число 
форм существования материи, в принципе бесконечно.

На современном этапе развития науки, на современном уров
не наших знаний мы выделяем четыре основны е  формы движе
ния материи: физическую, химическую, биологическую и соци
альную. Эти формы движения являются предметом фундамен
тальных наук: физики, химии, биологии и социологии. Другие 
формы движения (например, геологическая, механическая, пси
хическая и т. д.) являются предметом специальных наук.

У нас нет критерия для построения иерархии форм движения 
материи, основанной на их различной сложности; нельзя сказать, 
какая форма сложнее и потому выше, тем более что само поня- 
ние «сложность» трудноопределимо. Иерархию основных форм 
движения можно построить, рассматривая простейшие носители 
каждой из форм. Здесь также нельзя говорить об относительной 
сложности этих носителей. Мы будем строить иерархию по прин
ципу: простейший носитель каждой следующей формы движения 
включает в себя простейшие носители всех предыдущих; эту сле
дую щ ую форму назовем более высокой. Тем самым каждая б о 
лее высокая форма движения включает в себя все предыдущие, 
хотя, конечно, к ним не сводится, а представляет качественно но
вое явление.

Изучая одну из форм движения материи, являющуюся пред
метом определенной науки, нельзя обойтись без знания более 
низких по отношению к ней форм. Тем самым определяется круг 
фундаментальных наук, овладение которыми необходимо для 
каждой конкретной специальности.

Таким образом, рассматривая химическую форму движения 
материи, являющуюся более высокой по сравнению с физиче
ской, мы должны начать с последней.

Взаимодействие элементарных частиц между собой и взаимо
действие любых материальных объектов, осуществляемое посред
ством полей (электромагнитного, гравитационного и др.) можно 
назвать физической формой движения материи. Эта форма начи
нает проявляться на самых ранних этапах развития материи, она 
присуща всем без исключения материальным объектам и потому 
лежит в основе всех других форм движения. Простейшим ее но
сителем служат элементарные частицы, в том числе протоны, 
нейтроны, электроны.

Простейшим носителем химической  формы движения являет
ся атом (в том числе ионизированный).

Атом представляет собой систему, состоящ ую из ядра и дви
жущихся возле него (в его поле) электронов. В результате хи 
мического взаимодействия атомов образуется молекула (ради
кал, ион), представляющая собой систему, состоящ ую из не



скольких ядер, в общем поле которых движутся электроны. При 
химическом взаимодействии молекул одна конфигурация ядер и 
электронов разрушается, исчезает и образуется новая. Акт хими
ческого взаимодействия состоит в образовании новых  электрон
ных орбиталей, так называемых молекулярных орбиталей, в ре
зультате образования новой конфигурации ядер. При этом необ
ходимо учитывать, что в химических реакциях участвуют не от
дельные частицы, а их большие коллективы — вещества. (Вспом
ним, что при исследовании химических свойств ультрамикроко
личеств веществ, как это бывает при радиохимических исследо
ваниях, в реакционную смесь прибавляются так называемые но
сители — вещества той же химической природы, но отличающие
ся изотопным составом.)

Таким образом, химия — наука о химической форме движе
ния материи — одна из фундаментальных наук. Ее можно опре
делить как науку о превращениях веществ, сопровождающихся 
перераспределением химических связей между атомами, как вхо
дящими в состав химических частиц (молекул, ионов, радикалов 
и т. п.), так и свободными.

Данное определение химических превращений, т. е. химиче
ских реакций как превращений, связанных с образованием и 
(или) разрывом химических связей, как всякое определение ре
ального явления бесконечно сложного мира, несовершенно, не
полно. Например, при разбиении атомного или ионного кристал
ла на более мелкие изменение (разрыв) химических связей про
исходит, однако это явление химическим обычно не считается. 
То же относится к деформации металлического кристалла, воз
гонке атомного кристалла и т. д. Чтобы все-таки выделить пред
мет химического исследования, необходимо указать, что химиче
ское изменение сопровождается появлением новых химических 
и н ди видов2.

Химическим индивидом следует назвать наименьшее количе
ство вещества, повторением которого в различном порядке м ож 
но воспроизвести данное вещество. Химическими индивидами яв
ляются атомы в атомной решетке простого вещества (С в решет
ке графита) или группы атомов в составе сложного (SiC в ре
шетке карбида кремния), молекулы в веществе молекулярного 
строения (Н 20  в воде), ионные пары или более сложные ионные 
комплексы в ионном веществе (NaCl в поваренной соли, 
Na2C 0 3 10H20  в кристаллической соде) и т. д. При таком опре
делении изменение агрегатного состояния, полиморфный переход, 
механическое разрушение, образование некоторых растворов (на
пример, газовых) не попадут в химические явления.

Главное диалектическое противоречие, разрешаемое в химиче
ских процессах, — противоположность реакций соединения и раз

2 Обычно говорят «химических вещ еств». Но так как, скажем, алмаз и гра
фит —  разные вещества, то их взаимное превращение следовало бы тогда т о 
же называть химической реакцией.



ложения. Химическая форма движения материи лежит в основе 
двух форм, определяющих развитие неживой (геология) и живой 
(биология) природы.

Геологическая  форма отличается от химической участием во 
взаимодействии не веществ, а вещественных систем — минера
лов (твердых, жидких), которые можно назвать простейшими но
сителями этой формы движения. Специфичность взаимодейст
вия — макромасштабы. Увеличение количества (массы) реагиру
ющих участников процесса приводит к новым, отсутствующим в 
химии, закономерностям. Примером может служить несмешивае
мость вод Гольфстрима с окружающими их водами северных 
морей.

Простейший носитель биологической  формы движения, по-ви
димому, клетка (или самовоспроизводящаяся молекула?). В от 
личие от химических реакций, протекающих в неживых системах, 
основанных на статистических столкновениях беспорядочно рас
пределенных в пространстве молекул, в клетке реагируют молеку
лы, пространственно закрепленные на матрице.

Таким образом мы выделили химическую форму движения 
материи из других форм.

§ 2. ВОЗНИКНОВЕНИЕ АТОМОВ 
ХИМИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ

Химическая форма движения появилась и химическая эво
люция началась с появлением простейшего носителя этой фор
мы — атома. Когда и как это произошло?

Анализ распространен
ности химических элементов 
в нашей Галактике показы
вает (табл. 1. 1), что при
близительно 92% атомов 
приходится на долю водоро
да, 8 % —  на долю гелия и 
только 0,1% составляют 
атомы более тяжелых эле
ментов, чем гелий. П од об
ная несоразмерность между 
водородом и другими эле
ментами может служить 
еще одним доказательством 

эволюции Вселенной. По-видимому, существующие сейчас хими
ческие элементы не всегда были в ее составе, а возникли в про
цессе эволюции от сверхплотного и сверхгорячего состояния до 
современного мира звезд и галактик —  в полном соответствии с 
космологией Большого взрыва, с которого началось развитие на
шей Вселенной. Причем, очевидно, первым образовался простей
ший атом (вернее, его ядро) —  водород.

Т абл иц а  1.1
Элементный состав звездного 

и солнечного вещества (м ас.% )

Элемент Звездное
вещество

Солнечное
вещество

н 8 1 ,7 6 8 7 ,0
Не 18 ,17 12,9
N, С, Mg 0 ,0 3 3 0 ,0 3 3
О 0 ,0 3 0 ,0 2 5
Si, S, Fe 0 ,0 1 0 ,0 0 4
Другие элементы 0.С01 0 ,0 4



В соответствии с теорией Большого взрыва, с которой согласны большинст
во ученых и которая подтверждается большинством астрофизических наблюде
ний, наша Вселенная возникла 15— 20 млрд лет назад. Современная теория ни
чего не мож ет сказать о состоянии материи в момент времени 0 и о причинах, 
вызвавших взрыв. Во всяком случае, через очень короткое время ( < 1 0 -40 с) 
после его начала Вселенная имела плотность около 1095 г /с м 3 (в настоящее вре
мя —  около 10~ 29 г /с м 3), радиус —• 10~ 10 см, или 0,01 А (радиус сферы, заклю
чающий наблюдаемые ныне астрономические объекты, равен примерно 1023 км) 
и температуру ~ 1032 К.

Не касаясь самых ранних этапов усложнения материи, отметим, что прибли
зительно через 1 с после Большого взрыва плотность материи понизилась до 
1 т /с м 3, температура —  до 100 млрд градусов, а диаметр вырос до 1500 млрд 
км; вещ ество находилось в состоянии полностью ионизированной плазмы, со 
стоящей из нуклонов (протонов и нейтронов) и электронов. Еще через 10 с, 
когда температура понизилась до 10 млрд градусов, появилась возможность 
для протекания ядерной реакции образования дейтонов —  ядер дейтерия:

n + p ^ D  +  y +  Q'

Однако при этой температуре равновесие данной реакции оказывается силь
но сдвинутым влево. Оно сдвигается вправо при температуре 109 К (через 100 с 
от начала В зры ва); однако дейтоны не могут накапливаться, так как превра
щаются в этих условиях в ядра гелия, в частности, по такой схеме:

D +  D =  3H e+ n ,
3Не+гс =  3Н + р ,

3Н+£> =  4Н е+ л .

Эта схема удовлетворительно объясняет количество гелия в нашей Вселенной.
На этой, дозвездной, стадии развития материи ядра других химических эле

ментов не образуются, так как плотность и температура расширяющейся Все-- 
ленной быстро падают (процесс образования 4Не, начавшись приблизительно 
через 2 мин, прекращается к концу четвертой минуты). При дальнейшем осты 
вании Вселенной через ~ 1  млн лет, когда температура достигает 3500 К, про
исходит рекомбинация ядер гелия и оставшихся ядер водорода с электронами— 
образую тся атомы гелия и водорода —  исходный материал для межзвездного 
газа и звездных систем.

Дальнейший синтез химических элементов продолжается в недрах звезд. 
Этапы этого синтеза сменяют друг друга при повышении температуры. В про
цессе конденсации в протозвезду межзвездного газа, состоящ его из водорода 
и гелия, в результате гравитационного сжатия температура повышается, и сн о
ва становится возможной реакция образования гелия из водорода. (На нашем. 
Солнце, по-видимому, в настоящее время это главный энергопроизводящий про
цесс, хотя, как будет сказано ниже, оно прошло и другие этапы звездной эво
люции). Этот этап характеризуется температурами, не превышающими 20 млн 
градусов. После ядер 4Не наиболее устойчивыми являются ядра 12С и 1вО, Тер
моядерная эпоха образования таких ядер ( Т ~  10® К) наступает после того, как 
истощится, «выгорит», водород в процессах первого этапа. В эту эпоху в плот
ных выгоревших ядрах звезд-гигантов возможно непосредственное образование 
углерода и кислорода (конечно, не атомов, а ядер) по реакциям:

34Н е = ‘ 2С +  у.
12C +  4H e = ieO + Y -

Дальнейшее слияние ядер гелия приводит к образованию 20Ne, 24M g и т. п.,
т. е. синтезируются атомные ядра с массовым числом А — 4п (п =  1, 2, 3, ...).

Более поздняя ядерная эпоха, когда обеспечивается температура до 1 млрд
градусов, характеризуется «горением» углерода:

<2C +  12C =  20Ne +  4He,
<2C + 12C =  23N a + p ,
12C +  12C =  23M g + n ,
12C +  12C =  24M g +  Y и т. д.

При этом образуются ядра вплоть до 27А1 и 29Si.



ния:
28Si +  4He3=*S +  \\

32S +  4H e ^ 36Ar +  Y

И т. д. В условиях складывающ егося при этом термодинамического равновесия  
синтезируются элементы вплоть до железа и атомы близких ему элементов, ко
торые имеют максимальную среди всех ядер энергию связи в расчете на один 
нуклон, т. е. являются самыми стабильными ядрами; при этом достигается 
минимум энергии всей системы и более тяжелые ядра не синтезируются. П о
этом у для получения элементов с большими атомными номерами должен су 
щ ествовать другой механизм.

. Он состоит в последовательном захвате ядрами нейтронов и последующем 
Р-распаде. В качестве примера —  схема образования изотопов осмия из 181Та:

181 Та — —► 182Ja ---- у  182\у — —► 183-\у >■ 181 ty’ ~̂ П—>-

- V  18Б\у -= £ -  i85Re ± ^ —»- 18врче — — >- iseOs — --> i8?Os — •-*■ 1880 s  —  18»O s.

В подобных процессах самым тяжелым может получиться нуклид 209Bi. Если 
он захватит нейтрон, то образовавшийся 210Bi излучит не |3- -, а а-частицу и 
превратится в атом элемента с меньшим атомным номером —  в 20вРЬ. И все 
более тяжелые ядра а-радиоактивны; вот почему процесс последовательного по
степенного увеличения массы (и в результате р —-распада) заряда ядер имеет 
предел.

Более тяжелые, чем 209Bi, ядра синтезируются во время взрывов звезд в ка
честве «Н овы х» и «Сверхновы х» в условиях колоссальной плотности нейтрон
ных потоков, когда возможен захват нейтронов ядрами не по одному, а груп
пами. Д о сих пор нет единой теоретической оценки пороговой максимальной 
атомной массы, которая мож ет при этом образоваться. Возможно, она лежит в 
области «магических» чисел заряда ядра 114 и массового числа 284. По-видимо- 
му, на этот вопрос мож ет быть получен ответ в результате дальнейших успе
хов искусственного синтеза тяжелых элементов. Пока самым тяжелым синте
зированным атомом является атом элемента №  108 с массовым числом 265 
(СССР, Ф РГ, 1984).

Обращаясь к Солнечной системе, мож но с большой вероятностью предпо
ложить, что в ней сменилось несколько этапов синтеза элементов. Химический 
состав Солнца в сравнении со средним химическим составом  звездного вещ ест
ва (см. табл. 1 . 1 ) позволяет заключить, что все вышеописанные процессы син
теза ядер имели место в Солнечной системе.

М ож но предположить, что первоначальная масса образовавшейся в нашем 
участке Галактики звезды превышала критическую (равную 1,44 массы Солн
ца), она оказалась неустойчивой. П од действием гравитационного притяжения 
протозвезда сжималась, ее температура повышалась', обеспечивая первые эта
пы ядерного синтеза. Выделяющаяся при этом энергия оказалась слишком ве
лика, и поэтому через некоторое время происходил взрыв в виде Сверхновой, 
во время которого образовывались ядра самых тяжелых элементов; масса звез
ды уменьшалась за счет выброса вещества. Весь этот процесс мог повторяться 
неоднократно до тех пор, пока масса центральной массивной звезды не опусти
лась ниже критического предела. Такая система должна иметь время жизни по
рядка 5 млрд лет, что соответствует возрасту Солнца и обеспечивает интервал 
времени, достаточный для химической, геологической и биологической эволюции, 
Достигших современного уровня.

Данные о распространенности химических элементов и их изо
топном составе в изученных космических объектах (Солнце, ме
теориты, лунные породы) и материале Земли свидетельствуют о  
генетическом единстве всего вещества Солнечной системы. Нан-



более точные данные получены об отношении количеств изотопов 
12С / 13С, которое одинаково на Солнце, метеоритах, Земле и от 
личается от такового в других звездных системах.

§ 3. ВОЗНИКНОВЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО ВЕЩЕСТВА

Можно предположить, что планеты Солнечной системы обр а 
зовались из солнечной материи, выброшенной, когда Солнце ста 
новилось сверхновой звездой. Охлаждение образовавшейся во
круг Солнца дискообразной газовой туманности создало возмож 
ность для соединения атомов в молекулы, т. е. началась химиче
ская эволюция. Молекулы не могли образоваться при звездных 
температурах, когда большинство атомов существует в виде мно
гозарядных ионов (например, в Солнечной короне при 106 К 
атомы железа являются ионами F e l3+, а рения даже Re47+). 
Двухатомные молекулы обнаружены в спектрах наиболее холод
ных звезд с температурой поверхности 2000—3000 К; это А10, 
M gO , TiO, ZrO, СО, SiO и некоторые другие с наиболее прочной 
химической связью.

В межзвездном пространстве установлено присутствие больш ого числа мо
лекул, в том числе достаточно сложных:

Метилидин-радикал
Циан-радикал
Гидроксил-ион
Аммиак
Вода
Метилацетилен 
Изоциановая кислота 
Тиоформальдегид 
Оксид кремния (II) 
Уксусный альдегид 
Формальдегид 
В одород
Оксид углерода (II)
Ц иановодород
Метанол

с н Муравьиная кислота
CN С ероводород

о н - Оксид серы (II)
NH, Этанол
Н20 Диметиловый эфир

СНзССН Оксид серы (IV )
HNCO Сульфид кремния (II)

H 2CS Цианоацетилен
SiO Формамид

СНзСНО Сульфид углерода
НСНО Ацетонитрил

Н2 Этинил-радикал
с о Метиламин

HCN Акрилонитрил
СНзОН Метилформиат

НСООН
H 2S
s o

С 2Н5ОН
(СНз)гО

s o 2
SiS

НС =  С— CN 
H C (0 )N H 2

с н ,с с ^
н с = с

CH3NH2
h 2c = c h c n

НСООСНз

Состав этих молекул, очевидно, соответствует составу первых молекул, о б 
разовавшихся в результате охлаждения звездного вещества. Найдены и другие 
молекулы, но в значительно меньшем количестве. М асса молекул в меж звезд
ных водородных облаках составляет менее 1 % от массы атомарного водорода.

Когда температура протопланетной туманности понизилась до 1000— 1800 К, 
начали конденсироваться, т. е. становиться жидкими и твердыми, самые туго
плавкие вещества, в частности образовались капельки железа (именно железа, 
а не других, хотя и более тугоплавких, но значительно менее распространенных 
металлов) и впоследствии силикатов. Затем при температурах 400— 1000 К кон
денсировались другие, менее распространенные металлы и их соединения с се
рой и кислородом (рис. 1.1). Застывшие капли силикатного материала в виде 
маленьких сферических тел —  хондр —  образовали, по-видимому, при после
дующем сгущении множество астероидов —  родоначальных тел хондритовых ме
теоритов. При этом можно предположить, что в результате дифференциации пер
вичного газа под действием солнечного ветра и градиента температур атомы 
наиболее легких элементов были отброш ены на периферию Солнечной системы.



и потому расположенные ближе к Солнцу планеты земного типа возникли пу
тем сгущения наиболее высокотемпературной фракции с повышенным содерж а
нием металлического железа. Содержание же летучих компонентов, которые, по- 
видимому, попали в планетное вещ ество главным образом  в результате адсорб
ции на пылевых частицах или химических реакций с ними, оказалось очень ма
лым. Вот почему масса гидросферы Земли составляет лишь 0,024, а атмосферы 
0,00009% от  общей массы Земли.

Минерал Падение температуры и давления

Перовскит СаТЮз
1 I г ..............

ШШ—  > | !

Шпинель MgAl20 4
1 | |

Мелилит Ca2MgSi30 7

Форстерит Mg2S i0 4

Корунд А120 3 ™  1 | 1
Анортит CaAl2Si20 8 H1I— )л п

Железо Fe (Ni) ПП1МИП | |

Диопсид CaM gSi2Oj в я а я  1

К-пол. шпат KAlSijO j ■ЫИТ ■ н и  | 1

Энстантин M gSi03 ; я в я  1 1

Эсколаит Сг20 3 ' Г" 1 'Алабандин MnS

Троилит FeS 1 1 ■ J
Магнетит Fe30 4

Лед Н 20
1 1 ! -

Ртуть Hg
! ' ! ■

2000 1500 1000 500 Г, К

1.1. Температурные интервалы конденсации химических соединений при 
остывании солнечного газа. (П о кн.: Войткевич Г. В. Происхождение 

и химическая эволюция Земли. М.: Наука, 1983. С. 85)

В настоящее время отвутствует общ ая теория образования земного веще
ства. В то же время экспериментально установленное совпадение возраста ме
теоритов с оценками возраста Земли и Луны (4,5— 4,6 млрд. лет) говорит о  том, 
что рождение Земли как дифференцированной планеты, а также других планет 
и тел Солнечной системы было событием одновременным, точнее происходило в 
относительно узком временном интервале.

С формированием Земли как планеты на химическую эво 
люцию — необратимые изменения, приводящие к появлению но
вых веществ, — стала оказывать действие геологическая эволю 
ция Земли. Это влияние выражалось и выражается в настоящее



время в изменении концентрационного распределения химиче
ских элементов в теле Земли и по ее геологическим оболочкам: 
в атмосфере, гидросфере, коре, мантии, ядре... и создании усло
вий (температура, давление) для образования новых веществ. 
При этом, конечно, имело место и обратное воздействие. О бра 
зование новых веществ или появление возможностей для новых 
химических процессов приводили к геологическим изменениям — 
формированию новых геологических образований, например оса 
дочных пород, так что геологическая и химическая эволюции 
протекают в значительной степени совместно, взаимно влияя 
друг на друга.

В таблицах 1.2— 1.5 приведены современные данные о химическом составе 
Земли и о содержании веществ в некоторых ее оболочках.

Т а бл и ц а  1.2
Химический состав Земли, м ас.%  (по Войткевичу, 1983)

Химический
элемент

Данные различных исследователей

В. Рама-М урти 
и Г. Х ол л , 1970

Р. Ганапаси и 
Э. А ндерс, 1974 Д ж . Смит, 1974

о 30,25 28,5 31 ,3
Fe 29,76 35,87 31,7
Mg 15,69 13,21 13,7
Si 14,72 14,34 15,1
S 4 ,17 1,81 2,91
Ni 1,65 2,04 1,72
Ca 1,64 1,93 2 ,28
A1 1,32 1,77 1,83
Na 0 ,30 — —

Т а б л и ц а  1.3

Состав земной коры, мас.%  (по Войткевичу, 1983)

Компонент
Континентальная

кора
Океаническая

кора
Земная кора 

п целом

S i0 2 56,23 48,17 55,24
а 120 3 14,46 14,90 14,55
СаО 6 ,98 12,19 8 ,12
FeO 5,841 7,37 5 ,86
MgO 4,77 7,42 5,37
NaaO 2 ,4 0 2 ,58 2,44
Fe20 3 2 ,36 2 ,64 2 ,42
K20 1,98 0 ,33 1,61
H „0 1,57 1,05 1,46
С 0 2 1,48 1,37 1,44
т ю 3 0,71 1,40 0,86
Р2Ог, 0,16 0 ,22 ( ', 17
МпО 0,13 0,24 0 ,15

Остальные 1,36 1,36 0,31



Из табл. 1.3 видно, что общий ха
рактер химического состава коры опре
д е л я ю т  лишь немногие химические эле
менты. Всего лишь восемь элементов —
О, Si, Al, Fe, Са, M g, Na и К —  состав
ляют около 98,5% ее массы. При этом 
ведущим является кислород, составляю 
щий 46,6%- Но, обладая большими раз
мерами аниона, он занимает 92% объ е
ма земной коры. Таким образом, по
следняя —  царство кислорода.

В табл. 1.4 приведено содержание 
главных ионов в океанической воде.
Концентрации остальных —  менее 
0,0001% . Однако некоторые из них, не
смотря на низкую концентрацию, игра
ют важную роль в химических пооцес- 
са х  в морской воде и в жизни морских 
организмов. В этом отношении видная 
роль принадлежит азоту, фосфору, 
кремнию.

В табл. 1.5 указано содержание о с 
новных компонентов воздуха и, кроме 
того, данные о пороге запаха для пах
нущих, или субъективно ощ ущ аемого 
биологического действия других компо
нентов воздуха. Т а б л и ц а  1. 5

Состав земной атмосферы и пороги запаха 
(или биологического действия) ее компонентов, о б .%

К омпонент Концентрация
П ор ог дей ст

вия К омпонент Концентрация П ор ог  дей ст
вия

Na 78,09 3 атм N.,0 1 , 0 -10-5 0 ,5
0 2 20,95 80 н2 ( 3 - 1 0 ) - ю -» 5 атм
Аг 0 ,93 75 Хе 0 ,87 -10 -5 50

нао 0 , 002— 6 ,2 — NH3 (4— 6) -10-е 0,002
со* 0 ,0 2 — 0,04 2 S 0 2 ■ H2SO4 1 , 6 - 10-» 80 -10 -»
со 1 , 6 - 10_6 1 ,6 - 10-* НСНО 1 ,5 - 10“в 15-10"»
Ne 1 , 8 - Ю-з 4 атм H„S 1 ,3-10-6 52-10-»
Не 5 ,2 - 10-4 50 С12 2 ,5 -10 -7 6 2 5 -10-7

СН4 ( 1 , 1- 2 , 2)-10-4 ю-* I* 0 ,9 -1 0 -8 1 ,8 -10-5
Кг 1 , 1 - 10 -* 70 оксиды азота 1 ,8 - 10-о 1 2 , 1 - 10-»

(кроме N20 )

§ 4. ЭВОЛЮЦИЯ ХИМИЧЕСКИХ СИСТЕМ

Химическая эволюция привела к появлению биологической 
формы движения. Это произошло в результате развития химиче
ских систем и процессов, в них происходящих, а не только ве
ществ. Реализация этого направления химической эволюции на

ч а л а с ь  на самых ранних этапах геологической эволюции Земли 
в «первичном бульоне», как назвал А. И. Опарин состав океана, 
где зарождалась, по-видимому, жизнь.

Химический состав этого водного раствора определялся вначале составом 
-летучих веществ, выделявшихся на поверхность при первоначальном радиоактив

Главные ионы океанической воды, 
мас.%  (по Войткевичу, 1983)

Катионы Анионы

N a+ 1,0764 C l” 1,9353

M g + + 0,1297 so4:~ 0,2701

Са2+ 0,0408 НСО” 0,0143

К + 0,0387 с о з ” 0,0070

Sr2+ 0,0014 B r~ 0,0066

Н3В О ; 0,0026 F ~ 0,0001

Это, конечно, не катион.



ном разогреве Земли. По всем данным первичная атмосфера была близка по 
составу к современным вулканическим и метеоритным газам. В наиболее неиз
менном виде она, вероятно, сохранилась на Венере (табл. 1.6).

Кроме того, на поверхность первичной Земли поступали газы СО, Нг, СН 4, 
NH3, H2S, Н3ВО3, НС1, HF и др. М ировой океан возник из паров мантийного 
материала, и первые порции конденсированной воды на Земле были кислые. Они 
интенсивно разрушали первичные алюмосиликатные породы, извлекая из них 
щелочные и щелочноземельные металлы, а также весьма интенсивно соли двух
валентного железа. Таким образом, первичный океан был минерализован (прес
ные воды появились значительно позже в 

Т а б л и ц я 1.6
Сравнение атмосфер Земли и Венеры 

(по Войткевичу, 1983)

Земля

К омпонент
сейчас

П С р Е О Н Ч -
члльно

Венгра
с.'Г:час

n 2, % 78 1 ,5 1,8
0 2, % 21 следы следы
Аг, 1(Г3% 900 19 20

п О ti '-О О'
' 0 ,03 98 98

Н;,0 , км 3 3 следы
Давление, 1 70 88. |-3

атм

результате испарения).

Т а б л и ц а 1.7
Возможные источники энергии 

длп первичном химической эволюции 
(по Кальвину, 1971)

Источник

С реднее кол и 
чество энергии 

на всю  п о 
верхн ость  

Земли,
10го Д ж /г о д *

Распад 40К (в настоящее 1,3
время)

Распад 40К (2,6 млрд. лет 5 ,0
назад)

Ультрафиолетовое излуче 0 ,3
ние с длиной волны ме
нее 150 нм

Ультрафиолетовое излуче 18,8
ние с длиной волны ме
нее 200 нм

Вулканизм 0 ,2
Удары метеоритов (веро- 0 ,2

'ятно)
Молнии 0 ,2

* Для сравнения: в начале теку
щего десятилетия все электростанции 
Земли производили —0,3• 10го Д ж /год .

Первичная атмосфера Земли не могла оставаться статической, особенно при 
наличии большого притока энергии, представление о котором дает табл. 1.7. 
В ней происходили химические реакции, приводившие к образованию более 
сложных веществ, в том числе органических.

Специально поставленные эксперименты по воздействию раз
личных видов энергии (излучение, ударные волны и т. п.) на га
зовые смеси, отвечающие предполагаемому составу первичной 
атмосферы, показали, что в ней должны были образовываться на 
первом этапе (из воды, оксидов углерода, метана, водорода и 
аммиака) циановодород, дицианамид, муравьиная кислота, форм
альдегид, гликольальдегид, уксусная кислота и др., а затем ян
тарная кислота, глицин, аланин, аспарагиновая кислота и т. д. — 
все (или во всяком случае многие) метаболиты, общие для всех 
современных организмов. Эти вещества (помимо минеральных 
солей) также входили в состав «первичного бульона».



Таким образом, не возникает сомнений в возможности абио
генного происхождения органических веществ довольно слож но
го строения.

Вопрос теперь состоит в том, как и почему возникли биопо
лимеры. (полисахариды, белки, полинуклеотиды), реакции обр а 
зования которых (дегидратационная конденсация' исходных мо
номеров) требуют затраты энергии. При этом непригодны все те 
первичные источники энергии (см. табл. 1.7), которые использо
вались для абиогенного синтеза более простых веществ, из-за их 
большой мощности (большой концентрации энергии). Для синте
за биополимеров нужны особы е источники химической  энергии, 
т. е. богатые энергией вещества, способные в водной среде взаи
модействовать с аминокислотами, сахарами, азотистыми основа
ниями, фосфорной и карбонатными кислотами и другими вещест
вами и вызывать их дегидратационную конденсацию.

В настоящее время отсутствует общепринятая теория химиче
ской эволюции, приводящей к возникновению биологической фор
мы движения материи — жизни.

Наиболее последовательной является, по-видимому, теория эволюционного  
катализа, разрабатываемая профессором М осковского университета А. П. Ру
денко. В основе этой теории лежит представление об  изменяющемся в ходе хи
мической реакции катализаторе.

Дело в том, что среди разнообразных каталитических проявлений обычного 
типа сущ ествуют необычные с точки зрения классического катализа явления, 
«вязанные с физическими и химическими изменениями катализаторов в ходе ре
акций и с энергетическим сопряжением процессов. Часто наблюдаются направ
ленные изменения каталитических свойств катализаторов в ходе реакций, в том 
числе их старение, саморазра.ботка и элементы саморегулирования процессов.

Катализатор мож ет изменяться и под влиянием внешних условий, в частнос
ти в результате изменения химического состава окружающей среды, что обеспе
чивает поступление в реакционную смесь новых, не участвующих в реакции, но 
взаимодействующих с катализатором веществ. Если случайно такое изменение 
приводит к ускорению реакции, то последняя пойдет в основном именно по это
му пути. Произойдет отбор. Тем самым появляется движущая сила процесса из
менения каталитической реакционной системы в сторону увеличения скорости 
реакции, которое обеспечивается увеличением активности катализатора; послед
няя ж е возрастает с усложнением его состава и структуры.

В качестве примера —  реакция разложения пероксида водорода:

Н202 = Н20+1/202.
В отсутствие посторонних веществ или ионов Н20 2 —  стабильное вещество. 
Энергия активации реакции его разложения равна 750 кД ж /м ол ь (см. гл. 10, 
табл. 10.1 и 10.2). Однако многие вещества и ионы катализируют эту реакцию. 

Ж В  частности, как катализаторы разложения пероксида водорода ведут себя со 
единения железа (I I I ). При этом относительная каталитическая активность ак- 
■?окомплекса равна 1 , гема —  103 и каталазы —  107 (рис. 1 .2 ).

Появление открытых каталитических систем и их отбор по наиболее пер
спективным для химической эволюции базисным реакциям в условиях «первич
н о г о  бульона» мож но представить следующим образом. В некоторых водоемах в 

Целом, или на их поверхности, или же в каких-либо местных локальных очагах 
На границе с литосферой, возможно в местах подводного выхода фумарол (от 
верстий, по которым выходят из недр Земли вулканические газы ), на первичной 
Земле могли возникнуть условия спонтанного и длительного протекания какой- 
либо химической реакции, обеспечиваемой постоянным притоком реагирующих 
вещ еств и наличием простейшего катализатора. Природа такой базисной реак-



ции не имеет принципиального значения, лишь бы были обеспечены условия се 
непрерывного протекания, и последнее сопровож далось бы достаточно большим 
уменьшением энергии системы. В качестве таких реакций могут оказаться раз
личные окислительно-восстановительные процессы (например, окисления ионов, 
углеводородов и водорода за счет взаимодействия с пероксидом водорода, кис
лородом и другими окислителями), реакции гидролиза и т. п.

Н
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- < U
/ Fe з+ /
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1.2. Эволюция катализатора для реакции Н202 =  Н г 0 + 1 /2 0 г ,  а —  гексаакво- 
ко-мплекс железа (I I I ), б —  гем, в —  каталаза

Простейшими по составу катализаторами базисных реакций с учетом водной 
среды были, очевидно, гидратированные ионы, в частности аквокомплексы ионов 
переходных металлов. Их каталитическая активность могла увеличиваться при 
замене воды во внутренней сфере комплекса на другие неорганические лиганды. 
Особенно богатые возможности представила замена неорганических лигандов на 
органические. Это связано не только с большим разнообразием органических ве
ществ, присутствующ их во внешней среде, но и с большими возможностями вза
имных превращений органических веществ.

О собое значение имели такие изменения катализатора —  состава и строения 
его компонентов, —  которые требуют затрат энергии. Эти затраты компенсиру
ются возрастанием скорости базовой реакции, что, в свою  очередь, увеличивает 
возмож ность образования именно данного катализатора и дальнейшее ускорение 
базовой реакции, т. е. более быстрого понижения общей энергии системы в це
лом. Возникает довольно жесткая связь базовая реакция —  катализатор. Та
кая система эволюционирует  в сторону повышения активности катализатора; из
вестно, что при возможности протекания параллельных реакций (в данном слу
чае с  разными катализаторами) максимальное количество вещества реагирует 
на пути с наибольшей скоростью . Происходит, таким образом, отбор катализа
торов на максимальную скорость базовой реакции.

Благодаря сопряжению с базисной реакцией (т. е. за счет ее энергии) мо
гут произойти требующ ие затраты энергии реакции дегидрационной конденса
ции аминокислот с  образованием полипептидов; моносахаров с образованием 
полисахаридов; органических азотистых оснований, сахаров и фосфорной кис
лоты с образованием нуклеиновых кислот и полинуклеотидов и т. д.



Если каталитические свойства образующ ихся таким образом, скажем, поли
пептидов будут зависеть от их состава, оптической стереоизомерии, степени мо
лекулярного уплотнения, очередности аминокислот в полипептидных цепях, а в 
этом нет сомнения, то естественный отбор неизбежно приведет в течение доста 
точно больш ого времени к системам, содержащ им вещества такого состава и 
строения, которые обеспечат максимальную активность каталитической системы.

Однако увеличение скорости базовой реакции не мож ет быть беспредель
ным. На некотором этапе увеличение каталитической активности окажется бес
полезным, так как лимитирующей стадией процесса будет ограниченность ресур
сов  питания системы компонентами базовой реакции, скорости их подвода к ме
сту осуществления реакции. Единственным эволюционным изменением такой си 
стемы, которое могло бы привести к увеличению ее производительности, сл у
жит появление свойства точной пространственной редупликации сложной систе
мы в целом, т. е. появление функции самовоспроизведения  сложных каталити
ческих систем, их размножения.

Следует подчеркнуть, что в существовании и саморазвитии 
каталитических систем нет ничего живого. Свойство же реду
пликации, приобретаемое каталитической системой на заверша
ющем этапе химической эволюции, становится первым  специфи
ческим биологическим свойством живых систем. Все же другие 
свойства, характерные не только для живого, но и для самораз- 
вивающихся каталитических систем (в частности, обмен вещест
вом и энергией с  окружающей средой, рост и т. п.), постепенно 
развиваются и формируются в ходе химической эволюции и 
переходят в готовом виде к живым системам как первичные, 
фундаментальные (но не специфические только для живого) 
свойства.

Таким образом, химическая эволюция завершается появлени
ем биологической формы движения материи — жизни.



О С Н О В Н Ы Е  Э Т А П Ы Р А З В И Т И Я  Х И М И И

В предыдущей главе было дано определение химической 
формы движения материи и рассмотрена эволюция этого движе
ния. Настоящая глава посвящена эволюции, развитию химии как 
науки о химической форме движения.

Открытие и использование человеком химических процессов, 
в результате которых образуются новые вещества, следует отне
сти к доисторической эпохе. Первыми используемыми химически
ми реакциями, по-видимому, были применение огня, брожение, 
скисание. Очевидно, что выделение человека из животного мира 
произошло как раз на уровне химического взаимодействия с 
природой.

§ 1. НАТУРФИЛОСОФСКИЙ ПЕРИОД

Естественно, что неизвестны ни время, ни место, когда чело
век впервые зажег огонь. Неизвестно также, сколько времени 
прошло с тех пор, как человек начал использовать огонь для при
готовления пищи, в гончарном производстве, для обработки ме
таллов. Во всяком случае, к началу исторической эпохи химиче
ские знания в этих направлениях находились на высоком уровне. 
Древние египтяне, например, получали краски и косметические 
средства из минеральных веществ, умели добывать железо, вы
плавлять бронзу, красить ткани, изготовлять стекло и фарфор, 
имитировать драгоценные камни и золото.

Однако ни один из народов Древнего Востока (китайцы, ин
дусы, египтяне, вавилоняне и др.) не поднялся до философского 
размышления о природе, свободного от мифологических пред
ставлений. Этому высшему достижению человеческой мысли мы 
обязаны древним грекам, которые в своем богатом наследии о с 
тавили нам философию природы, на которой впоследствии было 
воздвигнуто здание современной науки. Грекам (V I—IV в. до 
н. э.) мы обязаны первыми попытками объяснить мир как единое 
целое.

Вершина развития древнегреческой философии была достиг
нута в учении одного из величайших ученых — Аристотеля (384— 
322 гг. до н. э .) .  Развивая идеи своих предшественников, среди 
которых в первую очередь следует назвать Эмпедокла (490— 
430 гг. до н. э.) с его учением о четырех началах — элементах 
природы (земля, вода, воздух, огонь) и Платона (428 или 427—



348 или 347 гг. до н. э.) — учителя Аристотеля, в качестве основ
ной задачи философии поставившего изучение природы, Аристо
тель создал стройную философскую систему, в которой поднял 
естественно-научное знание на качественно новую ступень. О со 
бое внимание он уделял превращениям веществ.

Для развития естественнонаучных знаний плодотворным было дуалистиче
ское представление Аристотеля о «сущ ем», которое является единством формы 
и материи. Лишь благодаря воплощению в различные формы материя приобре
тает реальные свойства. В основе познания лежит чувственное восприятие, ис
ходящ ее из опыта (эмпирии). В системе Аристотеля наиболее существенным 
является то, что рассматривается не нечто, стоящ ее вне явлений, а сама их суть. 
При этом суть и особенности превращений веществ можно постигнуть разу
мом.

Хотя Аристотель не был последовательным материалистом, он признавал с у 
ществование атомов и пустоты. Но считал, что простейшие частицы обладают 
бесконечной делимостью, могут беспредельно распадаться и вновь возникать

ОГОНЬ 

сухой и т еплый

ЗЕМЛЯ 

сухая и холодная

ВОЗДУХ 

Влажный и теплый

ВОДА 
блажная и холодная

2.1. Натурфилософское обозначение взаимопревращения четырех «эле
ментов» в результате изменения признаков на противоположные

В то ж е время он утверждал, что атомисты (Левкипп, Демокрит) даю т лишь 
поверхностное объяснение качественных изменений веществ. В труде «О  возник
новении и уничтожении» Аристотель выдвинул принципиально новое диалектиче- 
:кое положение: возникновение новых веществ сопровож дается изменением ка- 
»еств. При соединении веществ они теряют свои индивидуальные качества, и 
>бразующееся новое вещество —  не смесь, а «тело», обладающ ее новыми, лишь 
ему присущими качествами.

Новая сущ ность —  «нечто иное», возникающее в результате взаимодейст
вия «тел», —  была центральным понятием в учении Аристотеля о качественных 
(с. современной точки зрения, химических) изменениях при соединении веществ. 
- К аж дое вещ ество —  определенная комбинация первоэлементов, определяе
мых Аристотелем на основе пх чувственного восприятия. Он выделял следую 
щие пары противоположных качеств материи: теплое —  холодное, сухое —  
|Яажное, тяжелое —  легкое, ж есткое •—  мягкое, вязкое —  хрупкое, ш ерохова- 
ЙК!, —  гладкое и толстое —  тонкое. При этом первые две пары имеют особое 
•Качение. Составляющие их четыре свойства —  это четыре основных «принци



па» которые могут включать в себя и различные иные противоположности. Эти 
основные принципы образую т четыре комбинации качеств: теплое и сухое, теп
лое и влажное, холодное и сухое, холодное и влажное, материальным вопло
щением которых сЛужат элементы Эмпедокла (рис. 2.1). В основе каж дого ви
да материи непременно лежит борьба между противоположными принципами.

Механизм процесса образования нового вещества Аристотель описывал так: 
«Например, воздух образуется из огня в том случае, если из двух свойств огня 
меняется лишь одно: огонь — теплый и сухой, воздух —  теплый и влажный. 
Следовательно, стоит сухом у превратиться во влажное —  и образуется воздух. 
Вода же возникает из воздуха, когда теплое становится холодным». Важней
шие качества вещества определяются преобладающим в нем «элементом». Так, 
по мнению Аристотеля, металлы образованы в основном «землей», но примеси 
«воды » в них больше, чем в камнях. Свойства металлов определяют принципы 
«сухое» и «холодное», но «сухое» преобладает.

Философия Аристотеля —  вершина древнегреческой философии и натурфи
лософии вообще. Вместе с тем это время расцвета рабовладельческого общ ества. 
Далее начался упадок того и другого. Следующие поколения ученых в осн ов
ном лишь интерпретировали и уточняли выводы Аристотеля. Его натурфилософ- 
гкая система оказалась центральной в естественнонаучном отношении в тече
ние почти 2000 лет. И как всякое учение, даже прогрессивное в своей основе 
в своем первоначальном виде, будучи воспринимаемо догматически, оно стало 
через некоторое время реакционным, препятствующим развитию; свидетельством 
этом у мож ет быть канонизация системы Аристотеля римской католической цер
ковью в X V I11 в.

Этот период развития науки о природе характеризуется пол
ным отрывом теории от практики. Древнегреческие и современ
ные им другие философы лишь наблюдали природу и ставили 
своей задачей ее объяснение. Но вопросов природе (в виде экс
перимента) они не задавали: ведь физическая деятельность — 
удел рабов, а не свободных граждан-философов.

§  2. АЛ ХИ М И ЧЕСКИ Й  П ЕРИ О Д

Приблизительно в 300 г. н. э. египтянин Зосима написал эн
циклопедию из 28 книг, которая охватывала все знания по хи
мии как науки о взаимных превращениях веществ, собранные за 
предшествовавшие 5—6 веков. Этим моментом датируется начало 
следующего этапа развития химии — алхимии, который про
длился почти до XVI в.

Возникшая в условиях разложения рабовладельческого о б 
щества и особенно широко развившаяся в эпоху средневековья, 
время господства феодального строя, алхимия представляет с о 
бой своеобразное и многогранное явление культуры. Элементы 
материализма и идеализма, положительного знания и мистики 
сочетались в ней. Теоретической основой алхимии как науки 
стали взгляды Аристотеля об  элементах природы и их трансму- 
тации (взаимопревращении).

Наблюдая превращения одних веществ в другие, более того, 
осуществляя эти превращения путем различных воздействий на 
вещества и их смеси, алхимики не видели препятствий для реа
лизации любых превращений, в том числе одних металлов в дру
гие и, в частности, в золото.



От алхимиков современная наука унаследовала исключитель
но ценный метод работы — эксперимент, проверяющий гипотезу. 
В поисках «философского камня», обеспечивающего трансмута
цию, алхимики открыли целый ряд веществ (например, этанол, 
многие соли, щелочи и, что, по-видимому, особенно важно, силь
ные минеральные кислоты — серную и азотную, резко расширив
шие возможности химического воздействия на вещество). Л а б о 
ратории алхимиков — это первые помещения, предназначенные 
для проведения научных исследований.

§  3. СТАН ОВЛЕН И Е ХИ М И И  КАК НАУКИ

Третий период — период становления химии — охватывает три 
столетия — X V I —XVIII вв. Его принципиальное отличие от алхи
мического периода состоит в изменении цели исследования. Вме
сто  слепого экспериментирования в поисках философского кам
ня начинается изучение законов превращения веществ в целях ис
пользования их в практической деятельности. Ученые отказыва
ются от слепой веры в авторитеты, в частности в Аристотеля, и 
первым среди них был швейцарец Теофраст Парацельс (1493— 
1541) — основатель ятрохимии. Ятрохимики (говоря в современ
ных терминах) считали, что болезни определяются нарушением 
течения химических процессов в организме и недостатком или из
бытком в нем тех или иных веществ, и предлагали соответствую 
щие способы лечения.

В этот период развивается техническая химия. Появляются 
научные труды, посвященные не только описанию традиционных 
экспериментальных приемов, но и содержащие описания на о б 
щедоступном языке химических процессов.

Начинается развитие химии газов — пневматической химии, 
связанной в первую очередь с именем ирландского ученого Р о 
берта Бойля (1627—1691). Однако главная роль Бойля в раз
витии химии определяется полным освобождением ее от алхимии 
(да и ятрохимии). «Химики, — утверждал Бойль, — до сих пор 
руководствовались чересчур узкими принципами, не требовавши
ми особенно широкого умственного кругозора; они усматривали 
свою  задачу в приготовлении лекарств, в извлечении и превра
щении металлов. Я смотрю на химию с совершенно другой точ
ки зрения; я смотрю на нее не как врач, не как алхимик, а как 
должен смотреть на нее философ». Это Бойль отбросил частичку 
«ал» в самом термине, чтобы подчеркнуть отличие науки от ал
химии. Он ввел первое научное определение химического элемен
та как составной части вещества, которую нельзя разложить на 
более простые части; создал по-настоящему экспериментальный 
метод исследования; положил начало химическому анализу, т. е. 
способствовал становлению химии как самостоятельной науки. 
Вот почему именно с Бойлем многие авторы связывают начало 
Развития химической науки.



На рубеже XVII и XVIII вв. появилась первая общая хими
ческая теория — теория флогистона, разработанная немецким 
ученым Шталем (1659—1734).

Теория флогистона (греч. флогистон — «начало горючести») 
основана на том положении, что чем больше флогистона содер
жит данное тело, тем более оно способно к горению. Поэтому, 
по Ш талю, уголь — почти чистый флогистон. Металлы, сгорая и 
теряя при этом флогистон, превращаются в извести («зем ли») .  
Если к последним добавить, присоединить флогистон (использо
вав для этого, например, уголь), то они снова превратятся в ме
таллы. Так как флогистон легче воздуха, то при внедрении в из
весть флогистона и образовании металла масса последнего бла
годаря архимедовой силе оказывается меньше массы исходной 
извести. Созданная для объяснения явлений горения, окисления 
и восстановления металлов теория Шталя явилась основой для 
объяснения большинства наблюдаемых в то время химических 
явлений и была принята большинством химиков середины 
XVIII в.

Химия как точная наука зародилась еще в эпоху полного гос
подства теории флогистона2. Более определенным временем ее 
возникновения можно условно считать середину XVIII в., когда 
М. В. Л омоносов (1711—1765) сформулировал закон сохранения 
массы вещества в химических процессах и доказал его экспери
ментально. Он же первый высказал мысль, что при нагревании 
металл соединяется, как он говорил, с частичками воздуха. За
слуга полного и окончательного ниспровержения флогистонной 
теории принадлежит великому французскому химику А. Л аву
азье (1743—1794), который, изучая горение и обжиг металлов, 
не только выяснил и сделал очевидной для других роль кисло
рода в этих явлениях, разрушив тем самым теорию флогистона, 
но также внес ясность в понятия химического элемента, просто
го и сложного вещества и независимо от Л омоносова экспери
ментально установил закон сохранения массы в химических ре
акциях. Начиная с Лавуазье химия заговорила на современном 
нам языке. Именно его трудами завершился процесс превраще
ния химии в науку. Если Бойль начал этот процесс, то Лавуазье 
довел его до конца.

1 В числе твердых сторонников этой теории был даж е открывший кисло
род Д. Пристли — человек, эксперименты которого должны были бы ниспроверг
нуть ее.

2 Теория флогистона была названа «творческой ош ибкой» и явилась ярким 
примером длительного сохранения не критически воспринятых идей. То же м ож 
но сказать о почти двухтысячелетием господстве взглядов Аристотеля. Ила 
(почтп в наше время) представление об  атоме как планетарной системе.



§ 4. АТОМНО-МОЛЕКУЛЯРНОЕ УЧЕНИЕ

Четвертый этап развития химии — период атомно-мюлекуляр-
ного учения  — охватывает 60—70-е годы XIX в. и характеризует
ся открытием стехиометрических законов химии, которые при
дали ей рациональный характер. Эти законы способствовали 
подведению экспериментального фундамента под атомно-молеку
лярную гипотезу. Вот эти законы в хронологическом порядке:

1792—1802. Закон эквивалентов Рихтера.
1799—1806. Закон постоянных отношений Пруста.
1802—1808. Закон кратных отношений Дальтона.
1805—1808. Закон объемных отношений Гей-Люссака.
1811. Закон пропорциональности между плотностями

газов или паров и молекулярными массами — закон Авогадро.
1818—1819. Закон изоморфизма Митчерлиха.
1819 Закон удельных теплоемкостей Дюлонга и Пти.
1834. Законы электролиза Фарадея.
1840. Закон постоянства количеств теплоты Гесса.
1858. Закон атомов Канниццаро.
Все эти законы были установлены экспериментально, когда в 

химию пришло измерение количеств веществ (масс, объем ов), 
вступающих в реакции и образующихся в них.

Сопоставляя количества кислот и щелочей, необходимых для образования 
средних солей, немецкий ученый Иеремия Вениамин Рихтер (1762— 1807) сф ор
мулировал закон эквивалентов: «Если одно и то же количество какой-либо кис
лоты нейтрализуется различными количествами двух или большего числа осн о
ваний, то количества последних эквивалентны и нейтрализуются одним и тем 
ж е количеством другой кислоты». Тем самым Рихтер показал, что вещества 
вступают в реакцию не в случайных, произвольных, а во вполне определенных 
соотнош ениях, в отношениях их «соединительных весов», или, по современной 
терминологии, эквивалентов. Рихтеру принадлежит сам термин «стехиометрия» 
(греч. стоихетон —  стихия, начало, элемент,) придуманный им для обозначения 

искусства измерения соединительных весов веществ. О б использовании этого по
нятия в настоящее время будет сказано в гл. 3., § 5.

Закон постоянных отношений, или постоянства состава, от
крытый работавшим в Испании французом Ж озефом Луи П ру
стом  (1755—1862), утвердился в полемике с французским хими- 
ком Клодом Луи Бертолле (1748—1822). Последний считал, что 
направление химической реакции, т. е. состав ее продуктов, за
висит не только от природы взаимодействующих веществ, но и 
от их относительных количеств. Абсолютизируя результаты своих 
экспериментальных исследований химических равновесий, он ут 
верждал, что все вещества имеют переменный состав, который 
м ож ет меняться непрерывно от одного компонента к другому: 
например, оксиды получаются постепенным насыщением метал
л ов  кислородом. В то же время Пруст, используя значительно 
■более точные методы анализа, показал, ^то на самом деле та 
ких непрерывных переходов нет. На примере карбоната меди, 
оксидов олова и сурьмы, сульфидов железа в разных степенях 
окисления, а также других веществ он доказал определенность



составов соединений вне зависимости от способов их получения. 
И большинство химиков согласились с Прустом, закон которого 
послужил одним из оснований складывавшегося в то время пред
ставления об  атомно-молекулярном строении вещества. В сле
дующей главе будет рассмотрено современное содержание зако
на постоянства состава 3.

Решающими в утверждении атомистических представлений в 
химии стали работы английского ученого Джона Дальтона 
(1766—1844), который ввел в химию и сам термин «атом » как 
мельчайшую частицу химического элемента; атомы разных эле
ментов, по Дальтону, имеют разную массу и тем отличаются 
друг от друга.

Представление о  том, что материя состоит из мельчайших д а 
лее неделимых частиц, выдвинуто не Дальтоном. Уже древнегре
ческие философы Левкипп и Демокрит развивали атомистическую 
гипотезу. Во все времена были физики и химики, разделявшие 
ее. Заслуга Дальтона — экспериментальное химическое обоснова
ние атомной теории.

Исследуя химико-аналитически оксиды азота и углерода, эти
лен и метан, водородные соединения азота и фосфора, некоторые 
другие вещества, Дальтон установил закон кратных отношений: 
«Если два элемента образуют друг с другом несколько химиче
ских соединений, то на одну и ту же массу одного из них при
ходятся такие массы другого, которые относятся между собой 
как небольшие целые числа». Иными словами, используя поня
тие о химических эквивалентах Рихтера, можно сказать, что о т 
ношения эквивалентных масс одного и того же элемента должны 
выражаться целым числом. Например, в оксидах углерода СО 
и С 0 2 на одну весовую часть углерода приходится соответствен
но 1,33 и 2,67 весовых частей кислорода; их отношение — 1:2.

Закон кратных отношений, целочисленные отношения эквива
лентных масс имели естественным выводом, что молекулы состо 
ят из нескольких неделимых частиц — атомов. Отсюда появи
лась возможность определения относительных атомных масс. 
Сам Дальтон принял за единицу атомную массу водорода и вы
числил атомные массы других элементов, т. е. дал первую т а б 
лицу атомных масс.

Располагая только результатами химического анализа вещества, т. е. дан
ными только об  эквивалентах элементов, и не зная состава молекул Дальтон 
основывался на предположении о простейшем составе последних. Например, мо
лекулу воды —  соединение водорода с кислородом, содержащ ее, по данным 
Лавуазье, 15% водорода и 85% кислорода, он считал состоящ ей из одного ато
ма водорода и одного атома кислорода; отсю да, по Дальтону, атомная масса

3 Здесь интересно отметить, что теория Бертолле экспериментально была 
основана на очень грубом химическом анализе; применение более точных мето
дов принесло успех теории П руста; однако при использовашш еще более точ
ного химического анализа в настоящее время было даказано, что фактически 
все без исключения вещества, изученные П рустом, имеют переменный состав (см . 
гл. 3, §  4 ).



кислорода —  85:15 =  5,7; по результатам более точного анализа того времени, 
содерж ание водорода в воде —  12 ,6% , тогда атомная масса кислорода —  
6,9.

Законы эквивалентов, постоянных и кратных отношений яви
лись хорошей основой для атомной гипотезы. Однако без введе
ния понятия о молекулах, без определения их действительного 
состава оставался открытым вопрос об атомных массах, хотя бы 
относительных. Открытие новых законов приблизило решение 
проблемы.

Закон объемных отношений, установленный французским уче
ным Ж озефом Луи Гей-Люссаком, гласил: «Газы всегда соеди
няются в простых объемных отношениях». Например, в свете это 
го закона на основании эксперимента, показывающего, что при 
образовании воды с одним объемом кислорода всегда соединя
ется два объема водорода, представлялось вполне допустимым, 
что молекула воды состоит из одного атома кислорода и двух 
атомов водорода. Этот вывод исходит из допущения, принимае
мого большинством химиков того времени, о равном количестве 
атомов в равных объемах газов. Однако если учесть соотнош е
ния не только между объемами реагирующих газов, но и продук
тами реакции, то обнаруживаются противоречия. Действительно, 
из двух объемов водорода и одного объема кислорода должен 
получаться один объем водяного пара, а получается два. Лишь 
гипотеза итальянского физика Амедео Авогадро о том, что рав
ные объемы газов содержат равные количества частиц, которы
ми могут быть как одно- так и многоатомные молекулы, причем 

^молекулы простых газов (водорода, кислорода, азота, хлора) 
двухатомны, позволила объяснить экспериментальные факты.

Установлению химических формул веществ помогал также 
закон изоморфизма4, постулированный немецким химиком Эйль- 
гардом Митчерлихом. Согласно этому закону вещества, имею
щие одинаковое число атомов, соединенных одним и тем же спо
собом , дают одну и ту же кристаллическую форму, структуру (и 
могут образовать смешанные кристаллы — твердые растворы), 
которая не зависит от химической природы атомов, но лишь от 
их числа и положения. Отсюда и обратный вывод, что вещества, 
образующ ие смешанные кристаллы, имеют одинаковый формуль
ный состав, например N a N 0 3 и C a C 0 3, Na3PO.t и Na3A s 0 4, 
B a S 0 4, К М п 0 4 и К С104 и т. д. Зная формульный состав одного 
из веществ, мы тем самым имеем состав изоморфных ему ве
ществ.

Закон, установленный французским химиком Пьером Луи 
Дюлонгом и физиком Алексисом Терезом Пти о том, что атом
ные теплоемкости простых веществ одинаковы и приблизительно 
равны 25 Д ж /К -м о л ь ,  позволил определить атомные массы мно
гих металлов. При этом поступали следующим образом. Изме
рив удельную теплоемкость, скажем, кадмия, которая равна

4 Греч, «изос» —  равный и «м орф е» —  форма.



0,23 Д ж /г -К , вычисляют приблизительную атомную массу — 
25 :0 ,23=109  и находят ближайшее к полученному значению чис
ло, являющееся кратным эквивалентной массе кадмия, —  56,2; 
это число — 112,4 — точная атомная масса.

Широкое использование все более точных количественных из
мерений, совершенствование химического эксперимента, особен
но методов химического анализа, привели в середине прошлого 
века к окончательному становлению атомно-молекулярных пред
ставлений о строении вещества.

§ 5. КЛАССИЧЕСКАЯ ХИМИЯ

Следующий этап развития химии, который может быть назван 
периодом классической химии, начинается открытием периодиче
ского закона Д. И. Менделеевым (1869) и завершается теорией 
строения атома Бора — Зоммерфельда (1913—1916). Открытия 
этого периода легли в основу современной химии, и их историче
ские аспекты будут рассмотрены в соответствующих разделах 
учебника. Здесь лишь будут названы важнейшие из них.

Главнейшим событием в химии, начавшим, можно сказать, в 
ней новую эру, стало открытие периодического закона великим 
русским химиком Дмитрием Ивановичем Менделеевым (1834— 
1907). В это время начинает развиваться понятие о валентности 
как о свойстве атомов присоединять к себе не произвольное, а 
специфическое для каждого элемента число атомов другого эле
мента; само понятие было введено англичанином Э. Франкладом 
(1825—1899) в 1853 г. Появляется (1861 — 1963) теория строения 
органических соединений Александра Михайловича Бутлерова 
(1828—1886), который показал, что структура, а не только со 
став определяют свойства веществ. Разрабатываются теория аро
матических соединений А. Ф. Кекуле (1829—1896), теория ком
плексных соединений А. Вернера (1866— 1919), закон действую
щих масс К. М. Гульдберга (1836—1902) и П. Вааге (1833— 
1900), термохимия, теория электролитической диссоциации С. А р 
рениуса (1859—1927), принцип А. Ле Шателье (1850—1936), пра
вило фаз Дж. Гиббса (1839—1903), открывается сложность стро
ения атома и появляется его первая теория, разработанная вы
дающимся датским физиком Н. Бором (1885—1962) и уточнен
ная немецким физиком А. Зоммерфельдом (1868—1951), устанав
ливается физический смысл атомного номера химического эле
мента в периодической системе как заряда ядра атома (Г. М о
зли, 1914) и т. д. Было сделано столько принципиально важных 
для химии открытий, что этот период называют даже «золотым 
веком химии».



Шестой период развития химии — современный. Этот период 
характеризуется широким использованием квантовой (волновой) 
механики для интерпретации и все чаще для расчета химических 
параметров веществ и систем веществ; доведением исследования 
химических процессов (химической формы движения материи) до 
их перехода в предбиологические (матричные) и биологические; 
разработкой теорий химической эволюции; утверждаются факт 
отсутствия химических индивидов в чистом виде и необходимость 
описания веществ как составных частей систем веществ; призна
ется неправомерность игнорирования качественных различий мик- 

I ро- и макроформ вещества, характерного для классического
атомно-молекулярного учения (в качестве примера можно на
звать пирофорность порошков металлов и некоторых других ве
ществ (сахара, муки), различную растворимость крупных и мел- 
ких кристаллов и т. д.).

Если в прошлом веке специально подчеркивалось, что «химия 
; занимается не телами, а вещ ествам и»5, то в современной химии

произошло своеобразное обращение метода. Если в предшеству
ющем своем развитии она, начав с реальных тел, участвующих 
в химических превращениях, подвергла их «отрицанию», избрав 
в качестве главных объектов изучения упрощенные модели сна
чала самих макротел, а затем и молекул, то теперь мы являем
ся свидетелями «отрицания отрицания» — обращения все более 
пристального внимания именно к реальным макротелам, к тем 
смесям, растворам, с которыми непосредственно имеют дело хи
мики в их лабораторной и производственной практике. Не слу- 
чайно в современной научной химической литературе описанию 
свойств вещества предшествует описание истории его получения.

В прикладном отношении современный период развития химии 
«^характеризуется стремительно растущей химизацией, т. е. ис- 
. .. пользованием химических свойств веществ в практической дея

тельности людей. Конечно, химическая технология используется 
человеком с момента применения огня как средства воздействия 
на вещество. Но ныне химическая промышленность с полным 
правом относится к числу отраслей, в наибольшей степени опре
деляющих технический прогресс.

Мы рассмотрели основные этапы развития химии как науки 
• ,-.в хронологическом порядке. Эти этапы сменяли друг друга, вы

растали друг из друга по мере изменения способа решения о с 
новной химической проблемы — проблемы реакционной сп особ 
ности веществ.

Схема, приведенная на рис. 2 .2, обобщ ает развитие химиче
ской науки, показывая появление на определенных этапах новых 
концептуальных си сте м 6, определяющих дальнейший прогресс.

щ Щ  в М е н д е л е е в  Д. Основы химии. 3-е изд. Спб., 1877. С. V.
Термин «концептуальная система» обозначает относительно замкнутую си- 

тему теорий, объединенных некоей общей концепцией.



Как показано на схеме, это появление не означает прекращения 
развития предшествующих концептуальных систем и включаю
щих их теорий и понятий. Они продолжают развиваться приоб
ретая новое, более глубокое содержание в соответствии с общим 
развитием науки.

IV Эволюционны й анализ 
Биохимия

II! Химическая Механизм реакций
кинетика и Переходное состояние
химическая Катализ
термодинамика

II Структурная химия

I Учение о химических 
элементах и их соединениях

Строение атома 
Химическая связь 
Строение вещества

Периодичность 
Стехиометрия 
Физико-химический

1660 1800-1820 1870-1890 1950-1970 Современность

2.2. Концептуальные системы в химии

Таким образом, можно считать, что современная химия скла
дывается по крайней мере из четырех концептуальных систем.

Развитие первой из них — учения о химических элементах, 
выводящего химизм вещественной системы из ее химического со 
става, — началось работами Бойля с установлением понятия хи
мического элемента. В настоящее время эта система включает в 
себя учение о периодичности, стехиометрии, а также физико-хи
мический анализ как основу изучения многокомпонентных систем 
путем построения диаграмм состав — свойство (см. гл. 3, 5, 13).

Вторая система — структурных теорий — возникает с появ
лением атомно-молекулярной концепции строения вещества. П ро
блема реакционноспособности решается теперь на основе не толь
ко знания химического состава вещества, но и его строения. 
В современной химии — это квантово-механические теории стро
ения атома, химической связи и строения вещества (гл. 4, 6, 7, 
11- 12, 16).

Дальнейшее углубление исследований химического взаимодей
ствия привело к установлению роли условий проведения реак
ций в их протекании. Эти условия — не только внешние воздей
ствия (температура, давление и др.), но и относительные массы 
(концентрации) реагентов, присутствие посторонних веществ



(катализаторов, ингибиторов и др.) и т. д. Развивается следую 
щая, третья, концептуальная система, в основе которой лежат 
теории химической кинетики и химической термодинамики. На 
современном этапе они включают в себя как феноменологические 
законы (в том числе закон действующих масс, принцип Ле-Ш а- 
гелье), так и учение о механизме реакций (в том числе теорию 
переходного состояния и др .);  особое  внимание уделяется ката
литическим процессам, которые составляют подавляющее боль
шинство всех химических реакций (гл. 8—10).

Четвертая концептуальная система содержит учение об  от 
крытых высокоорганизованных химических системах, развитие 
которых приводит к возникновению биологической формы движе
ния. Эта система находится еще в самом начале своего станов
ления и включает в себя учение об эволюционном катализе — 
теорию саморазвития химических систем, а также теории биоор- 
ганической и бионеорганической химий. Возможно, развитие 
этой системы сулит принципиальные преобразования в техноло
гии, обеспечивающие дальнейший прогресс человеческого общ е
ства.



К О Л И Ч Е С Т В Е Н Н Ы Е  С О О Т Н О Ш Е Н И Я  
В Х И М И И

В предыдущей главе указывалось, что измерение количеств 
(масс, объемов) реагирующих веществ и продуктов их взаимо
действия началось в химии с середины XVII в. и связано в пер
вую очередь с трудами М. В. Ломоносова и А. Лавуазье. На о с 
нове экспериментально установленных' стехиометрических зако
нов (первая половина прошлого века) было развито атомно-мо- 
лекулярное учение о строении вещества. В первой четверти 
XX в. существование атомов, молекул и других структурных еди
ниц вещества (в частности, ионов) было доказано прямым эк с
периментом и атомно-молекулярная концепция превратилась из 
гипотезы в теорию. В настоящее время стехиометрические зако
ны рассматриваются уже не как основа, а как следствие пред
ставлений об атомном строении вещества, т. е. стали очевидны
ми. П оэтому в данной главе будут рассмотрены лишь те прояв
ления этих законов, которые сохранили еще практическое значе
ние или получили новое содержание на современном этапе раз
вития химии.

§  1. А Т О М Н А Я  М А С С А

Масса самого легкого атома — атома водорода — составляет 
1 ,674-10~27 кг; самого тяжелого из существующих на Земле — 
урана — 3,952-10~25 кг. Очевидно, что пользоваться единицами 
системы СИ (кг) и даже их десятичными долями (масса атома 
водорода, выраженная в наименьшей из применяемых единиц, 
равна 1,674-10~12 пг) неудобно.

Исторически первой единицей атомной массы была масса атома водорода, 
введенная Дальтоном в 1808 г., — водородная единица. В предположении о про
стейшем составе молекул (см. предыдущую главу) на основании результатов хи
мического анализа с доступной ему точностью Дальтон вычислил атомные мас
сы других элементов, приведенные в табл. 3.1. При этом величина самой водо
родной единицы оставалась неизвестной.

Используя значительно лучшую химико-аналитическую технику, чем Д аль
тон, а также законы изоморфизма Митчерлиха и постоянства атомной теплоем
кости Д ю лонга и Пти (см. предыдущую главу), следующий шаг сделал ш вед
ский химик Иене Я коб Берцелиус (1779— 1848). При этом в качестве стандарта 
он использовал кислород, так как экспериментальное определение атомных масс 
было основано на анализе главным образом оксидов. В табл. 3.1 приведены его 
данные, пересчитанные на водородные единицы. В этой же таблице помещены 
современные значения атомных масс (тож е в водородных единицах), что позво
ляет сравнить аналитическую технику и точность химического анализа, сущ е
ствовавшие в прошлом веке и в наше время.



Атомные массы некоторых элементов, выраженные в водородных единицах

Элемент

Атомные массы

п о  Д ал ьтон у , 
1810 г.

по Б ерцелиусу, 
1818 г.

современны е длнные 

1942— 1943 гг . | 1979 г.

Водород .................. 1 1
А з о т ........................... 5 14,186 13,897 13,8969
У г л е р о д .................. 5 ,4 12,24 11,915 11,917
Кислород . . . . 7 16,026 15,873 15,8740
Ф о с ф о р .................. 9 31,434 30,645 30,73097
М ы ш ь я к .................. 21 75,330 74,315 74,3344
Ж е л е з о .................. 25 128,50 55,407 55,409
О л о в о ....................... 52 58,91 117,758 117,76
Свинец .................. 90 207,458 205,565 205,6

С 1906 г. в научной практике утверждается кислородная единица атомной 
массы —  1/16 массы атома кислорода. Ее недостаток проявился, когда было 
установлено, что большинство химических элементов состоит из атомов разной 
массы —  изотопов. В химии кислородная единица —  1/16 средней атомной мас
сы природной смеси изотопов кислорода ( 160 , 170  и 180 ), а в физике — 1/16 
массы изотопа 160 .  Таким образом, оказалось, что параллельно сущ ествуют две 
шкалы атомных масс.

В настоящее время (с 1961 г.) и в химии, и в физике (следо
вательно, во всем естествознании) принята общая единица атом
ной массы — углеродная — 1/12 массы изотопа углерода 12С. 
В системе СИ ее значение (1,6605655 ±0 ,0000086) • 10-27 кг; она 
называется атомной единицей массы — а. е. м . 1. Так как ядро 
атома углерода состоит из 12 нуклонов (6 протонов и 6 нейтро
нов), массы которых близки между с о б о й 2 и приблизительно 
равны 1 а. е. м., то атомные массы атомов изотопов остальных 
элементов также близки к целым числам (при этом можно не 
учитывать электронов, масса каждого из к оторы х3 приблизи
тельно в 2000 раз меньше массы нуклона) 4. Атомные массы 
элементов в зависимости от их природного изотопного состава 
могут сильно отличаться от целых чисел (см. периодическую 
таблицу на форзаце учебника).

1 Как правило, наименование а. е. м. опускается при указании атомных 
■ масс элементов.
|i ■ 2 М асса покоя протона М Р=  1,007276470±0,000000011 а. е. м., масса покоя

Нейтрона М п =  1,008665012±0,000000037 а. е. м.
,;v  J М асса покоя электрона М е =  0,00054858026±0,000000021 а. е. м.

4 Они, однако, не равны точно целым числам по двум причинам. Во-первых, 
Из-за отличия масс нуклонов от 1 а. е. м. и, во-вторых, из-за дефекта массы, о 
Чем будет сказано подробнее в § 3. Таким образом, величина 16 в обозначении 

не атомная масса, а число нуклонов в ядре данного изотопа кислорода —  
так называемое массовое число; атомная масса этого изотопа на самом деле 
£*вна 15,995 а. е. м.



Важнейшим понятием, используемым во всех химических рас
четах, служит моль. В Государственном стандарте «Единицы фи
зических величин» дано следующее определение: «М оль равен
количеству вещества системы, содержащей столько же структур
ных элементов, сколько содержится атомов в углероде-12 ( 12С) 
массой 0,012 кг (точно). При применении моля структурные эле
менты должны быть специфицированы и могут быть атомами, 
молекулами, ионами, электронами и другими частицами или спе
цифицированными группами частиц».

Например, 1 моль углекислого газа (СОг) содержит 1 моль 
молекул С 0 2, 1 моль атомов С, 2 м о л ь 5 атомов О, 22 моль элек
тронов, 3 моль атомных ядер и т. д.; 1 моль сульфата натрия 
содержит 1 моль групп Na2S04 , 2 моль ионов Na+, 1 моль ионов 
S 0 42~ и  т . д .

Количество вещества (в молях) не пропорционально массе, 
так как массы молекул одного и того же вещества, даже без 
учета различного изотопного состава, находясь в разных энерге
тических состояниях, имеют различную массу (с  учетом соот 
ношения Эйнштейна т =Е /с2). Поэтому количество вещества — 
моль — новая единица, принципиально отличная от массы.

Количество вещества (в молях) не пропорционально массе, 
но в то же время очевидно, что масса моля вещества пропорцио
нальна массе соответствующих составных частиц вещества. М а с
са моля углерода, имеющего атомную массу 12 а.е. м. (точно, 
по определению атомной единицы массы ), по определению моля 
равна 12 г. Масса моля кислорода ( 0 2), имеющего среднюю мо
лекулярную массу 31,9988 а.е. м., будет во столько же раз боль
ше массы моля углерода, во сколько раз молекулярная масса 
кислорода больше атомной массы углерода, т. е. составит, оче
видно, 31,9988 г. Таким образом, масса моля любого вещества, 
выраженная в граммах, численно равна средней массе соответ
ствующей структурной единицы системы, выраженной в атомных 
единицах массы.

М ассу моля вещества называют молярной массой. Так, моле
кулярная масса кислорода 32 а. е. м., а молярная — 32 г; моле
кулярная масса углекислого газа 44 а .е. м., молярная — 44 г; 
масса иона натрия Na+ 23 а.е. м., масса моля ионов натрия 23 г.

В определении моля не указывается точное число содерж а
щихся в нем структурных элементов. Принято считать его рав
ным числовому значению постоянной Авогадро Na . Однако при 
определении ее различными методами результаты не согласую т
ся с необходимой точностью. По данным на настоящее время ее 
наиболее достоверное значение

Na=  (6,0 2 2 0 4 5 ± 0,000031) -1023 м о л ь -1.

5 Лат. «м олес» —  количество, масса или счетное множество. Будучи найме*
.яован ием  числа, с л о е о  <чмиль» не изменяется.



Постоянная Авогадро есть отношение числа N  молекул, со 
держащихся в системе, к количеству вещ ества6 v данной систе
мы, т. е.

N a.= N /\ .

Эталона моля пока не существует. С развитием эксперимен
тальной техники открываются возможности для определения чис
ла частиц методами, не связанными с измерением массы. Это 
позволит в будущем создать эталон для хранения и воспроизве
дения моля.

§ 3. ЗАКОН СОХРАНЕНИЯ МАССЫ

В настоящее время закон сохранения массы может быть 
сформулирован так: «М асса  продуктов реакции равна массе ис
ходных веществ». Этот закон, как и другие законы сохранения 

" (например, энергии, заряда и т. д .) ,  совершенно точен, но нуж
дается в некоторых пояснениях. Очевидно, что энергия вещества 
есть не константа, а зависит от состояния вещества и может ме

н я т ь с я  в широких пределах. Менее очевидно, но так есть на са- 
f мом деле, что и масса данного количества (т. е. числа молей)' 

вещества зависит от состояния вещества, в частности от его энер
гии в соответствии с уже упомянутым соотношением Эйнштейна. 
Так, увеличение энергии какой-либо порции вещества на 1 Д ж  
вызывает увеличение ее массы на 1 / ( 3 - 108) 2=  1 - 10—17 к г =  
*=1-10~14 г. (В формуле Эйнштейна с — скорость света в ваку- 

< уме (2,99792458± 0,00000012) • 10® м/с.)
М ож но ли заметить такое изменение массы в химических про

цессах? Для решения этого вопроса выберем химическую реак
цию, в которой выделяется наибольшее количество энергии в 
расчете на единицу массы, а именно рекомбинацию атомов во
дорода в молекулу:

Н + Н = Н 2+432  к Д ж .

Изменение массы на моль образовавшегося водорода составит 
4 ,3 -10-9 г; масса моля водорода известна с точностью до  10-8 г; 

^следовательно, современными средствами обнаружить такое йз- 
менение^массы невозможно даже в приведенном примере самой 
выгодной в энергетическом отношении химической реакции; тем 
более это невозможно в других случаях.

В данном рассмотрении молчаливо предполагалось, что выде
лившаяся энергия не принадлежит образовавшемуся молекуляр
ному водороду, а потеряна системой. Естественно поэтому мас- 

; «а  последней должна уменьшиться; при этом, очевидно, увеличи
вается масса тех веществ, которые окружают нашу систему и

6 Термин «количество вещ ества» обозначает число молей данной порции ве
щества (а не ее массу или объем ).



восприняли ее энергию, так что общ ая масса материи в мире в 
результате химического процесса не изменилась, хотя при изме
рении в одинаковых  условиях масса молекулы Н 2 меньше удво
енной атомной массы водорода 1.

Таким образом, при рассмотрении химической реакции в изо
лированной  системе, т. е. в такой системе, которая не обменива
ется с  внешней средой не только веществом, но и энергией, мас
са продуктов реакции точно равна массе реагентов. Если проис
ходит потеря или поглощение энергии системой в результате о б 
мена с окружающ ей средой, то  масса продуктов не равна м ас
се исходных веществ.

Как было выше показано, для химических превращений на 
практике изменение массы учитывать не следует. Оно становит
ся заметным в ядерных реакциях, сопровождающ ихся выделени
ем или поглощением энергии на 6—9 порядков больше, чем в хи
мических реакциях (см. гл. 19). В химии это  приходится учиты
вать при вычислении атомных масс. В качестве примера рассмот
рим углерод.

П о определению атомной единицы массы атомная масса изо
топа углерода 12С равна 12; в то же время сумма масс протонов 
и нейтронов, входящих в состав ядра этого атома, и электронов 
составляет

1,0073-6 (протоны )+  1,0087-6 (нейтроны)+0,00055-6  (элект
роны) =12,099 а. е. м.

Разница — так называемый дефект массы — возникает из-за 
того, что в результате реакции 6р + 6ге+6ё = 12С выделяется около 
1010 кДж/моль энергии.

§ 4. ЗАКОН ПОСТОЯНСТВА СОСТАВА

«С остав лю бого  сложного вещества один и тот же независи
мо от способа его получения... Химические элементы содержатся 
в нем в строго определенных, постоянных массовых отношениях». 
Это формулировка закона, известная по школьному учебнику хи
мии. В вузовском учебнике Б. В. Некрасова закон звучит так: 
«К аж дое  химическое соединение имеет вполне определенный и 
постоянный состав. Как следствие отсюда вытекает, что состав 
химического соединения не зависит от способа его получения» 
(см. также § 4 гл. 2 ).

Приведенные формулировки идентичны и одновременно типич
ны. При этом под «способами получения» подразумевают и раз
ные исходные вещества, и разные их относительные количества, 
и разные условия проведения реакций, в частности температуру 
и давление.

7 Как указы ва л ось  выш е, точн ость  соврем ен н ого  эксперим ента н ед оста точ 
на, чтобы  эту  р азн ость  м асс измерить.



I

Прежде чем обсуж дать существующие формулировки, следо
вало бы привести определение употребляемых понятий и в пер
вую очередь «вещество», «химическое соединение». Здесь-то и 
возникает главная трудность, так как эти понятия в химии не 
определены! П оэтом у попробуем классифицировать вещества пу
тем их выделения из существующего бесконечного (как и все в 
природе) многообразия с помощью примеров; затем рассмотрим 
закон постоянства состава в приложении к каждому типу.

Начнем с р аств ор ов 8. Рассмотрим раствор, образованный во- 
дой и хлоридом натрия. Является ли этот раствор новым хими
ческим веществом, качественно отличным от его компонентов 
(Н 20  и N aC l)?  Очевидно, да, так как отрицательный ответ на 

|Ц поставленный вопрос подразумевает, что этот раствор представ
ляет собой см есь  Н20  и NaCl, свойства которой складываются 

■  из свойств воды и поваренной соли, что, конечно, не так. Одно
временно очевидно, что состав и, следовательно, свойства данно- 

ШГго вещества — раствора — зависят от относительных количеств 
■Цк взятых веществ. Сказанное справедливо и в отношении твердых 
5 Ц растворов. Например, свойства стали отнюдь не сумма свойств 

образующ их ее химических элементов — железа и углерода; со- 
И | держ ан ие  же последнего может меняться от 0 до 1,7%. В этом 

интервале концентраций непрерывно меняются свойства стали; 
так, с увеличением содержания углерода повышается ее проч- 

|г; ность, понижается температура плавления и т. д.; в то же вре
мя сталь остается сталью.

Вывод: закон постоянства состава неприменим к жидким и 
твердым р аств орам 9.

Рассмотрим твердые вещеста с атомными кристаллическими 
решетками, как неметаллическими (например, карбид кремния 

t S i C ) ,  так и металлическими (например, УгТа), т. е. такие, в уз- 
И г л а х  кристаллических решеток которых находятся атомы, связан- 
|у ные так называемыми коллективизированными электронами 

(см. гл. 7).  Пусть мы имеем, скажем, 10~~7 моль подобного ве- 
яШ-Щества в виде очень маленького монокристалла. Значит ли это, 
В ' ч т о  в таком кристалле SiC (масса его всего 4 мкг) находится 
®  точно по 10-7 моль атомов кремния и углерода? или в кристал

л е  VYTa (массой 30 мкг) на 2 -10 -7 моль атомов ванадия при
ходится точно 1 -10~7 моль атомов тантала? Чтобы ответить на 
этот вопрос, вспомним, что 10-7 моль — это около 6 - 1016 атомов; 
утве|рдительный ответ потребовал бы, чтобы числа разных ато- 

ЗИЁеЙов в кристалле совпадали с точностью до 16-го знака, что неве
р о я т н о  в реальных условиях образования кристалла. Таким о б 

разом очевидно, что в зависимости от условий получения подоб
ных веществ они будут содержать избыток того или другого ком-

О пределение понятия см . гл. 11.
9 Г азовы й  р а ств ор , по-ви ди м ом у, нельзя н азвать новы м вещ еством , так как

в обы чн ы х усл ови ях  (в  частн ости , при не очень вы соки х  давлен и ях) взаи м одей 
ствие м олекул  —  соста в н ы х  частей  систем ы  —  стол ь  мало, что  им м ож н о  пре
небречь, и св ой ств а  га зов ого  р а ств ор а  ск л ады ваю тся  из св ой ств  ком понен тов.



понента. Это отклонение от стехиометрии может быть существен
ным, как в случае соединение W Ta, в котором содержание тан
тала может изменяться от 31 до 37 ат.% Та (при стехиометри
ческом составе 33]/з ат.% Т а ) ;  оно может быть так мало, что не 
устанавливается современными средствами и практически не ска
зывается на свойствах и с ним надо считаться только в теорети
ческом плане, как в случае SiC; иногда, именно в случае полу
проводниковых веществ, учета нестехиометрии требует и прак
тика, когда не химически обнаруживаемые изменения состава 
сильно изменяют электрические свойства материала, с чем как 
раз и связана основная трудность технологии получения таких 
материалов с заданными и воспроизводимыми свойствами.

Итак, вещества с атомными кристаллическими решетками не 
подчиняются закону постоянства состава теоретически, хотя на 
практике этот закон может выполняться с очень высокой сте
пенью приближения.

Вышесказанное относится и к ионным кристаллам. Своеобра
зие вносит требование об электронейтральности вещества. На 
двух примерах рассмотрим возможность появления избытка в од 
ном случае катионов (NaCl) и в другом — анионов (N iO ).

Кристалл хлорида натрия, нагретый в парах металлического 
натрия, поглощает последний, так что в кристалле отношение 
N a / C l  становится больше 1 (избыток натрия по отношению к сте
хиометрическому составу соответствует 1016—1019 дополнительных 
атомов натрия в 1 см 3; это отвечает формуле N a b oooooi-i,ooiCl); 
при этом кристалл синеет и становится электронным полупро
водником; его плотность уменьшается. Для объяснения наблю
даемых явлений можно предположить следующий механизм. А д
сорбируясь на поверхности кристалла, атом натрия ионизирует
ся и занимает один из нормальных узлов решетки. Одновременно 
образуется вакансия, т. е. свободный узел кристаллической ре
шетки, где должен был бы находиться ион хлора. Электрон, о с 
вобождающийся при ионизации натрия, захватывается этой анион
ной вакансией; именно он ответствен за изменяющуюся окраску 
кристалла:

Na+ С1- Na+ С1-

С1- Na+ С1- Na+

Na+ ё Na+ С1-

С1- Na+ С1- Na+

Na+ С1- Na+ C l -

Второй пример. Оксид никеля (II ) ,  близкий по составу к сте
хиометрическому, имеет светло-зеленую окраску и является хо 
рошим изолятором. После нагревания в атмосфере кислорода он 
приобретает окраску от серой до черной и становится полупро
водником. Это явление объясняется аналогично предыдущему 
случаю. Введение избыточного кислорода сопровождается его



ионизацией; образующийся ион О 2- встраивается в решетку, в 
результате чего возникает катионная вакансия; положительный 
заряд (2+ ) ,  компенсирующий заряд иона кислорода, фиксирует
ся на двух ионах никеля, которые из состояния Ni2+ переходят в 
состояние Ni3+, что подтверждается химическим анализом. Тако
го же рода отклонения от стехиометрии характерны для боль
шинства соединений неметаллов с переходными металлами, име
ющими несколько степеней окисления, в том числе для оксидов.

Область составов, в которой существует данное химическое 
соединение, называется областью его гомогенности. Так, область 
гомогенности упоминавшегося соединения T aV 2 составляет 31 — 
37 ат.% Та, NaCl -  50,00-50,05  ат.% Na и т. д. Во всех этих 
случаях стехиометрический состав находится внутри области го
могенности; такие соединения называются дальтонидами в честь 
Дальтона (см. гл. 2 и 13). Существуют и соединения, стехиомет
рический состав которых находится вне области гомогенности, 
иными словами, при стехиометрическом составе они вообщ е не 
существуют; такие соединения называются бертоллидами в честь 
Бертолле (см. гл. 2 и 13). Примером бертоллида может служить 
оксид железа ( I I ) ,  область гомогенности которого составляет 
43—48 ат.% Fe, что отвечает формуле Fe(0,84-o,96)0, т. е. состав 
FeO лежит вне пределов области гомогенности.

Итак, кристаллические вещества атомного и ионного строения 
j не подчиняются закону постоянства состава. Здесь только сле

дует отметить, что нестехиометри
ческий состав таких соединений 
обеспечивается образованием д е 
фектов —  катионных или анион
ных вакансий в ионных или ней
тральных вакансий в атомных ре- 
щетках.

Перейдем к веществам, постро
енным из молекул. В качестве при
мера возьмем воду. В табл. 3.2 
приведена плотность дистиллиро
ванной воды из различных ис
точников при 4° С. (Единица мас
сы 1 г была первоначально у с 

тан овл ен а  как масса 1 см 3 ди
стиллированной речной  воды при 4° С.) Чем же объясняются 
разные свойства (в данном случае плотность, но различаются 
и другие свойства воды в зависимости от ее происхождения)?

Вода различных источников имеет разный изотопный состав, 
в основном по содержанию дейтерия. Присутствие тяжелой во
ды D 20  м о ж н о  считать примесью к обычной воде и предполо
жить, что в отсутствие этой примеси свойства воды станут неза
висимыми от способа и источника получения. Но вода может со 
держать и другие примеси. В гл. 8 будет показано, что полно

ч ь ю  очистить одно вещество от другого принципиально невоз

Т а б л и ц а  3. 2

Плотность дистиллированной воды 
при 4СС из различных источников

И сточник
П лотн ость ,

г /с м 3

Снег 0,9999977
Дождь 0,9999990
Реки 1
Океан 1,0000015
Животные 1,0000012
Растения 1,0000017
Кристаллизацион 1,0000024
ная вода минералов



можно, так как такой процесс потребовал бы бесконечной зат
раты энергии. Следовательно, веществ без примесей не сущ ест
вует.

Когда употребляют понятие «чистое вещ ество», имеют в виду, конечно, не 
абсолютно чистое вещество, а вещ ество определенной степени очистки. П ослед
няя же зависит от способа использования данного вещества или от технических 
возможностей. В нашей стране сущ ествует следующая градация веществ по чи
стоте: «технической чистоты», «чистый», «чистый для анализа (Ч Д А )», «хими
чески чистый (Х Ч )», «спектрально чистый», «особой ' чистоты». В специальных 
случаях употребляются и иные марки, например «полупроводниковой чистоты», 
«фармакопейный» и др. Для каж дого вещества количества примесей для каж 
дой категории чистоты устанавливаются отдельно. Наиболее чистые вещества, 
производимые промышленностью, содерж ат 10~7— 10~ 8% примесей.

Химическая природа и количество примесей, очевидно, зави
сят от способа получения веществ, в частности от исходного с о 
става. Следовательно, вещество вода, как и лю бое другое веще
ство, имеет переменный состав и в этом смысле не подчиняется 
закону постоянства состава. В то ж е  время очевидно, что состав 
молекул  воды Н20  не зависит от способа получения; для моле
кул (не веществ!) закон постоянства состава совершенно строг, 
но одновременно тривиален и не нуждается в обсуждении.

Итак, существует ли закон постоянства состава для веществ? 
Да. Каким бы способом мы ни получали воду, в ней отношение 
водорода и кислорода будет равно 2 :1  (точно) плюс примеси; 
каким бы способом мы ни получали поваренную соль, ее состав 
будет заключен в пределах отношения натрия к хлору 1,000— 
1,001 плюс примеси, и т. д. Применяя закон постоянства состава, 
всегда необходимо учитывать существование областей гомогенно
сти соединений и примеси. Исчерпывающий ответ на вопрос, ка
кой именно состав вещества реализуется в тех или иных услови
ях, дает диаграмма состояния соответствующей химической сис
темы (см. гл. 13).

§  5. З А К О Н  ЭКВИВАЛЕНТОВ

Закон эквивалентов устанавливает количественные соотноше
ния веществ в химических реакциях (см. также § 4 гл. 2 ).  В наи
более простой формулировке он звучит так: «В  химической ре
акции с п эквивалентами одного вещества всегда вступает во 
взаимодействие п эквивалентов второго и образуется по п экви
валентов каждого продукта». В значительной мере этот закон 
теперь утратил свое теоретическое значение, которое он имел 
при становлении атомно-молекулярного учения в химии, и нахо
дит применение лишь в химико-аналитической практике, где ис
пользуются реакции с участием стандартного вещества для оп
ределения количеств и (или) концентраций других веществ. 
В зависимости от класса веществ и типов реакций, в которых 
они участвуют, эквиваленты веществ определяются по-разному.



Эквивалентом простого вещества, вступающего в какую-либо 
реакцию, называют такое его количество (в молях атомов или 
чаще в граммах), которое приходится на единицу валентности 
соответствующ его элемента при образовании им соединения. 
(Нетрудно убедиться, что вышеприведенной формулировке рав
нозначна первоначальная: «Эквивалентом элемента называется 
такое его весовое количество, которое соединяется или вытесняет 
из соединений 1 весовую часть водорода или 8 весовых частей 
кислорода».) Так, водород в своих соединениях, как правило, од 
новалентен и его эквивалент равен 1 моль Н, или 1/2 моль Н 2, или 
1 г; кислород — двухвалентен, его эквивалент — 1/2 моль О, или 
1/4 моль 0 2, или 8 г; железо может быть двухвалентным, тогда 
его эквивалент 1/2 моль Fe, или 27,9 г, или трехвалентным, тог
да его эквивалент 1/3 моль Fe, или 18,6 г. Видим, что вещество 
в зависимости от  условий может иметь разные эквиваленты.

Для иллюстрации закона эквивалентов запишем несколько 
реакций

2Н2+ 0 2= 2 Н 20  (1)

4 экв. 4 экв. 4 экв.

4 F e + 3 0 2= 2 F e 20 3 (2 )

12 экв. 12 экв. 12 экв.

F e + 2 H C l= F e C l2+ H 2 (3)

2 экв. 2 экв. 2 экв. 2 экв.

H 2+ F e 0 = F e + H 20  (4)

2 экв. 2 экв. 2 экв. 2 экв.

Для кислотно-основных взаимодействий необходимо опреде
лить эквиваленты кислоты и основания.

Эквивалент кислоты — такое количество кислоты (в молях 
или по массе), которое содержит 1 моль ионов водорода, сп особ 
ных замещаться на металл или какой-либо другой к а ти он 10. Так,' 
эквивалент соляной кислоты НС1 равен 1 моль, или 36,5 г; фос- 
форноватистой Н 3Р 0 2, также одноосновной, — 1 моль, или 66 г; 
серной кислоты, двухосновной, — 1/2 моль, или 49 г; эквивалент 
пятиосновной трифосфорной кислоты Н 5Р 3О 10 равен 1/5 моль, 
или 51,6 г и т. д.

Эквивалент основания  — такое количество основания, которое 
содержит 1 моль гидроксильных групп, способных замещаться 
на кислотные остатки (или количество основания, способного 
быть акцептором 1 моль ионов водорода при определении осно
вания по Брёнстеду). Так, эквивалент едкого натра NaOH равен

Эта формулировка соответствует определению кислот по Аррениусу; при 
■ л п т°ЛЬЗ° ВаНИМ о п Релеления Б р сп стеда  (см . гл. 14) эквивален т - -  коли чество кис- 

ы, которое является донором 1 моль атомов водорода.



1 моль, или 40 г; гидроксида железа (II)  F e (O H ) 2 — 1/2 моль, 
или 44,9 г; гидроксида железа (III)  — 1/3 моль, или 35,6 г и 
т. д.

Для реакций с участием солей, прежде чем определять экви
валент последних, необходимо определить эквивалент иона, ко
торым называется его количество, приходящееся на 1 единицу 
заряда. Так, эквивалент ионов водорода Н+ — 1 моль, или 1 г; 
сульфат ионов SO42- — 1/2 моль, или 48,0 г и т. д. Эквивалент 
соли  определяется числом эквивалентов катионов (или, что то 
же, числом эквивалентов анионов), образующ их эту соль. Так, 
хлорид натрия образован одним эквивалентом Na+, следователь
но, эквивалент этой соли равен 1 моль, или 58,5 г NaCl; хлорид 
кальция СаС12 содержит 2 эквивалента кальция, следовательно, 
эквивалент соли — 1/2 моль, или 55,5 г; сульфат железа (III) 
Fe2( S 0 4) 3 — 6 эквивалентов Fe3+ (и столько же SO42 -), его эк 
вивалент 1/6 моль, или 66,7 г и т. д.

Рассмотрим несколько примеров.

2 H C l + F e ( 0 H ) 2= F e C l2+ 2 H 20  (5)

2 экв. 2 экв. 2 экв. 2 экв. 

3 H2S0 4+ 2F e (0 H ) 3= F e 2(S 0 4) 3+ 6H20  (6 )

6 экв. 6 экв. 6 экв. 6 экв.

В реакциях (1) и (4) для воды указано, что 1 моль ее содерж ит 2 эквива
лента, а в реакциях (5) и (6) —  1. Здесь проявляется конкретность понятия 
«эквивалент», зависящего от  конкретной реакции (то  же наблюдается для ж е
леза в реакциях (2 ) и (3 ) ) ;  без указания реакции понятие «эквивалент» не име
ет смысла. Возвращ аясь к НгО, отметим, что в реакциях (1) и (4) это вещество 
рассматривалось как соединение 2 моль одновалентного водорода с 1 моль 
двухвалентного кислорода; в реакциях (5 ) и (6) вода —  продукт реакции нейт
рализации, т. е. соединение одного одновалентного иона Н+ с одним однова
лентным же ионом гидроксила О Н - .

В окислительно-восстановительных реакциях (к ним, очевид
но, относятся и все реакции с участием простых веществ) гово
рят об  электрохимическом эквиваленте (подробнее см. гл. 15), 
которым называют количество вещества, приходящееся на еди
ницу изменения степени окисления или (с учетом записи таких 
реакций в электронном или электронно-ионном виде) на 1 моль 
присоединенных или отданных электронов (6 ,022- 1023, или
96 485 Кл). Так, в реакции (1) для водорода можно написать

Н2—2ё=2Н +,

2 экв. 2 экв.

и электрохимический эквивалент водорода равен 1/2 моль Н2, 
или 1 г. Для кислорода в той же реакции

0 2 +  4 ё = 2 0 2-,



и электрохимический эквивалент кислорода — 1/4 моль Ог, или 
8 г.

Как и в других случаях, электрохимический эквивалент дан
ного вещества зависит от реакции, в которую оно вступает. 
Классическим примером являются реакции с участием перманга
ната калия (подробнее см. гл. 15): в кислой среде эквивалент 
К М п 0 4 равен 1/5 моль, в нейтральной — 1/3 и в щелочной — 
1 моль.

В аналитической химии широко используется так называемая 
нормальность растворов, которой называется число эквивалентов 
вещества в 1 л раствора. Нормальная концентрация обозначает
ся так: раствор, содержащий 1 эквивалент в 1 л, — 1 н., содер
жащий 2 экв/л, — 2 н. и т. д. Удобность такого способа выра
жения концентрации определяется тем, что для реакции необхо
димы объемы растворов, обратно пропорциональные их нормаль
ностям. Пусть, например, для нейтрализации V\ л кислоты с 
нормальностью N x потребовалось V2 л щелочи с нормальностью 
N2. Тогда в реакцию вступило N\Vi эквивалентов кислоты и 
N 2 V2 эквивалентов щелочи. По закону эквивалентов эти величи
ны равны

V lN l = V 2N 2,

и при известных объемах растворов и концентрации одного из 
веществ просто вычисляется концентрация второго вещества. То  
же, очевидно, относится и к другим реакциям, в чем и состоит 
смысл использования понятия «эквивалент» в настоящее время.

§ 6. ЗАКОН АВОГАДРО

Современная формулировка закона Авогадро (см. также § 4 
гл. 2) звучит так: «В  равных объемах различных газов при оди
наковых условиях (температуре и давлении) содержится равное 
число молекул». Закон был получен как результат изучения об ъ 
емных соотношений газообразных веществ в химических реакци
ях. Следствием закона является утверждение, что при одинако
вых условиях м о л ь 11 лю бого  газа занимает один и тот же объем, 
который, как показывает эксперимент, приблизительно равен 
22,4 л при нормальных условиях 12, которыми называются темпе
ратура 0 °С  (273,15 К) и давление 1 атмосфера (101 325 П а).  
В табл. 3.3 приведены молярные объемы некоторых часто встре
чающихся газов.

Таблица показывает, что действительно закон Авогадро вы
полняется, хотя и приближенно, причем молярный объем некото
рых газов довольно сильно отличается от  числа 22,4. В общем 
это  должно быть понятно: равные количества (числа молекул)

11 Напомним, что моль лю бого вещества, состоящ его из молекул, содерж и т 
число Авогадро молекул JVA « 6,0 2 - 1023.

12 Нормальные условия часто обозначаются н. у.



разных  газов должны занимать разный  объем. Пояснения тре
бует тот факт, что эти объемы все-таки близки, о чем подробно 
говорится в § 6 гл. 7.

Важным следствием закона Авогадро, имеющим значение и в 
настоящее время, является то, что отношения плотности d двух

газов (т. е. масс единицы 
объем а) равно отношению их 
молекулярных масс М г (так 
как количества молекул в 
одинаковых объемах одина
ковы) :

d '/ d "= M / IM r".

Отсюда, зная отношение плот
ностей (или относительную 
плотность) и молекулярную 
массу одного из газов, легко 
вычислить молекулярную 

массу другого газа, причем необходимый эксперимент сравни
тельно несложен: надо просто определить плотность неизвестно
го газа, т. е. массу какого-либо его объема, и затем сравнить с 
плотностью лю бого  известного газа.

Т а б л и ц а  3 . 3
Молярный объем газов при н. у .

Газ VM . л Газ V M , л

н* 22,428 о 2 22,392
Не 22,424 Аг 22,394
NH3 22,089 СО, 22,261
n 2 22,400 НС1 22,253
СО 22,408 Хе 22,441



Глава 4 

СТРОЕНИЕ АТОМА

Учение о строении атома прошло три этапа развития. П ер
в ы й —  натурфилософские представления об  атомном строении ма
терии, носившие мировоззренческий характер; второй —  химиче- 
ская гипотеза об  атоме как наименьшей частице химического эле
мента, опирающаяся на экспериментально установленные законы 
о  количественных соотношениях веществ в химических реакциях; 
третий —  физические модели, описывающие сложность строения 
атома и позволяющие в той или иной степени рассчитывать его 
свойства.

§ 1. АТОМНАЯ ГИПОТЕЗА

Когда именно возникло представление о дискретном строении 
материи, неизвестно. Основателями атомного учения, учения о 
существовании некоторых далее неделимых частиц, комбинацией 
которых образована вся материя, считаются древнегреческие уче
ные-философы Левкипп (V  в. до  н. э.) и его ученик Демокрит 
(470— 357 г. до  н. э . ) ,  превратившие в стройное учение взгляды 
своих предшественников, разрабатывавших различные аспекты 
атомных представлений. Термин «атом » (неделимый) ввел Д ем о 
крит для обозначения мельчайших частиц материи, различающих
ся размером (следовательно, и массой) и формой.

В работах Эпикура (341— 270 г. до н. э.) и древнеримского 
поэта и философа-материалиста Тита Лукреция Кара (около 95— 
55 г. до н. э.) натурфилософское учение об  атомах достигло своего 
завершения.

Для большинства же философов во главе с  Аристотелем (см. 
гл. 2) понятие о неизменных частицах-атомах, о свойствах ве
ществ как суммах свойств атомов без появления нового качества 
было совершенно неприемлемо: оно не могло объяснить взаим
ных превращений веществ. П оэтом у атомное учение не могло 
быть принято и практиками-экспериментаторами, в частности ал
химиками, которые наблюдали возникновение качественно иных 
веществ по сравнению с исходными, вступившими во взаимодей
ствие между собой  или подвергшимися какому-либо внешнему 
воздействию. Развитию атомной теории в средние века препятство
вала и канонизация католической церковью учения Аристотеля.

Однако развитие науки, главным образом становление научной 
химии, потребовало возврата, конечно на новом уровне, к атом
ной гипотезе.



В работах основателей научной химии (Парацельса, Бойля 
и др.) развиваются представления об  атомах как наименьших ча
стицах химического элемента. Происходит диалектическое о б ъ 
единение учения об  атомах Демокрита и учения об  элементах-сти
хиях Аристотеля в атомно-молекулярной теории строения вещест
ва. Заслуга окончательного утверждения атомистических пред
ставлений в химии (в том числе и введение в химический язык 
самого термина «а том »)  принадлежит Дальтону (§ 4 гл. 2).

В химии, затем в физике под атомами стали понимать наи
меньшие количества химических элементов, различающиеся мас
сами и, возможно, формой. Благодаря работам главным образом 
Берцелиуса стали известны атомные массы различных элементов, 
которые и начали использоваться в расчетах химических процес
сов. Вопрос о строении самих атомов не ставился.

§ 2. СЛОЖНОСТЬ СТРОЕНИЯ АТОМА.
ПЕРВОНАЧАЛЬНЫЕ МОДЕЛИ

К концу прошлого века стало ясно, что атомы имеют сложное 
строение. Изучение прохождения электрического тока через р ас
творы (законы Фарадея) и газы; открытие каналовых (1886) и 
катодных (1896) лучей, первые из которых представляли поток 
положительно заряженных ионов, а вторые —  эл ектрон ов1, появ
лявшихся между электродами при пониженном давлении газа; д о 
казательство существования электрона (Дж. Дж. Томсон, 1897) и 
измерение его характеристик (заряда, м ассы );  явление радиоак
тивности (А. Беккерель, 1896) и некоторые другие результаты ис
следования вещества несомненно доказывали, что вещество в 
своем составе, следовательно в составе атомов, содержит разно
именно заряженные частицы.

В 1902 г. В. Томсон (лорд Кельвин) выдвинул первую гипотезу строения 
атома, которая была развита в работах Д ж . Д ж . Томсона (его первая публи
кация относится к 1904 г.). Согласно модели В. Томсона и Д ж . Томсона, заряд 
и масса атома равномерно распределены по объем у сферы диаметром порядка 
1 А. (Э то обычная единица измерения межатомных расстояний в веществе, рав
ная 10-10  м. По системе СИ применяется единица 1 нм =  10 А ). Электроны пред
ставлялись как бы вкрапленными в эту сферу, подобно изюму в пудинге, вслед
ствие чего такую модель часто называли моделью «пудинга с изюмом». 
Д ж . Д ж . Томсон исследовал возможные равновесные распределения электронов 
в атоме и пришел к выводу, что можно ож идать периодичности некоторых 
атомных свойств, которая качественно совпадала с результатами имевшихся на
блюдений.

Вторая гипотеза, опубликованная в 1903 г., принадлежит немецкому учено
му Ф. Ленарду (1862— 1947). При исследовании катодных лучей, их относи
тельно высокой проникающей способности он пришел к выводу, что, во-первых, 
атомы различных веществ построены из различного числа составляющ их одного 
и того же типа, которые он назвал динамидами, и, во-вторых, объем динамид 
составляет лишь ничтожно малую часть (порядка 10-12) объема всего атома. 
П о Ленарду, динамида мож ет представлять собой тесное объединение электро-

* Термин «электрон» предложил английский ученый Д . Стоней (1826—  
1911) в 1891 г. для наименьшего, единичного количества электричества.



на с положительно заряженным телом, обладающ им значительно большей мас
сой, чем электрон.

Третья модель была разработана в 1904 г. японским физиком X. Нагаокой 
(1865— 1950). Вкратце сущ ность идеи Нагаоки заключалась в том, что атом он 
представлял в виде массивного положительного заряда, вокруг которого по 
окруж ности через определенные интервалы располагаются электроны в неко
торой аналогии с кольцами Сатурна. Он предположил, что малые колебания 
электронов относительно положений равновесия вызывают оптическое излуче
ние, и получил качественное и частично даж е количественное согласие с наблю
даемыми свойствами оптических спектров.

Первые экспериментальные структурные данные были получе
ны в работах Э. Резерфорда (1871— 1937) по рассеянию а-частиц 
тонкими металлическими фольгами. Характер этого рассеяния 
мог быть объяснен только в предположении, что практически вся 
масса атома сосредоточена в положительно заряженном ядре. 
В 1911 г. Резерфорд предложил планетарную модель строения 
атома: вокруг массивного и маленького положительно заряженно
го ядра (его объем составляет ~  10-15 объема атома) по некото
рым орбитам вращаются электроны, нейтрализующие ядерный 
заряд. Из этих же опытов мог быть вычислен и заряд ядра. Так, 
в экспериментах с платиновой, серебряной и медной фольгами 
для зарядов ядер были получены значения (в единицах заряда 
электрона) 77,4; 46,3 и 29,3 соответственно. Порядковые номера 
названных элементов в периодической системе 78, 47 и 29. Ясно, 
что заряд ядра равен атомному номеру элемента. Этой же вели- 

й чине должно равняться число электронов в атоме вследствие 
электронейтральности последнего.

Существование атома Резерфорда противоречило законам 
Электродинамики, согласно которым вращающийся вокруг ядра 
электрон, т. е. отрицательный заряд, движущийся ускоренно в 
электрическом поле ядра, должен излучать электромагнитные 
Волны, следовательно терять энергию и непрерывно приближаться 

■ К ядру.
Первая теория строения атома принадлежит великому дат- 

1 скому физику Н. Бору (1885— 1962), разработавшему модель 
, строения атома водорода и водородоподобных, т. е. одноэлектрон- 

v ных, атомов.

§ 3. ТЕОРИЯ БОРА

Экспериментальным обоснованием теории строения атома слу
жат данные о спектрах электромагнитного излучения или погло
щения атомами химических элементов. Эти спектры представляют 
собой  характерные для каждого элемента наборы длин волн (ли- 

£>-ний) электромагнитного излучения, испускаемого (эмиттируемо- 
&|^ш) атомами при изменениях их энергетического состояния. Суще- 
"* ствование линейчатого (а не непрерывного) эмиссионного спектра 

свидетельствует о том, что атом может находиться не в любых, а 
лишь в некоторых определенных энергетических состояниях. Раз
ность энергий каждой пары этих состояний, специфичная для ато-г



мов каждого химического элемента, определяет возможные энер
гии переходов и, следовательно, длин волн электромагнитного из
лучения.

Энергия квантов электромагнитного излучения Е, как было 
установлено в 1900 г. М. Планком (1858— 1947), связана с часто
той v или длиной волны А, излучения уравнением

E =  hv =  h ^ ~ ,  (4.1)
А

где h =  (6,626176 ±  0,000036) • 10~34 Д ж  • с —  постоянная Планка 
(квант действия, см. ниже) и с =  299792458± 1 м -с " 1 —  скорость 
света в вакууме. Уравнение (4.1) показывает, что частота излуче
ния тем больше, а длина волны тем меньше, чем больше энергия 
квантов, чем больше разность энергетических состояний, переход 
между которыми обусловил излучение.

Рассматривая изменение энергии, или энергетического состояния системы, 
подобной атому, т. е. состоящ ей из взаимодействующих тел, сильно различаю
щихся по массе, говорят об изменении энергетического состояния более легкого 
гела. Так, в случае атома, состоящ его из ядра и движущегося вокруг него элект
рона, масса которого почти в 2000 раз меньше, энергетическое изменение ато
ма рассматривают как изменение энергии электрона, говорят о переходе элект
рона с одного энергетического уровня на другой.

Планетарная модель атома Резерфорда, экспериментально на
блюдаемый линейчатый характер атомных эмиссионных спектров, 
квантованность (согласно Планку и Эйнштейну) электромагнит
ного излучения легли в основу теории строения атома, которую 
предложил Бор в 1913 г.

Бор постулировал существование стационарных круговых ор 
бит, двигаясь по которым вокруг ядра, электрон не излучает энер
гии. Переход с одной орбиты на другую сопровождается испуска
нием (при переходе с более высокой орбиты на более низкую, 
близкую к ядру) или поглощением (при обратном переходе) кван
та электромагнитного излучения, энергия которого определяется 
разностью энергий соответствующ их орбит.

Основной характеристикой движения электрона на стационар
ной орбите служит его момент количества движения, которым на
зывается векторное произведение его скорости v на радиус-вектор 
орбиты г, умноженное на массу электрона те:

L =  v -r -m e. (4.2)

Момент количества движения имеет размерность к г -м 2-с-1. 
Эту же размерность имеет и физическая характеристика взаимо
действия движущихся тел —  действие, которым называется произ
ведение изменения энергии тела на время этого изменения: 
Д ж - с = к г - м 2-с~1. Как было показано Планком, существует эле
ментарное количество, квант действия /г/2я = й ;  величина дейст-



вия, сопровождаемого изменением энергетического состояния те
ла, может быть лишь целым кратны м 2 Н.

Исходя из этого  Бор постулировал, что момент количества дви
жения электрона, движущегося по стационарной орбите, может 
быть лишь целым кратным кванта действия:

mevr =  nh, (4.3)

здесь, таким образом, п —  целое число. Наименьшим моментом 
количества движения обладает электрон на 1-й орбите (он, оче
видно, равен Й); это основное состояние атома — минимум энер
гии. При возбуждении атома (действием высокой температуры, 

|| электромагнитным облучением и т. д.) электрон может переходить 
I f  на энергетически более высокие орбиты. Такие состояния атома 

называются возбужденными; в них атом может находиться лишь 
незначительное время (порядка 10-8 с ) ,  а затем, излучив избыточ
ную энергию, он возвращается в основное состояние.

В формуле (4.3) две величины —  скорость электрона v и ра
диус его орбиты г —  характеризуют состояние электрона в атоме,

р  Для их вычисления напишем второе уравнение, приравняв дей
ствующие на электрон центробежную силу (mev2/r) и силу куло- 
новского притяжения его противоположно заряженным ядром с 

f' зарядом Z e (e 2Z/r2-4 m o ) :

mev2= Z e 2l4m o-r. (4.4)
Яш'

Решив уравнения (4.3) и (4.4) относительно г, получаем для 
радиуса стационарной боровской орбиты электрона

r = n 2eoh2/nmee2Z. (4.5)

Iff После подстановки численных значений констант (е —  заряд элек
трона, равный 1 ,602-10-19 Кл; те —  масса покоящегося электрона, 
равная 0,911-10~30 к г = 0 ,000549 а. е. м.; ео — электрическая посто- 
янная 8 ,85 -10~12 Кл2-Н ~ ‘ -м_2) имеем для радиуса орбиты электро- 

f e .  на в одноэлектронном атоме

r= 0 ,53n 2/Z  А.
fe; : -

Для водорода (Z — 1) наименьший радиус (радиус первой ор 
биты, так называемый боровский радиус, который принимается за 
единицу длины в атомной системе единиц3) равен 0,53 А, радиус 
второй орбиты — 2,12 А и т. д.

Важнейшей характеристикой системы является ее энергия. 
Выше уже говорилось, что энергетическое состояние атома отож-

jfe‘ 2 Константы h u h  обе  называются константами Планка; часто обе называ
ются квантом действия; иногда h называют квантом момента количества дви
жения, а также константой Дирака.

3 В этой системе (системе Ха.ртри) единицей электрического заряда служит 
.заряд электрона, единицей массы —  масса электрона, единицей энергии —  по
тенциальная энергия электрона в атоме водорода на первой боровской орби
те —  27,2 эВ и т. д.



дествляется с энергетическим состоянием, энергией его электро
нов. В боровском атоме энергия электрона

Р  Р  л  Р  - *П  —  Lj ;;ц, ст “Г  п отекц —  “  Г ( — — )  
\ 4ne0r J

Из уравнения (4.4) видно, что кинетическая энергия электрона 
численно равна половине потенциальной, следовательно, полная 
энергия электрона равна кинетической с противоположным зна
ком; с учетом значения г из (4.5) получаем

Е = -------- - е'т‘ ~  =  — 13,7 —  эВ. (4.6)
n2 8/i2e2 л2

Следовательно, минимальная энергия электрона в атоме водоро
да, соответствующая его основному состоянию (т. е. электрона, 
находящегося на первой орбите), равна — 13,6 эВ, на второй — 3,4, 
на третьей — 1,5 и т. д., и на бесконечном расстоянии от ядра 
энергия его взаимодействия с электроном, очевидно, равна нулю 
(рис. 4.1).

Знание возможных энергетических состояний электрона, или 
его энергетических уровней, позволяет рассчитать длины волн 
электромагнитного излучения, которое возникает при изменении 
энергетического состояния электрона, или, что то же, при перехо
де электрона с одного уровня на другой. Таким образом, энергия 
кванта излучения

h\ =  E n( п)— Е П( I), (4.7)

где £ n(i) —  энергия уровня номера п(1) и Е п(и)— п (П ) .  Как видно 
из рис. 4.1, например, при переходе электрона со  второго уровня 
( я ( П ) = 2 )  на первый (я(1) =  1) энергия кванта равна 10,2 эВ, с
четвертого ( п ( П ) = 4 )  на второй ( л ( 1 ) = 2 ) — 2,6 эВ и т. д.

Соответствующие таким переходам длины волн электромаг
нитного излучения (положение линий в эмиссионном спектре ато
ма) можно вычислить по формуле (4.7) с использованием (4.1) 
и (4.6):

1 1 / р р  \   е*те (  1 1 \ _
I  ~  he {Еп(П) n w ) ~  8е2/ Л  U ( D a гс ( И ) 2/

=  Roo ( — —----------- — ) .  (4.8)
W ( l )2 гс (II)2/

Здесь /г( I) обозначает номер более низкого уровня, а л (П )  — б о 
лее высокого. Таким образом, л ( 1 ) ^ 1  и л (П )  > л ( 1 ) .

При переходе электронов с более высоких уровней на первый 
( л ( 1) =  1) возникает серия спектральных линий, расположенная 
в ультрафиолетовой части спектра, —  серия Лаймана. При перехо
де на второй уровень ( я (1 )= 2 )  возникает серия Бальмера, пер
вые четыре линии которой лежат в видимой области (остальные —  
в ультрафиолетовой). При п(  1 ) > 3  излучение происходит в ин
фракрасной части (см. рис. 4.1).



Коэффициент Roo (называемый постоянной Ридберга, получив
шего эмпирически уравнение (4.8) в 1890 г.) , очевидно, может 
быть вычислен из известных величин е, те, h и с; спектр водоро
да, таким образом, может быть рассчитан теоретически. 
В табл. 4.1 сопоставлены результаты расчета первых пяти линий 
серии Бальмера по теории Бора с экспериментальными результа
тами.

Замечательное совпадение вычисленных и действительных 
длин волн излучения водорода, казалось бы, полностью подтвер
ждало теорию Бора. Однако точность измерения спектральных 
линий в 0,001% является обычной, а во многих исследованиях она 
значительно выше. Это значит, что различия длин волн в табл. 4.1 
существенно превышают ошибки эксперимента. Некоторое улуч
шение сходимости расчетных и экспериментальных результатов

К 1 -13,6

Линии спектра 
соответствующие

ОсноВное состояние

ъиишоеншшиутцие о 
серии Бальмера, А

4.1. Схема энергетических уровней в атоме водорода и 
возникновение спектральных линий и серий



было получено при учете того, что на самом деле электрон вра
щается не вокруг ядра, а вместе с последним вращается вокруг
общ его центра тя ж ести 4.

Теория Бора оказалась неспособной объяснить сложность 
атомных спектров многоэлектронных атомов; большое число ли
ний требует существования добавочных'уровней энергии, которые, 
согл асн о  Зоммерфельду, могут появиться, если предположить эл-

Т а б л и ц а  4.1
О

Длины волн серии Бальмера (А )

п(Н> 3 4 5 6 7

Вычислено 6561 4860 4339 4101 3969

И змерено 6562 4861 4340 4101 3970

липтичность некоторых орбит. Тем не менее простая модель элек
трона, движущегося по круговой или эллиптической орбите во 
круг ядра, стала неадекватной результатам экспериментальных 
измерений.

§ 4. КВАНТОВОМЕХАНИЧЕСКАЯ МОДЕЛЬ 5

Изучение законов природы началось с изучения объектов и яв
лений, определяемых масштабами, которые воспринимаются чело-' 
веческими органами чувств. Примером первых установленных за 
конов движения материальных объектов были законы Г. Галилея 
(1564— 1642) и И. Ньютона (1643— 1727).

Расширение исследований в область скоростей, приближаю
щихся к скорости света, потребовало видоизменения уравнений 
Ньютона для учета зависимости массы тела и масштаба времени 
от скорости движения (преобразования Лоренца). При изучении 
движения тел с малыми массами порядка масс элементарных ча
стиц оказалось необходимым учитывать волновой  характер их 
движения.

В 1924 г. французский физик Луи де Бройль (р. 1892) выдви
нул гипотезу-постулат, который подтверждается всей современной 
научной практикой, о связи импульса р движущегося материаль-

4 Тем самым положение линии в спектре долж но зависеть о т  массы не толь
ко электрона (уравнения теории Б ора), но и ядра. В 1931 г. именно по измене
нию положения линий в спектре водорода было обнаружено сущ ествование «тя 
ж елого водорода» —  дейтерия.

5 Квантовая механика (волновая механика) —  теория, устанавливающая 
сп особ  описания и законы движения микрочастиц в заданных внешних полях.



ного объекта (т. е. его массы т и скорости и) с длиной волны Л» 
представляющей волновой характер его движения,

где h —  постоянная Планка.

Уравнение де Бройля мож ет быть получено по следующей аналогии с элект
ромагнитным излучением.

Согласно Эйнштейну, для любого материального объекта

Е = т с г. (4.10)

Для фотонов —  квантов электромагнитного излучения выполняется соотнош е
ние Планка (4.1). Следовательно,

Х =  —— . (4.11 >
тс

Уравнение де Бройля, как видно из сравнения (4.9) и (4.11), —  обобщ ение по
следнего на любое материальное тело.

Применив уравнение де Бройля к движению электрона в ато
ме, австрийский физик-теоретик Э. Шредингер (1887— 1961) в  
1926 г. сформулировал основное уравнение волновой механики, 
названное его именем:

h2 / а2г|) дЦ  , д2ф \ + ц = £ '
8n2mt,if \ дх2 ду2 ' дг2 )

Здесь х, у  и z  —  декартовы координаты электрона, движущ е
гося в поле ядра; U =  e2Z/4neor —  его потенциальная и Е  —  полная 
энергия; if — волновая функция, описывающая движение элек
трона. Само уравнение просто обозначает, что сумма кинетиче
ской энергии электрона (первый член) и потенциальной (второй) 
равна полной.

Уравнение Шредингера, как всякое дифференциальное уравне
ние, имеет бесконечное множество решений. Н о физический смысл
имеют лишь некоторые из них, отвечающие требованиям к волно
вой функции, которая описывает движение материального элек
трона в определенной области пространства вблизи ядра атома: 
быть конечной, однозначной, непрерывной и обращаться в нуль 
на бесконечном расстоянии от ядра.

Следовательно, возможные состояния электрона в атоме опи
сываются дискретным набором волновых функций —  решений 
уравнения Шредингера г|зь гр2, ^з, (которые называются орби
талями6) с соответствующими дискретными возможными значе
ниями энергии электрона Е и Е2, Е3 Электрон, таким обра 

6 В отличие от  боровских орбит-траекторий.



зом, может иметь не л ю бую  энергию, а лишь те ее значения, ко
торы е  соответствуют решениям уравнения Шредингера; он может 
находиться лишь на определенных орбиталях.

Описание движения электрона с помощью волновой функции 
вовсе не означает какой-то «корпускулярно-волновой дуализм 
электрона». Электрон —  это частица вполне определенных7 раз
меров. Его волновая характеристика —  это характеристика его 
движения, его локализации в том или ином месте пространства. 
Колеблется не электрон, а вероятность его нахождения. Иными 
словами, распространение электронной волны —  это изменение 
вероятности появления электрона на фронте этой волны. Сама эта 
вероятность равна квадрату модуля значения волновой функции8 
|\Jj|2, т. е. ее амплитуды9, в рассматриваемой точке с координа
тами х, у  и z. Точнее, величина |if|2 — плотность вероятности, а 
сама вероятность —  это произведение плотности вероятности на
хождения электрона на объем рассматриваемого пространства. 
Так, вероятность нахождения электрона вблизи точки с коорди
натами х, у, z  в объеме d V = d x -d y -d z , заключенном между коор
динатами х  и (x + d x ) ,  у  и ( y + d y ) ,  z  и (z + d z ) ,  равна |i)j|2-d y .

Следствием волнового характера движения электрона в атоме, 
т. е. в некоторой определенной области пространства, является 
.квантованность характеристик этого движения.

Д овольно грубую, но наглядную аналогию представляет собой  квантован- 
иость колебаний закрепленной на своих концах струны (рис. 4.2). Видно, что 
возможны лишь такие колебания струны, длины волн которых А, укладываются 
целое число раз п в удвоенную длину струны 21:

\=21/п  или пк=21.

7 В современном естествознании никакая величина не считается определен
ной, пока не указан сп особ  ее определения, измерения. Так, «классический» ра
диус электрона определяется как половина расстояния меж ду двумя элемен
тарными зарядами, на котором потенциальная энергия их электростатического 
взаимодействия становится равной собственной энергии электрона, определяе
мой формулой Эйнштейна (4 .10); этот радиус равен 1 ,4 -10-5  А. Самым малым 
размером, характеризующим тело, можно назвать его гравитационный радиус, 
т. е. половину расстояния, на котором сила гравитации такова, что работа, 
требуемая для разведения двух одинаковых тел на бесконечное расстояние, рав
на собственной энергии тел т с2; при вычислении гравитационного радиуса пред
полагают, что масса тела сосредоточена в геометрической точке. Гравитацион
ный радиус электрона равен 1 ,3 -10~ 47 А. (Для сравнения, гравитационный ра
диус Солнца равен приблизительно 3 км, Земли —  ~  1 см.)

8 В общем случае, ф —  комплексная функция, а вероятность —  действи
тельная величина; поэтому последняя равна произведению функции ф на комп
лексно ей сопряженную функцию ф *: |ф|2= ф -ф * .

9 Здесь можно провести некоторую аналогию с фотонной теорией света, 
где устанавливается связь меж ду плотностью ф отонов (числом фотонов в еди
нице объем а) и интенсивностью света: высокая интенсивность означает большое 
число фотонов в единице объема. В то ж е время в волновой теории света ин
тенсивность измеряется как квадрат амплитуды колебания электромагнитной 
волны: высокая интенсивность означает больш ую амплитуду. Отсюда появляет
ся связь между вероятностью нахождения частицы в данном месте пространст
ва и величиной волновой функции, описывающей ее движение.



Продолжая аналогию, можно написать для волны движения электрона, вра
щающ егося вокруг ядра на расстоянии г,

п Х = 2 п г

и с учетом уравнения де Бройля (4 .9 ):

h
п  =  2п г , mevr

mev

постулированное Бором уравнение (4 .3 ), полученное здесь как следствие волно
вого характера движения электрона.

Квантованный характер движения электрона проявляется в 
появлении некоторых целочисленных параметров в выражениях 
для волновых функций — решениях уравнения Шредингера, назы-

струны чества движения на ось z для 1 = 3

ваемых квантовыми числами: п —  главное квантовое число, кото
рое может принимать значения 1, 2, 3 , . . . ;  /  —  орбитальное кван
товое число, которое может иметь значения 0 , 1, 2, ,  (п— 1) ;
mi — магнитное квантовое число с набором значений —I, ( —1+ 
+  1 )  О, 1, 2 I.

При записи уравнения Шредингера в полярных координатах с центром на 
ядре атома его решения —  ф-функции —  можно представить как произведение 
трех функций, каждая из которых зависит только от одной координаты: R (r ),  
зависящей от  г —  расстояния электрона до ядра, в  (9 ), зависящей от широтного 
угла 0 (с осью  г )  и ф|(ф) —  функции азимутального угла ф (с осью  х  в пло

скости х у ) :
ф = /? ( г )  -0 (0 )  -Ф (ф ).

Для водородоподобного атома, т. е. состоящ его из ядра заряда Z и одного 
электрона, эти составляющ ие имеют вид



R = V 4 (л  —  I —  1 )1 Z 3 /  2Zr V  _ 2

Q =

■ Кп + 1)!]» «4«о V ла0

,  /  ( 2/ +  1 ) ( 1 ~ \т\)!
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im-i ф
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Здесь a0 =  0,53 —  постоянная, называемая радиусом Бора (см. с. 4 7 ), Р  —  но» 
минал Лягерра и L —  полином Л еж андра, некоторые значения которы х при
ведены в табл. 4.2 и 4.3, i =  V —  1.

Т а б л и ц а  4 .2  

Значения номинала Лягерра для некоторых орбиталей

Орбиталь
п 1 | 2 2 3 | 3 4

1 0 0 1 1 2 3

L —  1 

Значен[

/  Л — 6

[ежандра

(  l6Zr  Об') — 120

Т а б л и 

и m i

— 5040 

ц а  4 .3

V а0 )  

(я полинома J

\ «о )  

и я  различных 1

1 0 1 1 2 2 2 3

mi 0 1, — 1 0 2, —2 1, — 1 0 3 , —3

Р 1 1 cos 0 3 3cos 0 1/2  (3cos20— 1) 15

Анализ подфакториальных выражений в вышеприведенных уравнениях ука« 
зывает на возможные значения квантовых чисел: / —  любое целое положитель
ное число, в том числе 0, п —  любое целочисленное значение на единицу боль* 
ше /  и mi —  лю бое целое число от — I до + / .

Физический смысл квантовых чисел проявляется при рассмот
рении энергетических состояний электрона в атоме.

Главное квантовое число п, по существу, эквивалентно кванто
вому числу п в теории Бора; оно в основном определяет энергию  
электрона на данной орбитали и качественно размеры области 
пространства вблизи ядра, где движется электрон. О рбитали о 
одинаковыми п называются оболочками и имеют следующие о б о 
значения (введенные в рентгеновской спектроскопии):

п 1 2 3 4 . . .
Оболочка К  L М N



Орбитальное квантовое число I определяет орбитальный мо-
—>•

мент количества движения электрона L:

\ L \ = n V l ( l  +  l ) .  (4.12)

Так как / может принимать значения 0, 1, 2 . . . ,  то орбитальный
момент может равняться 0, /гУ 2,Й "1/6 , . . . .  Величина \L\ 
оказывается, таким образом, не целым кратным Н. Это видимое 
противоречие с постулатом Планка об  элементарности, недели
мости кванта действия h (см. с. 46) снимается, если учесть нераз
рывность определяемой величины со способом ее определения, о
чем говорилось в сноске на с. 52. Л ю бой вектор, в том числе, есте- 

—►
ственно, и L, в пространстве определяется через его проекции на
выбранную ось координат (и угол с этой о с ь ю ) ; именно эти про
екции и квантуются, т. е. именно они оказываются целыми крат
ными Н. Рис. 4.3 поясняет сказанное.

Орбитали с различными I имеют следующие обозначения (так
ж е  пришедшие из спектроскопии):

/ 0 1 2 з 4 . . .
Орбиталь s р d f g

Равенство нулю орбитального момента для электрона на s -ор
битали ( / = 0 )  вовсе не означает неподвижности этого электрона, 
но лишь то, что с одинаковой вероятностью он движется по на
правлению к ядру и от ядра.

Из рис. 4.3 видно, что орбитальные моменты всех орбиталей, 
кроме s, могут иметь по нескольку проекций на выбранную ось 
координат, которые отвечают правилам квантования. Тем самым 
определяется число возможных направлений вектора момента в 
пространстве, т. е. число орбиталей с данным I:

I 0 1 2 3
Орбиталь . s р d f
Число орбиталей 1 3 5 7

Различаясь лишь пространственной ориентировкой, орбитали 
с  одинаковыми I не различаются по энергетическим состояниям 
электронов на них и называются поэтому вырожденными. П ол о
жение меняется, если атом находится во внешнем магнитном по
ле. Тогда направления в пространстве становятся различимыми и 
энергетические состояния электронов с одинаковым I, но разным 
направлением вектора момента количества движения также раз
личаются. Сказанное не относится к s -орбитали с / =  0 и, следо
вательно, единственной нулевой проекцией на лю бую  ось.

Пусть на рис. 4.3 ось z  совпадает с направлением внешнего
магнитного поля. Тогда для р-орбиталей ( /  =  1, \Ь\— П У 2 )  
проекции углового момента на направление поля могут принимать
значения — h, 0, +h\ для d -орбиталей [l — 2, \Ь\=П~[/б)------- 2Н,

Г



—  Й, О, ti, 2П\ для f -орбиталей (/ =  3, | £ | = Й У 1 2 )  ЗЛ, — 2%,
—  %, 0, %, 2fi, 2>h и т. д., в общем случае они могут рав
няться mih, где пи может принимать значения между —I и + 1  и 
называется магнитным квантовым числом, так как определяет из
менение энергетического состояния электрона под воздействием 
магнитного поля.

В заключение отметим, что квантовая механика не дает столь 
наглядного описания движения электронов в атоме, как это сде 
лал Бор. Однако свойства атомов, поддающиеся измерениям, точ
но описываются квантовомеханическими уравнениями. Эти свой
ства включают, в частности, среднее и наиболее вероятное р а с 
стояния электрона от ядра в данном квантовом состоянии, а так
же среднюю скорость движения электрона. Установлено, что наи
более вероятное расстояние до ядра и средняя квадратичная ск о 
рость электрона точно соответствуют получаемым в теории Бора 
(поэтому и используется в качестве единицы расстояний «боров- 

ский радиус а0» ) .  Момент количества движения, однако, отли
чается (сравним соответствующие выражения (4.3) и (4 .12)) .

§ 5. АТОМНЫЕ ОРБИТАЛИ

Набор трех квантовых чисел п, I и т ; характеризует опреде
ленную орбиталь tynimi- В табл. 4.4 приведены некоторые вол
новые функции для одноэлектронного атома с зарядом ядра Z  в 
полярных координатах, в которых г —  расстояние до ядра, 0 —  
угол с осью 2, <р —  угол с осью х  в плоскости, перпендикулярной 
оси 2, а0=  1 —  боровский радиус. Эти функции представлены 
(в атомной системе единиц) в виде двух сомножителей, один из 
которых зависит только от г —  расстояния до ядра, а второй —  
от углов 0 и ф; таким образом, сама волновая функция —  произ
ведение этих сомножителей (радиального и углового).

Обозначения различных орбиталей ясны из таблицы. Индексы 
(справа внизу) при буквенном обозначении орбитали указывают 
оси декартовых координат, вдоль которых функция имеет макси
мальное значение.

Как видно из таблицы, волновые функции, описывающие s -ор
битали, сферически симметричны относительно ядра, так как не 
зависят от углов 0 и ф, т. е. они изменяются только с изменением 
радиального расстояния г. На рис. 4.4 приведены графики этих 
функций и их квадратов, так как именно последние определяют 
вероятность найти электрон в данном месте пространства. Но 
большее значение имеет так называемая радиальная плотность 
вероятности, которая показывает вероятность нахождения элек
трона на расстоянии г от ядра вообще, а не только по выбранно
му направлению; она получается умножением плотности вероят
ности на поверхность соответствующей сферы радиуса г: 4лтг21-ф |2. 
Графики последних для s -орбиталей также показаны на рис. 4.4.



Общим для всех s -орбиталей является отсутствие зависимости 
от  направления в пространстве, т. е. сферическая симметрия. О т
личным — наличие нулевых значений (узловых сферических по
верхностей) для орбиталей с п>. 1; орбиталь 2s имеет одну узло
вую поверхность при r = 2 a 0, 3s — две. В общем случае число уз
ловых поверхностей у s -орбиталей равно (п— 1). Отметим, что в 
различных частях пространства, на различных расстояниях от

Т а б л и ц а  4 .4  
Волновые функции 4rf!/m; одноэлектронного атома

О рбиталь Волновая
функция Радиальная часть У гловая часть

Is *100 2Z3/2e ~ Zr 1 /2  У К

2s * 200 1 / 2 / 2  Z3n (2 — Zr) e ~ Zr'2 То же

2 Рх * 1/2 У  6 Z5 ,:r e - Zr/2 3 /2  ~У п sin 0 cos ср

2 Ру
* To же 3 /2  / r c s i n  0 sin ф

2 Рг *210 To же 3 /2  K n c o sO

3s 'i 'm 2/81 / 3  Z 3 /2 (27— 18Zr +  
+  2ZV 2) e ~ Zr/3

1 /2  V n

3  р2 *  310 2 у  6 /2 43 Z 5/2 (6r —  Zr2) e ~ Zr'3 / 3 / 2 n c o s 0

2Рх *■* To же / 3 / 2 л  sin 0 cos ф

ъ Ру ** To же j / 3 / 2 n s i n 0 s ^

Зг/г2 Уг-0 4/81  К  30 Z7/2r2e ~ Zr/3 / 5 / 4 / i T ( 3 c o s 2  0 —  1)

^ х * —у/«
*** To ж е У 15/4 У n sin 2 0 cos 2ф

з  dxy *** To же У  15/4 У  n sin 2 0sin  2<p

3dvz **** To же У  Я0/2 У 2 л  sin 0  cos 0 cos ф

СО **** To же У  30 /2  /  2 я sin 0 cos 0 sin ф

* Линейная комбинация функций Чг21( ± 1) 
** Т о ж е  7 3, (± 1 ).

*** Т о ж е  V 32(±2 ).

ядра s -волновые функции могут иметь разные знаки. Видно так
же, что число максимумов радиальной плотности вероятности рав
но главному квантовому числу.

Пройдя максимум, радиальная плотность вероятности очень 
быстро падает 10 с увеличением г. Это означает, что за сферой до- 

t статочно большого радиуса полная вероятность нахождения элек-

10 Экспоненциальная функция —  наиболее быстро изменяющаяся из всех 
функций.



трона мала. Тогда такую сферу можно рассматривать как гра
ничную поверхность, которая ограничивает область пространства 
вокруг ядра, где может находиться электрон —  так называемое 
«электронное облако». В основном состоянии атома водорода ра
диус такой сферы, внутри которой сосредоточено 90% заряда, р а 
вен 2,65а0=  1,40 А.

4.4. Графики волновых функций 4.5. График волновой функции 
для s -орбиталей фгю (2рг-орбиталь) и радиальные

плотности  вероя тности  (4 Jtr2tfi2) 
для различных углов 0

В отличие от s -орбиталей все остальные волновые функции со 
держат в своих выражениях множители, зависящие от направле
ния в пространстве. На рис. 4.5 приведены график 2рг-функции 
для направления, совпадающего с осью  z (0  =  O, с о з в = 1 ) ,  вдоль 
которого электронная плотность максимальна, а также графики 
радиальной плотности вероятности для различных направлений. 
На рис. 4.6 в том же масштабе изображена граничная поверх
ность 2р2-орбитали, отделяющая область пространства в поле 
ядра, где значения радиальной плотности вероятности больше 0,2. 
Таким образом, граничные поверхности р-орбиталей (которые ча
сто, хотя и неправильно, называют формой орбиталей) имеют ган-



4.6. Граничная поверхность 2рг-орбитали

телеобразную форму и вытянуты вдоль координатных осей, при
чем сами волновые функции имеют разные знаки в положитель
ном и отрицательном направлениях осей.

Количество максимумов ради
альной плотности вероятности для 
любых, в том числе и S-, орбита- 
лей равно (п— /) ,  а узловых по
верхностей, на которых волновая 
функция обращ ается в нуль, —
(n —l— 1). Формы граничных по
верхностен для Зс?-орбиталей по
казаны на рис. 4.7.

Знание распределения электрон
ной плотности в пространстве ок о 
ло ядра, или, что то же, формы 
граничных поверхностей, необхо
димо при рассмотрении химичес
кой связи, образование которой
обусловлено перекрыванием областей пространства, где имеют 
одновременно ненулевое значение волновые функции несколь
ких электронов, принадлежащих различным атомам, т. е. пере
крыванием атомных орбиталей.

4.7. Форма граничных поверхно
стей Зй-орбиталей



Описанные выше волновые функции и расчет энергии электро
на являются точными для водородоп одобн ы х атомов, т. е. состоя
щих из ядра с зарядом Z, и одного  электрона (такими «атомами», 
помимо атома Н, являются ионы, например, Не+, Li2+ и т. д.) .

В атомах, содержащих более одного электрона, следует учиты
вать и межэлектронное взаимодействие и уменьшение взаимодей
ствия с ядром за счет экранирования заряда последнего другими 
электронами. Эта задача в настоящее время точно не решается и 
используются различные приближенные методы.

Чаще всего для качественного описания используется одн о
электронное приближение. Н о в отличие от водородоподобного 
атома, в котором энергия электрона на данной орбитали зависит 
только от главного квантового числа, учитывают, что в многоэлек
тронном атоме различаются по энергии орбитали с разными орби 
тальными квантовыми числами, хотя и с одинаковыми главными. 
В качестве примера рассмотрим 2s- и 2р-орбитали в атоме, где 
на l s -орбитали находятся два электрона. Очевидно, что действие 
заряда ядра на электрон, находящийся на втором энергетическом 
уровне (с  л = 2 ) ,  ослаблено экранирующим действием отрицатель
но заряженных электронов первого уровня (с га=1). Это экрани
рующее действие различно по отношению к s- и р-орбиталям. 
Анализ распределения электронной радиальной плотности веро
ятности (см. рис. 4.4 и 4.5) для соответствующих волновых функ
ций показывает, что электрон на 25-орбитали в большей степени 
проникает под экран l s -электронов, т. е. взаимодействует (притя
гивается) с ядром сильнее, чем находящийся на 2р-орбитали, что 
и означает, что энергия 25-орбитали ниже, чем 2р.

Т а б л и ц а  4 .5  
Разность энергий (эВ ) между атомными ns- и «р-орбиталями

2-й период Li Be В С N О F Ne
Е  (2s) —  Е  (2р) 1,85 2 ,8 5 ,7 8,1 П ,4 18,9 22 ,6 26 ,8

3-й период Na Mr А1 Si Р S С1 Аг
Е  (3s) -  Е  (3р) 2,1 2 ,7 5 ,3 7 8 ,6 10 12,3 13,5

На рис. 4.8 показано, как изменяются энергетические уровни 
в многоэлектронном атоме по мере возрастания заряда ядра и с о 
ответствующего увеличения числа электронов. На вертикальной 
оси слева отложены уровни водородоподобного атома. Мы видим, 
что в многоэлектронных атомах энергетические состояния элек
тронов расщепляются, энергии s-, р-, d-, /-орбиталей одного уров
ня (с одним главным квантовым числом) становятся различными; 
говорят о существовании подуровней  на данном энергетическом 
уровне. Таким образом, в многоэлектронном атоме энергия элек
тронов зависит от значений двух квантовых чисел л и / .  Влияние



4.8. Зависимость энергии электронов на различных орбиталях о т  
заряда ядра в многоэлектронном атоме. За единицу энергии 
принята величина — 13,6 эВ —  энергия электрона на ls -орбита- 

ли в атоме водорода

I тем больше, чем больше электронов содержится в атоме, как  
видно из приведенных в табл. 4.5 п ри м еров11. В некоторых слу
чаях влияние I на энергию электрона оказывается более значи
тельным, чем п, например, в многоэлектронном атоме энергия 
45-орбитали (п =  4, / =  0) меньше, чем Зй!-орбитали (п =  3, 1 =  2 ).

11 Из этой ж е таблицы видно, что сказанное относится к определенному 
энергетическому уровню и в меньшей степени —  к уровням с разными п.



Экспериментально установленная последовательность энерге
тических состояний электронов на различных орбиталях в поряд
ке возрастания энергии приблизительно следующая:

Is <  2s <  2р <  3s <  Зр <  4s ^  3d <  Ар <  5s =  4d <  bp <  6s ^

=  5 d ^  4 / < 6 p .

В этой последовательности и происходит заполнение орбита- 
лей электронами (подробнее см. гл. 5), что обеспечивает мини
мальную энергию атома в целом, так как в природе наиболее 
устойчивым состоянием любой системы является состояние с наи
меньшей энергией. Минимальной энергией, очевидно, обладает 
l s -орбиталь; однако электроны в атоме заполняют и другие ор 
битали. Причина заключается в одном из свойств самого элек
трона, называемого спином.

В настоящее время очень мало известно о внутреннем строении 
электрона. Однако его взаимодействие с внешними электромаг
нитными полями указывает на наличие у него собственного (по
мимо орбитального) момента количества движения, являющегося 
таким же фундаментальным свойством электрона, как его масса 
и заряд, и определяемого уравнением, аналогичным (4.12) для 
орбитального момента:

M 3JI =  / n / s ( s  + 1),

где квантовое число s имеет единственное значение 1/2. Проекции 
этого момента на направление поля могут иметь только два зна
чения; минимальное их различие равно кванту действия й, следо
вательно, их значения могут быть только +  1/2Д и — 1/2h (разные 
знаки соответствуют противоположным направлениям проекций). 
Числа ± 1 / 2  обозначаются ms, которое называется спиновым кван
товым числом.

В 1925 г. В. Паули показал, что взаимодействующие, т. е. вхо 
дящие в одну связанную систему (атом, молекулу, монокристалл 
и т. д .) ,  частицы с полуцелым спином 12 не могут находиться в 
одинаковых квантовых состояниях. Квантовые состояния электро
на определяются квантовыми характеристиками его орбитали (« ,  
I, mi) и значением ms. Следовательно, согласно принципу, или за
прету, Паули, ни в какой системе, в том числе и атоме, не может 
быть двух электронов, характеризуемых одновременно четырьмя 
одинаковыми квантовыми числами, хотя бы одно из них должно 
отличаться; иными словами, на одной орбитали может находиться 
не более двух электронов, различающихся спинами.

П оэтом у в атоме (и других системах) электроны заполняют не 
один самый нижний энергетический уровень, а уровни с мини
мальной энергией, допускаемые для заполнения принципом П ау

12 Полуцелым спином, кроме электронов, обладают протоны, нейтроны и 
некоторые атомные ядра. В то ж е время фотоны, а-частицы и др. имеют цело
численные значения спина; на них запрет Паули не распространяется.



ли. Таким образом, на первом уровне ( л = 1 ) ,  где имеется един
ственная l s -орбиталь, может быть не более двух электронов. На 
втором уровне, на котором расположены одна 2s- и три 2/э-орби- 
тали, максимальное число электронов, очевидно, равно 8, на 
третьем с одной 3s-, тремя 3р- и пятью Зй-орбиталями наиболь
шее число электронов 18 и т. д.; общая формула для максималь
ного заполнения данного уровня с главным квантовым числом 
п— 2 п2.

Как отмечалось в § 4, орбитали одного уровня с одинаковым 
значением I вырождены, т. е. имеют одинаковую энергию (скажем, 
орбитали 2рх, 2ру, 2pz). Вследствие взаимного отталкивания одно
именно заряженных электронов 13 при заполнении таких орбиталей 
электроны занимают разные орбитали, причем их спины оказыва
ются параллельными. В этом состоит правило Хунда: орбитали с 
одинаковой энергией заполняются электронами так, чтобы сум
марный спин системы (атома, молекулы и др.) был макси
мальным.

§ 7. СВОЙСТВА АТОМОВ

В этом параграфе мы рассмотрим некоторые свойства атомов- 
в зависимости от положения соответствующих элементов в перио
дической системе Д. И. Менделеева. Из всех свойств остановимся 
на трех —  важнейших для определения химических свойств эле
ментов: размер атома, ионизационный потенциал, сродство к 
электрону.

Начнем с  размера атома. Н о как его определить? Атом изме
рить принципиально н евозм ож но— у него нет границ. Например, 
боровский радиус водорода (0,53 А) отнюдь не радиус атома, а 
лишь расстояние до максимума радиальной плотности вероятно
сти нахождения электрона. Радиус граничной поверхности 
(1,40 А) определяет 90% -ную  вероятность нахождения электрона 
в данной области пространства около ядра.

По-видимому, логичным было бы назвать радиусом атома по
ловину расстояния между ядрами в соответствующем простом ве
ществе. Снова обратимся к водороду. Расстояние между ядрами в 
молекуле Н2 составляет 0,74 А. Следовательно, радиус атома во
дорода равен 0,37 А. Однако в кристаллической решетке атомар
ного водорода расстояние между ядрами 0,56 А, отсюда радиус 
0,28 А. В металлическом водороде для радиуса атома получается 
значение 0,46 А. Какую же величину выбрать?

Еще пример: железо может существовать в виде двух алло
тропных модификаций, различающихся кристаллическими решет
ками. В одной из них (кубической гранецентрированной) полови
на кратчайшего расстояния между атомами —  радиус атома же-

13 Энергия отталкивания электронов, находящихся на расстоянии 1 А, рав
на около 14 эВ, что в расчете на моль составляет ~  1300 кДж. Для сравнения: 
энергия связи Н— Н в молекуле Н2 равна ~ 4 3 0  кД ж /м оль.



л е з а —  1,26 А, а в другой (кубической объемноцентрированной) —  
1,24 А.

Таким образом, мы видим, что радиус атома, объем простран
ства, занимаемый атомом, —  величина переменная, зависящая от 
формы соединения, в состав которого входит атом данного эле
мента. Значит, если мы хотим найти закономерности в изменении 
размеров атомов в связи с положением элементов в периодиче
ской системе, мы должны сравнивать однотипные структуры с 
одинаковым типом химической связи. При выполнении этого ус- 
ловия наблюдаются вполне определенные закономерности.

По мере возрастания заряда ядра при неизменном числе элек
тронных уровней, т. е. при движении по периоду слева направо, 
размер (радиус) атомов уменьшается. В каждой группе по мере 
увеличения количества электронных уровней, т. е. при движении

Т а б л и ц а  4 .6
О *

Атомные радиусы (А ) некоторых элементов для кристаллической структуры 
с координационным числом 12 ■

П ериоды
Группы

la Ila Ilia IVa Va

2 Li 1,55 Be 1,13 В 0,91 С 0,77 N 0,71
3 Na 1,89 Mg 1,60 A1 1,43 Si 1,34 P 1,3
4 К 2,36 Ca 1,97 Ga 1,39 Ge 1,39 As 1,48
5 Rb 2 ,48 Sr 2 ,15 In 1,66 Sn 1,58 Sb 1,61
6 Cs 2 ,68 Ba 2,21 TI 1,71 Pb 1,75 Bi 1,82

св ерх у  вниз, радиусы атомов растут. Табл. 4.6 иллюстрирует ска
занное на примере элементов главных подгрупп I— V  групп, обр а 
зующих однотипные кристаллические структуры.

При выполнении в общем указанных закономерностей в конце 
IV и VI периодов наблюдаются аномалии, связанные с изменением 
типа химической связи. В целом же видна отчетливая периодич
ность в изменении размеров атомов с изменением зарядов их ядер.

При движении сверху вниз на изменение размеров атомов 
влияют два фактора, причем в противоположных направлениях. 
С увеличением количества электронных уровней размер атомов, 
очевидно, должен увеличиваться. Увеличение же заряда ядра 
должно приводить к сжатию электронных оболочек, т. е. к умень
шению размера атома. Второй фактор особенно проявляется в по
бочных подгруппах (табл. 4.7). Отметим особенно малую разницу 
между элементами V  и VI периодов, где разница зарядов ядер 
больше, чем в других случаях.

Одна из важнейших характеристик атома —  его способность 
отдавать и присоединять электроны.

Количественно эти свойства определяются энергией ионизации, 
которой называется количество энергии, необходимое для отрыва 
электрона от невозбужденного атома, и сродством к электрону,



которым называется количество энергии, выделяющееся при при
соединении электрона к нейтральному атому. В расчете на один 
атом эта энергия обычно выражается в электронвольтах, а на 
один моль —  в килоджоулях (1 эВ /атом =  96,5 кД ж /моль).

Т а б л и ц а  4 .7О
Атомные радиусы (А ) некоторых элементов побочных подгрупп 

для кристаллических структур с координационным числом 12

П ериоды
Группы

Ш б IV6 V6 V I6 V II6 V III6 V III6 V III6 16

4 Sc
1,64

Ti
1,46

V
1,34

Cr
1,27

Mn
1,30

Fe
1,26

Co
1,25

Ni
1,24

Cu
1,28

5 Y
1,81

Zr
1,60

Nb
1,45

Mo
1,39

Tc
1,36

Ru
1,34

Rh
1,34

Pb
1,37

Ag
1,44

6 La
1,87

Hf
1,59

Та
1,46

W
1,40

Re
1,37

Os
1,35

Ir
1,35

Pt
1,38

Au
1,44

Очевидно, что и энергия ионизации, и сродство к электрону 
должны возрастать с увеличением заряда ядра и уменьшением 
радиуса атома. Это одновременно происходит при движении в пе
риоде слева направо. Табл. 4.8 содержит данные для элементов 
II периода. Из нее видно, что при сохранении общей закономерно
сти имеются особенности при появлении первого и четвертого р- 
электронов.

При движении в группах сверху вниз увеличение числа элек
тронных уровней (увеличение размера атомов) и увеличение за 
рядов ядер действуют в противоположных направлениях. В глав
ных подгруппах преобладает, первый фактор, а в побочных— вто
рой (табл. 4.9).

Табл. 4.10 дает представление о последоват ельных потенциалах 
ионизации некоторых элементов. Обращает на себя внимание ска
чок в их значениях после отрыва последнего валентного элек
трона.

§ 8. ЭЛЕКТРООТРИЦАТЕЛЬНОСТЬ

Энергии ионизации и сродства к электрону в совокупности ха
рактеризуют относительную способность атомов перетягивать к 
себе электроны от другого атома. Чем больше потенциал иониза
ции, тем труднее удаляется электрон от данного атома. Чем боль
ше сродство к электрону, тем сильнее он притягивает к себе элек
троны другого атома. Оба эффекта обобщ ает характеристика эле
мента, названная его электроотрицательностью. Она может быть 
оценена как полусумма потенциала ионизации ( / )  и энергии срод 
ства к электрону ( £ ) :



Энергия ионизации и сродство к электрону элементов 2-го периода (эВ)

Элемент Li Be в с N о F Ne

Строение валентного 
уровня S 1 s» s2p* s2p‘ s2p3 s2p* s2p ‘ s2p*

Энергия ионизации 
Сродство к элект

рону

5 ,4
0 ,5

9 ,3
— 0 ,6

8 ,3
0 ,2

11,3
1,3

14,5
— 0,1

13,6
1,5

17,4
3 ,5

21 ,6
- 0 , 6

Т а б л и ц а  4 .9

Энергия ионизации (эВ) некоторых элементов главных 
и побочных подгрупп

Периоды
Группы

la IVa V ila IV 6 V I 16 16

2 Li
5 ,39

С
11,26

F
17,42

3 Na
5 ,14

Si
8,15

Cl
13,01

4 К
4,34

Ge
7,88

Br
11,84

Ti
6 ,83

Mn
7,43

Cu
7,72

5 Rb
4 ,18

Sn
7,33

1
10,44

Zr
6,835

Tc
7 ,23

Ag
7,57

6 Cs
3,89

Pb
7,42

At
9 ,2

Hf
7 ,5

Re
7 ,87

Au
9 ,22

Т а б л и ц а  4 .10

Последовательные потенциалы ионизации (В) атомов и ионов 
элементов 1-го и 2-го периодов

Эле
менты

П отенциалы

1 2 3 4 5 6 7 8 9

H 13,6
He 24 ,6 54,4
Li 5 ,4 75 ,6 122,4
Be 9 ,3 18,2 153,8 217,7
В 8 ,3 25,2 37 ,9 259,3 340,1
С 1 1 , 2 24,4 4 7 ,9 64 ,5 392,0 489,8
N 14,5 29 ,6 47 ,4 77 ,5 97 ,9 551,9 6 6 6 , 8
0 13,6 35 ,2 54 ,9 77 ,4 113,9 138,1 739,1 871,1
F 17,4 35 ,0 62 ,7 87 ,2 114,2 157,1 185,1 935,8 1102
Ne 2 1 , 6 41,1 63 ,5 97 ,2 126,4 157,9 207,2 239,1 1195
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В соединении двух атомов электронная плотность смещена к 
атому с большей электроотрицательностью. П оэтому электроотри
цательность служит удобной качественной характеристикой, свя
занной с полярностью химической связи. В табл. 4.11 приведены 
относительные электроотрицательности элементов, причем за 1 
принята электроотрицательность лития и за 4 —  фтора.



ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН И ПЕРИОДИЧЕСКАЯ 
СИСТЕМА ЭЛЕМЕНТОВ Д. И. МЕНДЕЛЕЕВА

§ 1. ЭВОЛЮЦИЯ ПОНЯТИЯ 
«ХИМИЧЕСКИЙ ЭЛЕМЕНТ»

Одним из основных понятий химии является понятие «химиче
ский элемент». Д олгое время не делалось различия между эле
ментом и простым веществом. Понятие «элемент» в качестве на
учного термина впервые использовано Р. Бойлем в 1661 г.

Со времен Бойля элементом считали всякое простое вещество, 
которое можно получить в результате разложения сложных ве
ществ, но которое не способно к дальнейшему разложению на 
еще более простые вещества.

Таких элементов к началу X V III в. было известно 14 (Au, Fe, Sb, Р, Ag, 
H g, As, Си, S, Pb, С, Bi, Sn, Zn).

Введение количественных методов исследования великим русским ученым 
М. В. Л омоносовы м позволило определять состав химических соединений, что 
привело к открытию еще ряда элементов.

К концу X V III в. было известно 25 элементов, а в первой половине X IX  в. 
был открыт еще 31 элемент.

Начало X IX  в. ознаменовалось открытием новых количествен
ных закономерностей. Разработка атомно-молекулярной теории 
позволила Дальтону высказать атомную гипотезу и ввести в хи
мию понятие об  относительном атомном весе элементов и опреде
лить атомные веса некоторых элементов. Таким образом, качест
венное своеобразие химических элементов начинают связывать с 
количественными —  относительной атомной массой.

Атомистическая гипотеза в том виде, как она была дана 
Дальтоном, не могла внести ничего нового в первое определение 
элемента. По Дальтону, элемент можно определить как вид ато
мов, характеризующихся определенным значением атомного веса. 
По представлению Дальтона, простые вещества всегда состоят из 
определенного вида атомов, следовательно, простые вещества суть 
элементы.

Путаница была устранена позже, когда было установлено, что 
многие простые вещества образованы из молекул, а не из атомов. 
Впервые Менделеев в связи с этим указал на необходимость ясно 
различать два понятия: элемент и простое вещество, или простое 
тело. «П ростое  тело —  это вещество, металл или металлоид, с ря
дом физических признаков и химических реакций. Ему свойствен 
частичный вес, содержащий один (как H g или Cd, а вероятно, и 
многие другие простые тела) или несколько (Se, S2, Ог, Н2, С1г» 
Р4 и т. д.) атомов. Оно способно являться в изомерных и полимер-



ных формах ( 0 2 и Оз, S2 и Ss) и отличается от сложных тел толь
ко тем, что в простом теле все атомы однородны. Под именем эле
ментов должно подразумевать те материальные составные части 
простых и сложных тел, которые придают им известную совокуп
ность физических и химических свойств. Если простому телу соот 
ветствует понятие о частице, то элементу отвечает понятие об  ато
ме. Углерод есть элемент, а уголь, графит и алмаз суть тела про
сты е»

Следовательно, по М ендел ееву, химический элемент есть вид 
атомов, входящ их в состав простых и слож ных тел, характеризую
щийся определенным  значением атомной массы.

К середине XIX в. насчитывалось уже 63 элемента и был на
коплен достаточно богатый экспериментальный материал, касаю 
щийся их физических и химических свойств. Был хорошо известен 
ряд качественных признаков, характеризующих элементы, напри
мер их способность образовывать основные или кислотные оксиды.

При этом наряду с индивидуальными свойствами элементов 
были установлены и общие групповые свойства. Так, способность 
проявлять резко выраженные основные свойства оказалась прису
ща группе элементов, которые были названы щелочными метал
лами, и в несколько меньшей степени —  группе щелочноземельных 
металлов, а способность проявления кислотных свойств —  группе 
элементов, названных галогенами. Наряду с качественными ха
рактеристиками свойств были накоплены сведения о свойствах, 
которые в отличие от первых подлежат точному измерению, и сре
ди них атомная масса  элементов и их валентность, т. е. сп особ 
ность образовывать различные формы соединений.

Итак, открытие новых элементов и изучение свойств элементов 
и их соединений, с одной стороны, позволили накопить большой 
фактический материал, с другой — выявили необходимость его си
стематизации. Прежде всего нужно было решить основной вопрос: 
являются ли химические элементы разрозненными, независимыми 
или они закономерно связаны между собой в единую систему?

§ 2. СИСТЕМАТИЗАЦИЯ ХИМИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ 
ДО Д. И. МЕНДЕЛЕЕВА

Вскоре после опубликования Д . И. Менделеевым первого сообщения 
(1869 г.) об  открытии периодического закона в зарубежной печати появилось 
несколько статей, в которых оспаривался приоритет Д. И. Менделеева. Д ела
лись попытки приписать приоритет открытия периодического закона Ш анкуртуа, 
Ньюлендсу, Л. Мейеру и другим. И в настоящее время, несмотря на то что ми
ровая общ ественность отметила специальными Менделеевскими съездами в 
1969 г. 100-летие открытия Д. И. Менделеевым периодического закона, а в 
1984 г. —  150-летие со дня рождения Д. W. Менделеева, где еще раз был отме
чен приоритет Д. И. Менделеева в открытии периодического закона и создании 
периодической системы, можно встретить зарубежные учебники, где периодиче
ская система называется системой Л. Мейера (а не Д. И. Менделеева).

1 М е н д е л е е в  Д . И. Основы химии. М .; Л. 1947. С. 38.



В связи с этим необходимо кратко остановиться на попытках систематиза
ции элементов до Менделеева.

Первая попытка создания системы не элементов, а простых тел, получившая 
большое- историко-химическое значение, принадлежит А. Л. Лавуазье (1789 г.). 
Таблица Лавуазье —  первый пример классификации «элементов по группам со  
сходными химическими свойствами». Она по форме и содержанию далека о т  
периодической системы Д . И. Менделеева, но интересна в историческом аспек
те. Следует отметить, что автор не четко различал понятия «элемент» и «про
стое тело».

Первые попытки решения этой задачи относятся к I половине X IX  в. Не
мецкий химик Иоганн Вольфганг Дёберейнер установил, что в ряду Cl— Br— I 
наблюдается постепенное изменение цвета и реакционной способности, а также 
постепенное изменение атомных масс. П родолж ив поиски, Дёберейнер нашел еще 
две группы из трех элементов (он назвал их триадами) Са— Sr— Ва и S— Se— Те, 
у которых также отмечалось постепенное изменение свойств. Во всех группах 
атомная масса среднего элемента примерно равна среднему арифметическому 
атомных масс двух других элементов. Другие триады Дёберейнеру открыть не 
удалось.

Известна таблица М. Петтенкофере (1850 г .), который пошел несколько да
лее Дёберейнера, указав, что сущ ествую т не только триады, но имеет место бо
лее общ ая связь в величинах атомных весов многих элементов. П одобные ж е 
соображ ения о существовании простых численных соотношений между атом 
ными массами элементов высказал в 1851 г. Д юма на съезде Британской ассо 
циации.

Таблица из 20 триад была опубликована Ленсеном в 1857 г. Атомные мас
сы среднего элемента в этих триадах автор рассчитывал на основании атомных 
масс крайних элементов.

Д. И. Менделеев отмечал, что он в подходе сравнения элементов по величи
не атомных масс обязан Ленсену и Дюма. Ряды триад имелись и в таблицах 
Гмелина и Глэдстона (1853 г.). В последнем случае появились и тетрады. Та
ких попыток было много. Кремер (1852 г .), Кук (1854 г.) давали 6 групп эле
ментов по величине их атомных масс. И только в шестидесятых годах X IX  в. 
появились попытки сопоставления групп химически сходных элементов. Здесь 
следует отметить таблицы Одлинга. Одна из таблиц (1857 г.) стала известна 
Д . И. Менделееву после сообщения об  открытии периодического закона. Она 
содерж ала 49 элементов, которые были разбиты на 13 групп. В 1-861 г. Одлинг 
расширил свою  таблицу до 57 элементов и 17 групп. Известны его таблицы 
1864, 1865, 1868 г., однако они не имеют никакого сходства с  таблицей 
Д. И. Менделеева.

Положив в основу критерий аналогии меж ду химическими свойствами эле
ментов и опираясь на более точные знания атомных масс, «рациональную» клас
сификацию элементов пытались разработать и другие ученые. Например, Алек
сандр Эмиль Бегие де Ш анкуртуа (Франция) в своем сочинении «Земная спи
раль» развил периодическую классификацию, группируя элементы в порядке 
увеличения атомных масс по спирали. Он показал, что аналогичные элементы 
приходятся на одну и ту ж е образую щ ую  цилиндра, на который навертывается 
спираль. В 1865 г. английский химик Д ж он Александер Рейн Ньюлендс распо
ложил известные элементы в порядке возрастания их атомных масс. Он обна
ружил, что можно составить группы из семи элементов таким образом, что 
восьмой элемент, считая от  данного, обладает свойствами, аналогичными пер- 

V вому в предшествующей группе. Расположив элементы вертикальными столбца
ми по семь элементов в каждом, Ньюлендс выяснил, что сходные элементы, как 
правило, попадают в одни и те же горизонтальные ряды. В соответствую щ их 
рядах можно было найти каж дую из трех триад Дёберейнера. Ньюлендс назвал 
открытую им закономерность «законом октав». Периодическая таблица Ньюленд- 
са, хотя и неполная, важна для истории периодической классификации.

Среди всех авторов, занимавшихся в 60-х годах XIX  в. сопоставлениями 
атомных весов элементов с частичным учетом их химических свойств и выска
зывающих в связи с этим притязания на приоритет открытия периодического 
закона, следует назвать немецкого химика Л отара Мейера. В 1864 г. Мейер в 
книге «Современные теории химии и их значение для химической статистики»



привел таблицу из 44 элементов (было известно уж е 62 элемента), расставлен
ных в шести столбцах в соответствии с их валентностью по водороду.

Вторая таблица Л. Мейера (1868 г.) включала 16 групп. В ней фигурируют 
расширенные триады (пентады, тетрады ), но отсутствовало много элементов 
(Н, В, U, Th, Nb и др.).

Следующая таблица Л. Мейера датирована декабрем 1869 г., вышла в свет 
в 1870 г.) после открытия Д. И. Менделеевым периодического закона (1 марта 
1869 г.) (рис. 5.4). Периодичность была чужда Л. Мейеру.

Давая общ ую  оценку рассмотренных выше основных попыток систематиза
ции элементов до 1869 г., необходимо отметить, что они не решили централь
ной проблемы —  открытия периодического закона и естественной системы хи
мических элементов. Это сделано Д. И. Менделеевым в 1869 г. В отличие от 
своих предшественников Д. И. Менделеев не искал частных закономерностей, а 
создал всеобщ ую  систему элементов, опираясь на открытый им периодический 
закон.

§ 3. РАБОТЫ Д. И. МЕНДЕЛЕЕВА

При обобщении всех доменделеевских попыток систематиза
ции элементов возникает вопрос: почему же никому из ученых не 
удалось построить естественной системы элементов, отражающей 
закон развития материи, хотя многие из них и были близки к 
этому? Д ело в том, что они не шли далее констатации аналогии и 
закономерностей лишь между явно сходными элементами в о т 
дельных рядах, сами же эти ряды не были между собой связаны 
в единое целое — систему. Никому из ученых не приходила есте
ственная мысль, что должно быть некоторое сходство и между, 
казалось бы, несходными элементами (например, между натрием 
и хлором) как ступенями развития единой материи.

На языке диалектики естественная систематика должна озна
чать раскрытие взаимосвязи между единичным (элемент) и всеоб
щим (система) через особенное (группа). Решение этой задачи 
оказалось под силу только такому гению, каким был Менделеев. 
Оно состояло в открытии периодического закона и разработке пе
риодической системы элементов.

ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКО Н

Периодический закон был открыт при поисках классификации 
химических элементов. Систематикой химических элементов 
Д. И. Менделеев стал заниматься с начала 60-х годов XIX  столе
тия, в связи с научной и педагогической работой, а также в связи 
с подготовкой учебника «Основы химии».

Менделеев избирает за основу систематики элементов двойной 
критерий: атомная масса и химические свойства. Атомная масса —  
основной решающий признак элемента, средство систематизации, 
давшее ему возможность превратить хаос накопленных химией 
фактов и понятий в стройную систему — фундамент всего гранди
озного здания современной химии. Уже в этом выборе ясно сказа
лась материалистичность научного мышления Менделеева, ибо 
масса —  неотъемлемое свойство материи. Выбор этой величины 
как основы систематизации Менделеев обосновывал так: «Учиты



вая, что масса вещества (атомный вес) по смыслу всех точных 
сведений о явлениях природы есть именно такое свойство, от ко
торого должны зависеть все прочие свойства ... свойство, о стаю 
щееся постоянным при всех переменах с телом и при всех его со 
единениях, присущее элементу, т. е. не углю, не алмазу, не гра
фиту, а углероду. Я написал на карточках названия всех извест
ных элементов и их главные свойства и, расположив их в поряд
ке возрастания величины атомного веса, подметил повторяемость 
свойств» 2.

Материалистичность научного мышления Д. И. Менделеева и 
на сей раз позволила ему найти правильный подход к анализу по
лученного ряда элементов.

Никто до Д. И. Менделеева при попытках классифицировать 
элементы не использовал основной диалектической закономерно
с т и —  единства противоположностей, т. е. не исследовал взаимо
связи групп несходных элементов, которая приводит к раскрытию 
всеобщего, к естественной систематике элементов.

Кажется, что путь, избранный Менделеевым, невозможно осу 
ществить. Сопоставить (сличить) несходственные элементы воз
можно, имея перед собой непрерывный ряд элементов, располо
женных по величине атомных масс. Но получить необходимый 
для решения поставленной задачи полный непрерывный ряд было 
невозможно по двум причинам: во-первых, не все элементы этого 
ряда были известны к началу работы (1868 г.), поэтому в ряду 
должны быть оставлены пустые места для них; во-вторых, атом
ные массы многих элементов были определены неточно, что так
же могло привести к неправильному расположению элементов в 
этом ряду. Только гений Менделеева позволил ему, руководству
ясь величинами атомных масс и химическими свойствами, распо
ложить элементы в правильный ряд, оставив пустые места, и рас
положить некоторые элементы не по возрастанию их атомной мас
сы, а по близости химических свойств.

Для открытия периодического закона Д. И. Менделееву пред
стояло изучить взаимосвязь между всеми группами элементов, 
т. е. раскрыть диалектику перехода от «особенного» (группа эле
ментов) к «всеобщ ем у» (система элементов). В первую очередь 
следовало сопоставить группы несходных элементов, резко отли
чающихся своими химическими свойствами, т. е. группы галогенов 
и щелочных металлов.

Это сопоставление позволило Менделееву установить, что свой
ства элементов, а потому и свойства образуемых ими простых и 
сложных тел стоят в периодической зависимости от их атомных 
масс. Это и есть формулировка периодического закона, или зако
на периодичности, как его называл Менделеев. Оказывается, что 
и формы соединений находятся в периодической зависимости от 
атомных масс элементов. В связи с этим Менделеев дополняет 
формулировку закона: свойства простых тел, а также формы и

1 М е н д е л е е в  Д . И. Периодический закон. М., 1958. С. 4.



свойства соединений элементов находятся в периодической зави
симости от величины атомных весов элементов. Следовательно, ис
ходным пунктом открытия периодического закона явилось сличе
ние противоположностей, ранее разрозненных, а теперь приведен
ных к единству, причем основой для этого послужила близость 
(сходство) значений атомной массы элементов.

Уже здесь обнаружилось, что единство полярных противопо
ложностей (щелочных металлов и галогенов) связано со  св оеоб 
разием проявления таких категорий, как качество и количество: в 
качественном (химическом) отношении названные элементы пред
ставляют собой полярные противоположности, а в количественном 
отношении (по величине их массы) они могут быть сближены не
посредственно друг с другом (аргон, стоящий между калием и 
хлором, в то время был неизвестен).

Следовательно, закон диалектики о единстве и борьбе проти
воположностей проявился здесь и как прямое сближение проти
воположностей среди самих элементов, и как установление един
ства противоположностей двух сторон у каждого из элементов —  
качественной (химизм) и количественной (массы ).

Д. И. Менделеев раскрывает содержание периодического зако
на следующим о б р а з о м 3.

1. «Элементы, расположенные по величине их атомного веса, 
представляют явственную периодичность свойств».

2. «Величина атомного веса определяет характер элемента, как 
величина частицы определяет свойства сложного тела». «Оттого, 
например, соединения S и Те, С1 и Вг и т. п. при сходстве пред
ставляют и различия весьма ясные».

3. «Д олж но ожидать открытия еще многих неизвестных про
сты х тел, например, сходных с А1 и Si элементов с паем 65— 75».

4. «Величина атомного веса элемента иногда может быть ис
правлена, зная его аналоги».

5. «Некоторые аналоги элементов открываются по величине 
веса их атома».

6. «Распространенные в природе простые тела имеют малый 
атомный вес, а все элементы с малым атомным весом характери
зуются разностью свойств. Они поэтому суть типические эле
менты».

Эти шесть пунктов не только характеризуют содержание за
кона, но раскрывают его методологическое значение как метода 
познания и предвидения.

Ф. Энгельс о значении этого открытия писал: «Менделеев, при
менив бессознательно гегелевский закон о переходе количества в 
качество, совершил научный подвиг, который смело можно поста
вить рядом с открытием Леверье, вычислившего орбиту еще не 
известной планеты — Н еп тун а»4.

’ М е н д е л е е в  Д . И. Периодический закон. М., 1958. С. 400.
4 К. М  а р к с и Ф. Э н г е л ь с .  Соч. 2-е изд. Т. 20. С. 389.



Чтобы подчеркнуть закон периодичности и превратить непре
рывный ряд элементов в периодическую систему, естественно бы 
ло разбить весь ряд элементов, расположенных по величине атом
ных весов, на отдельные отрезки, внутри которых начинается и 
заканчивается периодическое изменение свойств. Менделеев под
писывает каждый такой отрезок ряда один под другим и получает 
первый набросок таблицы элементов.

«Днем рождения» системы Д. И. Менделеева является 18 фев
раля 1869 г. В этот день Менделеев составил первый вариант 
таблицы, названной им «Опыт системы элементов, основанной на 
их атомном весе и химическом сходстве».

ОПЫТ СИСТЕМЫ ЭЛЕМЕНТОВ,

ОСНОВАННОЙ НА ИХ АТОМ НОМ  ВЕСЕ И. ХИМИЧЕСКОМ СХОДСТВЕ

T I -5 0 Z r - 9 0 ? -180

V -51 Nb —94 Ta -182

Сг -5 2 M o -9 6 W -186

M jl-5 5 Rh -104,4 Pt -197,4
F e—56 Ru -104,4 lr -198

N i — Со —59 Pd -106,6 Os -199

Си-63 ,4 Ag -108 Hg - 2 0 0
Be -9 ,4 Mg -2 4 Zn -65 ,2 Cd -112

В  -11 Al -27 ,4 ? - 6 8 Ur -116 Au —197?

С -12 Si - 2 8 ? -7 0 Sn =118 Bi =210?

N *-14 Р -31 As “ 75 Sb —122

О -16 S =32 S e - 7 9 , 4 Те = 1 2 8 ?

F - 1 9 Cl = 3 5 ,5 Br —80 1 - 1 2 7

N a -2 3 К  - 3 9 R b —35,4 C a - 1 3 3 TI - 2 0 4

Са - 4 0 S r  —87,6 B a—137 Pb - 2 0 7

? = 4 5 C e=92
?Ег =56 La =94
?Yt =60 Di -9 5
?1п -75 ,6 Th —118?

5.1. Первый вариант периодической системы элементов Д. И. М енде
леева (1869 г.)

В первом варианте таблицы (рис. 5.1) 63 элемента расположе
ны в порядке возрастания атомных масс сверху вниз и слева на
право, т. е. по вертикали и горизонтали.

В этом варианте сходные элементы расположены в 19 гори
зонтальных рядах, которые более или менее соответствуют под
группам современной периодической системы. Эти ряды разбиты



на 6 вертикальных столбцов —  отрезков единого ряда элементов; 
в столбцах проступают черты будущего периода. Они объединяют 
несходные элементы самого различного характера (металлы, не
металлы, элементы с промежуточными свойствами), характери
зующиеся малыми разницами или равномерными скачками атом
ных весов. В этом заключалась закономерность. Первый вариант 
таблицы Менделеева —  это не таблица разрозненных групп, это 
система, где все элементы, а не только элементы-аналоги, связа
ны между собой теми или иными закономерностями, как звенья 
развития единой материи. Это единая стройная система, отраж аю 
щая собой закон развития материи, всеобщ ую  взаимосвязь эле
ментов.

В первом варианте системы Д. И. Менделеева —  таблице длин
ной формы (см. рис. 5.1) — имеются 4 пустых места. Это побуди
ло Менделеева допустить существование четырех неизвестных эле
ментов. Используя интерполяцию по вертикалям и горизонталям 
таблицы, Д. И. Менделеев предсказал их атомные массы и свой
ства.

На рис. 5.2 дан второй вариант таблицы, составленный в 
1871 г., представляющий собой повернутое на 90° зеркальное от
ражение первого варианта. Это прообраз современной 8-группо- 
вой таблицы, или таблицы короткой формы. Последняя, кон
структивно более сложная, позволила Д. И. Менделееву предска
зать 11 элементов, а также заурановые элементы.

В этой таблице впервые появляются 8 групп элементов. Груп
п а —  это совокупность элементов, имеющих, как правило, ва
лентность по кислороду в их высших солеобразующих оксидах, 
равную номеру группы. Общие формулы этих оксидов приведены 
Д . И. Менделеевым внизу под номером группы. Впоследствии 
каждая группа разделилась внутри на подгруппы —  главную и по
бочную. На рис. 5.2 и периоды почти соответствуют по составу 
современным, но не отвечают им по номерам.

Периоды — это горизонтальные графы (полосы), включающие 
-совокупность элементов, расположенных в порядке постепенного 
возрастания атомных масс, начинающиеся с типично металличе
ского элемента (щелочного металла) через амфотерные и закан
чивающиеся типично неметаллическим элементом (галогеном). 
Инертные газы, в то время еще неизвестные, в таблице отсут
ствуют. Таких периодов было намечено 7.

Если в первом варианте системы Менделеева цепь логическо
го и конструктивного усложнения представлялась как отдельный 
элемент —  ряд сходных элементов —  совокупность рядов, то в 
этом варианте: отдельный элемент —  ряд (гр у п п а )— вся система.

Д. И. Менделеев обводит рамкой таблицу со всех сторон, но 
не подводит черты снизу, так как не считает систему закончен-

5.2. Подлинная периодическая система Менделеева (элементы, откры 
тые с 1906 по 1969 г., должны быть поставлены на места, намеченные

Менделеевым)
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ной. Обрыв последовательности элементов на уране не представ
ляется ему окончательным решением, и в первых изданиях он 
продолжает ряд далее, ставя вопрос о необходимости изучения 
урана для поисков более тяжелых элементов. Открытие трансура
новых элементов оправдало и это предвидение. В построение си
стемы Д. И. Менделеев закладывает принцип усиления электро
положительных, металлических свойств элементов влево, а элек
троотрицательных, неметаллических —  вправо. Поэтому в его 
длинной развернутой таблице крайнее левое положение занимают 
щелочные металлы, правее расположены щелочноземельные эле
менты, металлы подгруппы скандия, титана и т. д. вплоть до наи
более электроотрицательных элементов —  галогенов.

Этот ж е принцип Д. И. Менделеев строго соблю дает и внутри 
каждой группы при расположении элементов главных подгрупп и 
переходных металлов. Действительно, наиболее электроположи
тельные металлы располагаются в I группе слева от более элек
троотрицательных меди, серебра и золота. Во II группе щелочно
земельные металлы с ярко выраженными электроположительными 
свойствами располагаются слева от заметно более электроотри
цательных элементов подгруппы цинка. В III группе слева 
Д. И. Менделеев располагает скандий, иттрий и лантан, обл адаю 
щие типичными металлическими свойствами, а справа —  амфотер- 
ные, значительно более электроотрицательные элементы подгруп
пы бора: алюминий, галлий, индий и таллий. В IV группе на том 
же основании подгруппа титана располагается слева от подгруп
пы углерода. Во всех остальных группах подгруппы переходных 
металлов находятся слева от неметаллических элементов главных 
подгрупп.

Далее Д. И. Менделеев размещает внутри системы церий 
(IV  группа), иттербий (III группа), торий (IV  группа), уран 
(VI группа), оставляя 16 мест для остальных лантаноидов и ме
ста для актиния (III группа) и протактиния (V  группа). В статье 
«О  применимости периодического закона к церитовым элементам» 
(1871 г.) он пишет: «Если бы закон не был общ, если бы он не 
давал ключа к разрешению вопросов, относящихся к элементам, 
то, я думаю, встретились бы затруднения, родились бы исключе
ния, столь несвойственные истинным численным законам приро
ды, остались бы corps a serier, но этого не произошло, все извест
ные элементы подошли под зависимость, открываемую законом... 
что и составляет убедительное доказательство его верности».

В последнем издании «Основ химии» (Спб., 1906. С. VII) 
Д. И. Менделеев пишет: «М еж ду Се-140 и Та-183 недостает цело
го большого периода, но ряд редких элементов (изучение их не
полно), например Pr-141, Nd-144, Srn-150, Eu-152, Gd-157, Tb-160, 
H o -165, Er-166, Tu-171 и Yb-173, представляют по современным 
сведениям вес атома, как раз заполняющий этот промежуток, а 
поэтому в указанном месте периодическая система элементов 
представляет своего рода разрыв, требующий новых изысканий». 
Д. И. Менделеев, не зная точно числа лантаноидов, равного, как



теперь известно, 14, и не имея достаточно подробных данных об 
их свойствах, естественно, не мог точно расположить эти элемен
ты по группам, тем более что нарастание их атомных масс с уве
личением атомного номера происходит аномально. Однако он со 
вершенно определенно указал, что они должны быть размещены в 
восьмом, девятом и десятом рядах 6-го периода, и черточками от 
метил, где именно. Такое размещение лантаноидов и актиноидов 
было сделано Д. И. Менделеевым еще в 1870 г. по совершенно 
принципиальным соображениям и сохранилось без изменения во 
всех его трудах вплоть до последнего издания «Основ химии». Он 
не допускал возможности какого-либо иного решения вопроса и 
ни в одной из своих многочисленных работ по периодическому за
кону не отступал от этой принципиальной точки зрения.

Современные формы периодической системы химических эле
ментов Д. И. Менделеева. В связи с открытием новых элементов, 
уточнением их свойств и аналогий между ними появлялись и но
вые варианты изображения периодического закона —  таблицы, 
графики, модели. Общ ее число всех опубликованных вариантов 
превышает 500.

Однако распространение и применение получили лишь немно
гие из них. К ним относятся: таблица короткой формы (8-группо- 
вой или 8-клеточный вариант) и таблица длинной  формы (32-кле- 
точный вариант). В основе этих двух форм лежат второй и первый 
варианты менделеевских таблиц. Рассмотрим их более подробно.

По сравнению с менделеевским в современном 8-групповом ва
рианте короткой формы таблицы (см. форзац в начале книги) 
имеются некоторые изменения. Так, водород помещается над га
логенами (это его основное место). Инертные газы в связи с их 
выявленными химическими свойствами размещаются в V III груп
пе в качестве главной ее подгруппы. А 3 триады —  железо, ко 
бальт, никель и их аналоги —  составляют побочные подгруппы 
VIII группы. Эта группа особая по своей конструкции. Так как 
каждая из остальных семи групп состоит из одной главной и од 
ной побочной подгруппы, то общее число главных подгрупп — 8, 
число же побочны х—  10.

14 элементов, называемых лантаноидами, и 14, называемых 
актиноидами, расположение которых по группам встретило за 
труднения, размещают двумя рядами под основной таблицей. Тем 
самым образуются как бы дополнительные лантаноидно-актиноид
ные подгруппы. Если учесть, что главные подгруппы делятся на 
две неравные части: первые 2 и остальные 6, то получается не 3, 
а 4 типа подгрупп и число подгрупп каждого типа —  2— 6— 10— 14. 
Эти подгруппы называются электронными семействами: s -семей
ство (2 ) ;  р-семейство (6 ) ;  d -семейство (10 ); f -семейство (14) (см. 
форзац в конце книги).

Уточнились по сравнению с таблицей 1871 г. и периоды. Ныне 
их 7, и каждый заканчивается (седьмой, незаконченный, должен 
заканчиваться) инертным газом. Нумерация элементов, соответ
ствующая менделеевской расстановке их в целом по возрастанию



атомных масс, но с известными тремя исключениями (аргон— ка
лий; кобальт— никель; теллур— йод), в точности совпадает с по
следовательностью возрастания зарядов ядер элементов. Очень 
важно понятие —  место элемента в системе, занимаемая им клет
к а —  это координаты элемента, указывающие на его номер, на но
мер периода, номер группы и на тип подгруппы, или электронное 
семейство.

В периодической системе изменение свойств элементов и их 
сравнение прослеживают по трем направлениям: горизонтально
му, вертикальному и диагональному.

П о горизонтальному направлению (по периодам или их рядам) 
слева направо усиливается окислительная способность атомов, 
т. е. присоединение электронов, и ослабевает восстановительная, 
т. е. отдача электронов. Если взять простые вещества, соответ
ствующие элементам, то по этому направлению усиливается их 
неметалличность (уменьшается металличность). По вертикально
му направлению, т. е. сверху вниз по подгруппам, картина изме
нения свойств атомов и простых веществ обратная.

Пересечение всех трех направлений получило название «звезд- 
ности» системы. Большинство элементов находится в окружении 
восьми других элементов: четырех, расположенных по вертикали и 
горизонтали, и четырех —  по диагоналям. Свойства элементов M g 
и Тс будут средними из свойств их 4 главных и 4 дополнительных 
соседей (рис. 5.3). Используя это качество системы, Менделеев 
сделал изумительные по точности предсказания свойств еще неиз
вестных элементов.

Следует отметить, что имеется в виду общая тенденция изме
нения свойств по этим трем направлениям. На отдельных участ* 
ках периодов и подгрупп могут быть отклонения, вызванные о с о 
бенностями строения атомов элементов. Причем изменение 
свойств по горизонтальному направлению осуществляется в малых 
периодах большими скачками. Это приводит к резкому различию 
двух элементов —  соседей по периоду. Как мало сходства, напри
мер, в свойствах простых веществ, отвечающих элементам: угле
род и азот. Иначе говоря, элементы малых периодов, включающих 
наиболее типичные неметаллы, сильно индивидуализированы.

В больших же периодах изменение происходит более плавно. 
На отдельных участках этих периодов наблюдается совсем незна
чительное изменение свойств (металличности). В таких случаях 
принято говорить о химических семействах. Например, семейство 
железа (железо —  кобальт —  никель), семейство лантана и др.

Рассмотрим таблицу длинной формы, менее компактную, но в 
которой наглядно отражено деление элементов на четыре катего
рии, или электронных семейства. Это деление чрезвычайно важ 
но. Оно показывает, на какой подуровень (s, р, d, f)  поступает 
очередной  электрон каждого последующего элемента. У элементов 
s- или р-семейств очередной электрон поступает на s- или р-под- 
уровень внеш него  уровня; у элементов d -семейства —  d -подуро
вень пред внеш него  уровня; у элементов f- семейства очередной



электрон поступает, как правило, на f -подуровень предпредвнеш- 
него уровня.

s-Элементы образуют две (IA и IIA) подгруппы, р-Элементы 
образую т шесть (IIIA — V I 11А) подгрупп. Все эти восемь под
групп соответствуют главным подгруппам короткой формы. s -Эле- 
менты образую т десять (IB — Х В) подгрупп, 
отвечающих десяти побочным подгруппам 
короткой формы. d -Элементы образую т 14 
коротких непронумерованных подгрупп, как 
и в таблице короткой формы. Общ ее число 
подгрупп 2 +  6 + 1 0 + 1 4 = 3 2 .

В I периоде находятся 2 элементы (Н и 
Н е),  принадлежащие одному s -семейству.
Во II и III периодах содержится по 8 эле
ментов двух семейств: по 2 s -элемента и по 
6 p -элементов. В IV и V  периодах находятся 
элементы трех семейств: по 2 s -элемента, по 
10 d -элементов и по 6 p -элементов, т. е. всего 
18 элементов.

В VI периоде представлены элементы че
тырех электронных семейств: 2 s -элемента.
14 /-элементов 10 d -элементов и 6 р-элементов.
Всего в VI периоде 32 элемента. То же дол ж 
но повториться, если он будет закончен, и 
в VII периоде. Так как самый длинный пе
риод содержит 32 элемента, то он и опреде
ляет конструкцию данной таблицы, состоя 
щей из 32 подгрупп.

Довольно обособленно в этом варианте 
таблицы распределены металлы и неметал
лы. Все 22 неметалла находятся в верхней части. Как правило, 
это p -элементы, за исключением водорода и гелия (s -элементы). 
Металлы занимают всю остальную таблицу. Они охватывают все 
элементы s-, d- и /-семейств и часть p -элементов. Как видно, 
групп в этой таблице нет, их необходимо воссоздавать сложени
ем 1а и 16 подгрупп (I группа), Па и 116 (II группа) и т. д.

Периодический закон и периодическая система являются но
вым методом (инструментом) познания в химии.

Д. И. Менделеев, используя метод атом-аналогии, или «звезд- 
ность», предсказал 11 еще неизвестных элементов: экацезия, эка- 
бария, экабора, экаалюминия, экалантана, экасилиция, экатанта- 
ла, экателлура, экамарганца, двимарганца и экайода.

Как сам Д. И. Менделеев, так и химики всех стран с волне
нием ожидали открытия этих элементов, предсказанных на осно
ве периодического закона и периодической системы. Предвидение 
(а предвидение —  это цель науки) блестяще подтвердилось: в 
1875, 1879 и 1886 гг. были открыты галлий, скандий и германий —  
элементы с атомными массами 45, 68 и 70.

Li
N

Be

,  t  ,
В

Na -  Mq -
/  1 '

А1

X
К

)
Ca

ч
Sc

5.3. Схема «звездно- 
сти» периодической 

системы



После этого периодический закон и система Д. И. Менделеева 
получили всеобщее признание, а периодическая система стала в 
руках химиков своеобразной картой, которая руководила поиска
ми новых элементов, контролировала и проверяла открытия хи
миков.

Однако Д. И. Менделеев не смог ответить на ряд вопросов: 
причина периодичности свойств элементов; периодичность по ря
дам через 2, 8, 18 элементов, связь главных и побочных групп, 
количество элементов в периоде, несоответствие в расположении 
Аг и К, Те и I, сколько элементов между Н и Не, положение лан
таноидов, положение инертных газов, какова верхняя граница 
таблицы. Ответы на эти вопросы были получены только после о т 
крытия строения атома.

§ 4. РАЗВИТИЕ ПЕРИОДИЧЕСКОГО ЗАКОНА

Периодический закон и периодическая система получили свое 
полное подтверждение и дальнейшее развитие при установлении 
строения атомов элементов.

Мозли в результате исследования рентгеновских спектров эле
ментов показал, что положительный заряд атома элемента чис
ленно равен порядковому номеру в периодической системе. Сле
довательно, химическая природа элемента определяется не мас
сой (атомным весом), а новой величиной —  зарядом ядра или по
рядковым номерем.

Периодически изменяющиеся свойства элементов стали связы
вать не с величиной атомного веса, а с величиной заряда ядра 
или порядкового номера.

Периодический закон претерпел некоторую эволюцию. Теперь 
его формулируют так: свойства элементов являются периодиче
ской функцией положительного заряда ядра атомов элементов. 
Это позволило установить, что в первом периоде находятся всего 
2 элемента: Н и Не; подтвердить правильность расположения ар
гона и калия, теллура и йода, кобальта и никеля, ибо располож е
ние их Д. И. Менделеевым отвечало величинам положительных 
зарядов ядра; позволило установить заряды ядер лантаноидов и 
их количество.

В связи с этим претерпели эволюцию и некоторые основные 
понятия химии, например понятие элемента. Элемент —  это вид 
атомов с одинаковым положительным зарядом ядра (или зани
мающ их одно и то же место в таблице М ен дел еева ).

§ 5. ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА 
И ЭЛЕКТРОННЫЕ СТРУКТУРЫ АТОМОВ

Самое замечательное свойство периодической системы то, w o  
она, по существу, отображ ает строение атома лю бого  элемента. 
Распределение элементов по периодам и по категориям подгрупп



в точности отвечает распределению очередных электронов этих 
элементов по уровням и подуровням электронной оболочки. Как 
известно из строения атома, формирование электронной оболочки 
атома подчиняется двум принципам: принципу наименьшей энер
гии и принципу Паули, уточняемым правилами Хунда и Клеч- 
ковского. Максимальное число электронов на атомных энергетиче
ских уровнях и подуровнях представлено в табл. 5.1.

Т а б л и ц а  5.1

Максимальное число электронов на атомных энергетических уровнях
и подуровнях

Энергети
ческий

уровень

Энергети
ческий

подуровень

Возможные значения
Число орбиталей Максимальное число 

электронов
магнитного кванто

вого числа т^ на под
уровне на уровне на под

уровне на уровне

ii
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2
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3
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2
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10 I 18
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0
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1
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7

16

1 2 
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32

Электронная структура атомов элементов I— III периодов. Пер
вый элемент менделеевского ряда —  водород

1=0
т/=0

n=i. Ц] 1н  ь1 
S

имеет ядро, несущее один элементарный положительный заряд, и 
в поле ядра движется один электрон. Если атом не возбужден, а 
находится в нормальном состоянии, электрон будет находиться на



первом энергетическом уровне (см. табл. 5.1). Движение этого 
электрона характеризуется значениями квантовых чисел п =  1, 
1—0, mi =  0 и ms=  1/2. Таким образом, это будет s -орбиталь, кото
рую можно представить в виде сферически-симметричного облака.

Чтобы оторвать электрон от ядра атома водорода, надо за
тратить энергию в 1312 кД ж /моль (см. табл. 4.10). Прочность свя
зи довольно значительна.

Электронная структура атома водорода Is1 (читается «один эс 
один»). На графической схеме слева указан номер уровня, или 
значение главного квантового числа п, а справа —  подуровень s; 
s -орбиталь условно обозначена квадратом (квантовая ячейка).

Второй по порядку элемент — гелий

Заряд его ядра равен двум элементарным положительным заря
дам, и, следовательно, в поле ядра движутся 2 электрона. Мини
мальной энергии атома, т. е. его нормальному состоянию, будет 
отвечать движение обоих электронов на первом энергетическом 
уровне, следовательно, оба электрона будут расположены на s-ор 
битали, ибо других орбиталей на первом уровне нет.

Таким образом, оба электрона характеризуются значением 
квантовых чисел п =  1, 1 =  0 и т г =  0 и их состояние отличается 
только тем, что для одного электрона четвертое квантовое число 
m s=  +  1/2, а для другого ms =  — 1/2. Как видно, принцип Паули, 
требующий, чтобы электроны в атоме отличались значением хотя 
бы в отношении одного квантового числа, соблюдается. Электрон
ная формула 2Не Is2. Ионизационный потенциал атома гелия зна
чительно выше, чем атома водорода, и составляет 2372 дД ж /моль 
что свидетельствует о прочности связи электронов атома гелия с 
ядром. Закончен первый период и закончен первый уровень.

Третий элемент —  литий

1=0

s

S

начинает второй период, он имеет заряд ядра, равный трем эле- 
ментарным положительным зарядам, и, следовательно, 3 электро-



на движутся в поле ядра нейтрального атома; 2 электрона из 
трех займут места на первом энергетическом уровне, т. е. ока
жутся в тех же состояниях, как и 2 электрона атома гелия. В с о 
ответствии с принципом Паули третьему электрону нет места на 
первом энергетическом уровне, так как все возможные значения 
квантовых чисел на этом уровне исчерпали первые 2 электрона. 
Итак, принцип Паули требует, чтобы третий электрон разместил
ся на втором энергетическом уровне, т. е. стал 25-электроном.

П оэтому электронная структура лития ls 22s'. Заметим, что 
электронная формула лития включает в себя электронную форму
лу гелия. Прочность связ-и третьего электрона с ядром невелика 
и составляет всего 520 кДж/моль. Все 3 электрона атома лития 
принадлежат s-орбиталям, поэтому этот атом имеет сферически- 
симметричное электронное облако.

Атом четвертого элемента —  бериллия

м
,=0 т,=-1т.=0 т,=+1 гл/=0 j— pi—pi—

л - 2  [ Т Д  I  1 1  4 В е  Ь ’ 2 , *

■-Щ Т
S

имеет 4 электрона, заполняющие два уровня: Is и 2s, и имеет 
электронную структуру ls 22s2. Ионизационный потенциал атома 
бериллия значительно выше, чем атома лития, и составляет 
900 кДж.

В следующем атоме —  атоме бора

1 ® т,--\ т,=9 m .= fl
nl I

5В 1s22 s2j>1

4 электрона заполняют те же уровни, что и электроны атома бе
риллия. Пятый электрон приводит к «открытию» 2р-подуровня; 
его состояние характеризуется л =  2, 1= 1 , т (= 1 ,  т , =  1/2. В соот 
ветствии со значениями I на р-подуровне имеется Зр-орбитали и 
может максимально расположиться 6 электронов по 2 в каждом 
из трех квантовых состояний рх, ру и рг. Зр-подуровень постепен
но заполняется в ряду из последующих шести атомов от бора до 
неона (табл. 5.2).



Слой К L M N

n I 2 3 4

I 0 0 1 0 1 2 0 1

п оду р ов ен ь Is 2s 2p 3s 3 p 3d 4s 4p

1 H 1
2 He 2

3 Li 2 1
4 Be 2 2
5 В 2 2 1
6 С 2 2 2
7 N 2 2 3
8 0 2 2 4
9 F 2 2 5

10 Ne 2 2 6

11 Na 2 2 6 1
12 Mg 2 2 6 2
13 A1 2 2 G 2 1
14 Si 2 2 6 2 2
15 P 2 2 6 2 3
16 S 2 2 6 2 4
17 Cl 2 2 6 2 5
18 Ar 2 2 6 2 6

19 К 2 2 6 2 6 1
20 Ca 2 2 6 2 6 2
21 Sc 2 2 6 2 6 1 2
22 Ti 2 2 6 2 6 2 2
23 V 2 2 6 2 6 3 2
24 Cr 2 2 6 2 6 5 1
25 Mn 2 2 6 2 6 5 2
26 Fe ' 2 2 6 2 6 6 2
27 Co 2 2 6 2 6 7 2
28 Ni 2 2 6 2 6 8 2
29 Cu 2 2 6 2 6 10 1
30 Zn 2 2 6 2 6 10 2
31 Ga 2 2 6 2 6 10 2 1
32 Ge 2 2 6 2 6 10 2 2
33 As 2 2 6 2 6 10 2 3
34 Se 2 2 6 2 6 10 2 4
35 Br 2 2 6 2 6 10 2 5
36 Kr ' 2 2 6 2 6 10 2 6

Слой

п одур овен ь

м

0 1 2  3

4s 4р Ad 4 f

37 Rb
38 Sr
39 Y
40 Zr
41 Nb
42 Mo
43 Tc
44 Ru
45 Rh
46 Pd
47 Ag
48 Cd
49 In
50 Sn
51 Sb
52 Те
53 I
54 Xe

1
2
4
5
5
7
8 

10 
10 
10 
10 
10 
10 
10 
10 
10

55 Cs 2 8 18 2 6 10
56 Ba 2 8 18 2 6 10
57 La 2 8 18 2 6 10
58 Ce 2 8 18 2 6 10 1
59 Pr 2 8 18 2 6 10 3
60 Nd 2 8 18 2 6 10 4
61 Pm 2 8 18 2 6 10 5
62 Sm 2 8 18 2 6 10 6
63 Eu 2 8 8 2 6 10 7
64 Gd 2 8 18 2 6 10 7
65 Tb 2 8 18 2 6 10 9
66 Dy 2 8 18 2 6 10 10
67 Ho 2 8 18 2 6 10 11
68 Er 2 8 18 2 6 10 12
69 Tm 2 8 18 2 6 10 13
70 Yb 2 8 18 2 6 10 14
71 Lu 2 8 18 2 6 10 14



ронов в атомах

1 0 р Слой К L M N 0 p Q

1 ь 6 п l 2 3 4 5 6 7

I 0 1 2 0 1 0 1 2  3 0 1 2 0

5s 5 р  5 d 6S п оду р ов ен ь 5s 5p  5d 5f 6s 6 p 6d 7s

1 72 Hf 2 8 18 32 2 6 2 2
2 73 Та 2 8 18 32 2 6 3 2
2 74 W 2 8 18 32 2 6 4 2
2 75 Re 2 8 18 32 2 6 5 2
1 76 Os 2 8 18 32 2 6 6 2
1 77 Ir 2 8 18 32 2 6 7 2
2 78 Pt 2 8 18 32 2 6 9 1
1 79 Au 2 8 18 32 2 6 10 1
1 80 Hg 2 8 18 32 2 6 10 2
0 81 TI 2 8 18 32 2 6 10 2 1
1 82 Pb 2 8 18 32 2 6 10 2 2
2 83 Bi 2 8 18 32 2 6 10 2 3
2 1 84 Po 2 8 18 32 2 6 10 2 4
2 2 85 At 2 8 18 32 2 6 10 2 5
2 3 86 Rn 2 8 18 32 2 6 10 2 6
2 4
2 5
2 6

2 6 1 87 Fr 2 8 18 32 2 6 10 2 6 1
2 6 2 88 Ra 2 8 18 32 2 6 10 2 6 2
2 6 1 2 89 A c 2 8 18 32 2 6 10 2 6 1 2
2 6 1 2 90 Th 2 8 18 32 2 6 10 2 6 2 2
2 6 2 91 Pa 2 8 18 32 2 6 10 2 2 6 1 2
2 6 2 92 U 2 8 18 32 2 6 10 3 2 6 1 2
2 6 2 93 Np 2 8 18 32 2 6 10 4 2 6 1 2
2 6 2 94 Pu 2 8 18 32 2 6 10 6 2 6 2
2 6 2 95 Am 2 8 18 32 2 6 10 7 2 6 2
2 6 1 2 96 Cm 2 8 18 32 2 6 10 7 2 6 1 2
2 6 2 97 Bk 2 8 18 32 2 6 10 8 2 6 1 2
2 6 2 98 Cf 2 8 18 32 2 6 10 10 2 6 2
2 6 2 99 Es 2 8 18 32 2 6 10 11 2 6 2
2 6 2 100 Fm 2 8 18 32 2 6 10 12 2 6 2
2 6 2 101 M d 2 8 18 32 2 6 10 13 2 6 2
2 6 2 102 No 2 8 18 32 2 6 10 14 2 6 2
2 6 1 2 103 Lr 2 8 18 32 2 6 10 14 2 6 1 2

104 Ku 2 8 18 32 2 6 10 14 2 6 3 2
105 Ns 2 8 18 32 2 6 10 14 2 6 2 2
106 E -W
107 E -R e
108



Следует отметить, что атом углерода имеет на р-подуровне 
два электрона, которые, согласно правилу Хунда, занимают пер
вый и второй —  /з-подуровни и не образуют электронной пары.

1=0
1=1

т,=-1 т,=0 т,=+1

[ffl f 1 t I I
n=1 [ t i l

У следующего атома —  азота

i=i
1=0

. т,=-1 т,= О т, =4-1

п = 2 [J i t I t | t 1 7N 1*22*У  

7> = 1 QT]

3 непарных электрона, так что все р-подуровни второго энерге
тического уровня имеют по одному электрону.

У атома кислорода 4

на одном р-подуровне появляется второй электрон и остаются 
2 непарных электрона; у атома фтора

i=i
т,=О



заполняется второй р-подуровень и остается только один неспа
ренный электрон, а у следующего за ним атома —  неона

/=о . i=i
т{=о

пт tt|tt tl ]0Ne ls22s2p(

ЕВ р

второй энергетический уровень полностью заполнен восемью элек
тронами.

Расположение электронов в атомах от лития до неона пред
ставлено в табл. 5.2. Закончен второй период и заполнен второй 
уровень п — 2. Период начинается литием, у которого очередной 
электрон заполняет s -подуровень; заканчивается период заполне
нием 2р-подуровня.

Следующий за неоном натрий начинает третий период. Он 
имеет в атоме 11 электронов. Из них 10 заполняют, как у атома 
неона, первый и второй энергетические уровни, а одиннадцатый 
должен разместиться на третьем энергетическом уровне п =  3. 
В нормальном состоянии атома этот электрон занимает s -орби
таль наружного слоя и характеризуется значениями квантовых чи
сел п =  3 и 1 =  0.

В следующих за натрием атомах M g, Al, Si, Р, S, Cl и Аг 
происходит постепенное заполнение s- и р-подуровней третьего 
энергетического уровня в том же порядке, как заполнялся второй 
энергетический уровень у атомов бериллия —  неона.

Обратите внимание на то, что мы исчерпали третий период, но 
не использовали третий энергетический уровень.

1 = 2

l _Q 1 “  1 т (=-2 Ш/=-\ т/=0 т/= + 1 т/=+2
п т .=-1 т,=0т ;= 1 ’

тг °  г '--г -

■чЦГрШШ
-  Ш  Р

8Аг is22s22p63s23p6

В атоме аргона на третьем уровне всего восемь электронов (3s2 
3р6), а максимально на третьем уровне может быть 2 -3 2= 1 8  элек
тронов. Таким образом, третий уровень имеет еще 10 незаселен



ных мест —  свободен весь Зс?-подуровень с пятью орбиталями. 
И далее заполнение элементами периодов пойдет быстрее запол
нения соответствующих по номеру уровней. Отметим также, что 
для первых восемнадцати элементов электронная оболочка за 
полнялась в полном соответствии с идеальной последователь
ностью согласно схеме квантования (см. табл. 5.1).

Is ->  2s ->  2р -*■ 3s ->  3 р
■ 3d ->  4s ->  Ар -*■ 4с? -*■ 4/ ->  5s (1)
4s ->  3d -*• Ар -*■ 5s 4с! 5р (2)

Орбитальное кбантоВое 
число I

Затем эта строгая последовательность нарушается и вместо есте
ственного продолжения по линии (1) наблюдается более сложный 
порядок заполнения по линии (2). Это результат экранирования

ядра накапливающимися электрона
ми. Новые электроны притягиваются 
к ядру слабее, отходят от ядра на 
более дальние уровни, оставляя вре
менно пустые ячейки на более близ
ких уровнях. Заполнение их будет 
происходить с «запаздыванием» у по
следующих элементов. Принцип наи
меньшей энергии при этом не нару
шается. Именно такая непоследова
тельность заполнения отвечает воз
растанию энергии электронов в с о 
ответствии с возрастанием, по прави
лу Клечковского, суммы (п + l )  глав
ного и орбитального квантовых чи
сел.

Советским ученым В. М. Клечков- 
ским установлено правило фактичес
кой последовательности формирова
ния электронной оболочки по возра

станию суммы главного и побочного квантовых чисел (рис. 5.4). 
Если 2 электрона имеют одинаковое значение п + l ,  то заполне
ние идет от меньших значений п к большим (или от больших 
значений / к меньшим). Это отвечает принципу наименьшей 
энергии.

Электронная структура атомов элементов IV и V периодов.
У элементов V  периода №  19 (К)

5.4. Схема последовательности 
заполнения электронных энер
гетических подуровней в ато

ме

45

г п 3d

н
МК



45

очередные электроны направляются на 45-подуровень, энергетиче
ски более выгодный. Сумма п +  l для Зй-состояния равна 5, а для 
45-состояния она составляет 4. П оэтом у электронная структура 
калия (Ar) 4s1; Са— (Ar) 4s2.

У последующих десяти элементов побочных подгрупп от №  21 
(S c )

4̂

ЕЮ з . 3d

[fHtlltJ ft t 21Sc ls22s22p63s23p63dUs2

Д О  № 30 (Zn)

45

Е I ... . з*
Ф ti ии и it и U 30Zn ls22s22p63s23p63dl04s2

их десяти очередным электронам энергетически более выгоден 
Зй-подуровень, чем 4р. Хотя сумма п +  l для обоих подуровней 
одинакова и равна 5, преимущество, по Клечко'вскому, имеет под
уровень более близкого к ядру уровня с меньшим значением глав
ного квантового числа п.

Заполнение пяти орбиталей Зс/-подуровня и здесь будет проис
ходить в соответствии с правилом Хунда. Сначала происходит за
селение неспаренными электронами от № 21 (Sc) до № 26 (Мп) 
(см. табл. 5.2), а затем спаривание от № 26 (Fe) до №  30 (Zn ).

Обратите внимание, что имеются два «провала» электронов 
4s-+3d  у хрома и меди.

У элементов IV периода 5-го ряда (нечетного) №  31 (G a) —  
36 (Кг) очередные 6 электронов займут три орбитали 4р-подуров- 
ня (табл. 5.3). Тогда общая последовательность заполнения элек
тронами состояний у атома криптона ls 22s22p63s23p64s23d104p6, что 
отвечает полной электронной формуле его ls2|2s22p6|3s23p63dl0| 
|4s24p6 или упрощенной 2 18 11818.



У восемнадцати элементов V  периода повторяется та же по
следовательность заполнения, что и в IV периоде. Только вместо 
заполнения подуровней 4s->-3d->4p будут заполняться подуровни 
5s->4of—>Ър (см. табл. 5.2).

Т а б л и ц а  5.3

ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМ А ЭЛЕМЕНТОВ (по Некрасову)

4
3
4
о 5
X.

6
0)
1=

7

Электронная структура атом ов элементов VI и VII периодов.
В VI периоде первые два элемента №  55 (Cs) и №  56 (Ва) оче
редные электроны направляют на s -подуровень (см. табл. 5.2). 
У элемента III группы лантана №  57 очередной электрон начи
нает 5^-подуровень (6s25 d ') .  Однако последующие 14 элементов 
от Се (58) до Lu (71) очередные электроны направляют на тре
тий снаружи уровень 4/ (см. табл. 5.2). От Hf (72) до H g  (80)' 
продолжается заполнение 5й-подуровня. Элементы Т1 (8 1 )— Ru 
(86) очередные электроны направят в бр-подуровень. Таким о б 
разом, в VI периоде всего 32 элемента. Начинается он с заполне
ния очередными электронами s -орбиталей и заканчивается по- 
прежнему заполнением трех р-орбиталей (6s26p2). VII период не 
окончен, но он должен быть аналогичен VI периоду.

По тому, какой подуровень заполняется очередными электро
нами, элементы разделяются на 4 семейства: s, р, d и /.

При рассмотрении электронных структур атомов элементов 
связь системы элементов со  строением атомов становится оче
видной.

Наблюдая последовательности закономерного заполнения элек
тронами уровней, можно составить схему конструкции периодиче
ской системы на основе структуры электронных оболочек атомов

Группы VII VIII



Период

[Б
1

s 1

s '

Вклинивание

т

р' ■■■ р 6

р ’ р 6

3 d -  и ‘td -  подуровней:

S 1 S 2 d’ •. d1a P 1- ■ p6
S 1 S 2 d’ ■ d10 P' ■ ■ P6

Вклинивание 4-f -  и 5 f  -  подуровней

Т

■ П2

2 s 2 2р6 

3 s 2 Зр6

4 s2 3d'04p6 

5 s 4 d w5p6

Число
элементов'

2

s 1 s2 d1 f 1 ■■ ■ r d2-- ■ d'° P' ' -  P 6
s ’ s2 d1 r  ■■ ■ r d2 ■ d’° P' •. .  p*

6 s25d’° 4 f1*Spe 

7s26d10Sfn 7p6

18

18

32

32

Следовательно, в заполнении электронных оболочек атомов 
элементов можно отметить следующие закономерности:

1. Номер периода совпадает со  значением главного квантово
го числа внешнего уровня.

2. Номер периода обычно совпадает с числом заполняемых 
электронами уровней у элементов этого периода. Единственное ис
ключение—  палладий (V  период, четыре уровня).

3. Максимально возможное число элементов в периодах и мак
симальное число электронов на квантовых уровнях —  2, 8, 18, 
32 —  равно удвоенному квадрату главного квантового числа 2л2. 
Так, в I периоде 2, во II — 8 и т. д.

4. Каждый период начинается с заполнения s -подуровня ново
го квантового уровня и заканчивается заполнением р-подуровня 
этого же уровня.

5. В каждом большом периоде начиная с IV, с элементов 
III группы иттрия, лантана и актиния идет заполнение не внеш
него энергетического уровня, а предвнешнего d-подуровня.

6. У элементов группы лантаноидов и актиноидов идет запол
нение предпредвнешнего подуровня /.

7. Атомы элементов I— III периодов содержат на внешнем 
уровне число электронов на s- и р-орбиталях, равное номеру груп
пы, в которой находится данный элемент. Это так называемые 
валентные электроны.

8. У атомов элементов нечетных рядов 3, 5, 7, 9 больших пе
риодов на внешнем уровне также содержится число s- и р-валент- 
ных электронов, равное номеру группы.

9. Атомы элементов четных рядов (4, 6, 8, 10) больших перио
дов содержат не более двух электронов на s -подуровне. Это эле
менты металлического характера.

10. Атомы инертных газов имеют на внешнем уровне 8 элек
тронов, два из которых расположены на s-, а 6 —  на р-подуровне.



Такое электронное строение определяет расположение инертных 
газов в конце периодов (в VIII группе).

11. У элементов главных, йли А-подгрупп, идет заполнение 
электронами s- и р-подуровней внешнего уровня, и валентными 
могут быть только эти электроны (например, у № 17 С1 3s2p5).

12. У элементов побочных, или В-подгрупп, идет заполнение 
электронами d -подуровня предвнешнего уровня, и валентными мо
гут быть как электроны внешнего уровня, так и электроны пред
внешнего d -подуровня (например, у №  23 V 3d34s2).

13. У элементов лантаноидно-актиноидных подгрупп идет за 
полнение электронами предпредвнешнего уровня, и валентными 
могут быть электроны s -орбитали внешнего уровня, один элек
трон, расположенный на d -орбитали, и какое-то число электронов, 
расположенных на /-орбитали предвнешнего уровня (например, у 
№  92 U 5f36d '7s2).

Таким образом, периодическая система элементов предстает 
перед нами как структурограмма строения атома лю бого  ее эле
мента. М ож но устанавливать электронное строение лю бого  атома 
не только на основе той фактической последовательности заполне
ния подуровней, о которой говорилось, но и на основе самой т а б 
лицы. Это делается последовательным переходом от элемента к 
элементу вплоть до заданного и установлением по его положению 
в системе, какие уровни и подуровни заполняются. При этом не
обходимо учитывать указанные выше закономерности и особен 
ности заполнения.

Например, элемент гафний № 72, находящийся в VI периоде в 8-м (чет- 
мом) ряду, должен иметь 72 электрона, расположенных на 6 энергетических 
уровнях; полностью заняты электронами 4 уровня, на внешнем (ш естом) два 
электрона на .s-орбитали; так как Hf находится  после лантана, у него заполня
ется второй снаружи уровень, 5й-подуровень, где имеются 2 электрона; стоит 
после лантаноидов, следовательно, 4[-подуровень полностью заполнен и содер 
жит 14 электронов. П оэтому его электронные состояния будут заполняться в 
следующ ей последовательности:

1 s212s22p« 13s23pe 14s23d104p615ss4<fl05p« 16s24 /u 5d21 .

Его электронная структура будет следующ ая:

1 s22s22p63s23pe3d104s24pe4d104 /145sa5pe5d26s2.

Это элемент d -семейства, поэтому валентными являются 5й2б52-электроны.

Квантовомеханические представления о строении электронных 
оболочек позволяют установить наличие периодичности в их 
строении:

1) по мере увеличения зарядов атомных ядер периодически на
чинают заполняться электронами новые энергетические уровни в 
атомах и периодически повторяется последовательность заполне
ния подуровней;

2) с увеличением зарядов ядер атомов периодически повторя
ются электронные структуры атомов;



3) элементы-аналоги, закономерно появляющиеся в периоди
ческой системе, характеризуются одинаковым строением наруж
ных электронных уровней.

Следовательно, причина периодичности свойств элементов 
установлена, она заложена в периодичности изменения строения 
электронных уровней.

Физический смысл периодического закона состоит в том, что 
периодическое изменение свойств элементов находится в полном 
соответствии с периодически возобновляющимися на все более 
высоких энергетических уровнях сходными электронными струк
турами атомов. С их закономерным изменением закономерно из
меняются физические и химические свойства. Так образуются под
группы системы, т. е. вертикальные ряды элементов-аналогов по 
их электронной структуре. Например, в подгруппе углерода

С — Is2 |2s22p2

S i— !s22i22p« ! 3s23/r

G e —  ls22s22p63s23p63d10 ; 4s24p2

Именно в этой аналогии строения внешних уровней и заключается 
причина близости свойств элементов подгруппы. Но в свою  оче
редь периодическое появление сходных электронных структур яв
ляется, как это полагают, функцией периодически повторяющихся 
на все более высоких внутриядерных уровнях нуклонных струк
тур, т. е. корни периодичности следует искать в ядрах  атомов.

Т а б л и ц а  5 .4

а б

Степень
Электронная стр уктура Степень Электронная стр уктура

окисления окисления
С Si Si Ti

0 2 4 2 8 4 0 2 8 4 2 8 8 2 2
+ 2 2 2 2 8 2 + 2 2 8 2 2 8 8 2
+ 4 2 0 2 8 0 + 4 2 8 0 2 8 8 0
— 4 2 8 2 8 8

Электронная структура атомов и связь ее с периодичностью 
свойств позволили Б. В. Некрасову установить два или три раз
личных случая аналогии между элементами одной и той же груп
пы и представить периодическую систему элементов с указанием 
рядов аналогов (см. табл. 5.3). Одни из них —  полные аналоги,, 
так как имеют однотипные структуры внешних электронных уров
ней при любой заданной валентности или степени окисления. Э то  
все подгруппы элементов больших периодов. Таковы, например, 
элементы-аналоги (обозначенные в табл. 5.3 сплошной чертой) II 
и III периодов — углерод и кремний (табл. 5 .4 ,а ).



Другие элементы —  неполные аналоги: структура их атомов 
однотипна лишь при некоторых степенях окисления, исключая 
высшую. Например, углерод и кремний, с одной стороны, герма
ний, олово и свинец —  с другой.

Третьи элементы также аналоги неполные, но их структура 
однотипна только при высшей степени окисления, равной номеру 
группы (см. табл. 5 .4 ,6 ) .

Следовательно, IV группа может быть изображена более уточ- 
ненно так:

С

Si
J

S \
Ti Ge

Zr
I

Sn
I

1
Hf

1
Pb

ВТОРИЧНАЯ И ВНУТРЕННЯЯ ПЕРИОДИЧНОСТЬ

Рассмотрение аналогий элементов привело к открытию допол
нительных видов периодичностей: вторичной и внутренней. Под
вторичной периодичностью (ее можно назвать «вертикальной») 
подразумевают немонотонное изменение свойств элементов и их 
соединений сверху вниз по подгруппам, особенно по главным. 
Впервые это заметили Л. И. Бирон и С. А. Щукарев. Причина за 
ключается в сжатии атомов вследствие заполнения электронами 
глубинных d- и /-подуровней и экранирования ими ядра атома. 
Это ведет к появлению лантаноидного сжатия —  уменьшению р а 
диуса атома от церия к лютецию. Вторичная периодичность хоро
шо наблюдается в изменении потенциалов ионизации элементов 
(рис. 5.5). Так, в подгруппе углерода при переходе от углерода к 
кремнию суммарный потенциал ионизации их внешних электронов 
уменьшается, так как rSi> r c . При переходе от кремния к герма
нию аналогичный суммарный потенциал незначительно умень
шается, так как rGe~rsi .  Далее при переходе от германия к ол о
ву суммарный потенциал ионизации снова увеличивается: rGe< r Sn 
и т. д.

При движении в группах сверху вниз увеличение числа элек
тронных уровней (увеличение размера атома)  и увеличение заря
да ядер воздействуют на изменение энергии ионизации элементов 
в противоположных направлениях. В главных подгруппах преоб
ладает первый фактор, а в побочных —  второй (см. табл. 4.9).

Особое  значение для строения и свойств металлов, сплавов и 
соединений имеют характеристики элементов-аналогов, обуслов
ленные различиями подвалентных оболочек при идентичности 
внешних валентных. Характерны изменения ионизационных потен-



циалов, обусловленные различиями предвнешних оболочек, в раз
ной степени экранирующих заряд ядра и вызывающих немонотон
ное изменение энергии связи валентных электронов элементов-ана
логов с атомными остатками (см. рис. 5.5). Такие же немонотон
ные отклонения характерны для электроотрицательности и атом
ных радиусов элементов-аналогов 
при движении сверху вниз, т. е. 
при возрастании атомного номера.

По мере увеличения количества 
электронных уровней радиусы ато
мов растут. Следует отметить, что 
для нахождения закономерностей 
в изменении размеров атомов в 

* связи с положением элементов в 
периодической системе необходимо 
сравнивать однотипные структуры 
с одинаковым характером химиче
ской связи. Табл. 5.5 иллюстриру
ет сказанное на примере элемен
тов главных подгрупп I— V  групп, 
образующ их однотипные кристал
лические структуры.

При движении сверху вниз на 
изменение размеров атомов влия
ют два противоположно направ
ленных фактора. С увеличением 
количества электронных уровней 
размер атдма, очевидно, должен 
увеличиваться. Увеличение же заряда ядра должно приводить к 
сж атию электронных оболочек, т. е. к уменьшению размера ато
ма. Второй фактор особенно проявляется в побочных подгруп
пах (табл. 5.6).

Т а б л и ц а  5. 5
О п

Атомные радиусы (А ) некоторых элементов для кристаллической структуры 
с  координационным числом 12

Группы
П ериоды

la I la I l i a IV a V a

2 Li 1,55 Be 1,13 в 0,91 С 0,77 N 0,71
3 Na 1,89 Mff 1 ,60 А1 1,43 Si 1,34 P 1,3
4 К 2,36 Ca 1,97 Ga 1,39 Ge 1,39 As 1,48
5 Rb 2 ,48 Sr 2 ,15 In 1,66 Sn 1,58 Sb 1,61
6 Cs 2 ,68 Ba 2,21 TI 1,71 Pb 1,75 Bi 1,82

Перечисленные закономерные сдвиги приводят к ответвлению 
от элементов главных подгрупп подгрупп d- и /-переходных ме

таллов, а также определяют взаимное расположение подгрупп в

/

5.5. Вторичная периодичность в 
зависимости потенциалов иониза

ции от заряда ядра



каждой группе периодической системы. Наконец, различия внут
ренних оболочек при идентичности внешних объясняют немоно
тонные отклонения физико-химических свойств и характеристик 
элементов-аналогов и их соединений при движении от легких ана
логов к тяжелым, например от бора к таллию, от углерода к 
свинцу, от меди к золоту, от ванадия и хрома к танталу и воль
фраму и т. д. О собо  резкие различия наблюдаются при переходе 
от самых легких элементов (лития, бериллия, бора, углерода, азо
та, кислорода, фтора) и к их более тяжелым аналогам (натрию, 
магнию, алюминию, кремнию, фосфору, сере, хлору и т. д .) ,  а

Т а б л и ц а  5. 6

Атомные радиусы (А ) некоторых элементов побочных подгрупп 
для кристаллических структур с координационным числом 12

П ериоды
Г р у п п ы

Ш б IV6 V6 VI6 V I I6 V I I I6 v i n e V I I 16 И

4 Sc T i V Cr М п Fe Co N i Cu
1,64 1,46 1,34 1 ,2 7 1,30 1 ,2 6 1,25 1,24 1,28

5 Y Zr N b Mo Т с Ru Rh Pd A g
1 ,81 1 ,0 0 1,45 1,39 1,36 1,34 1,34 1,37 1,44

6 La Hf Т а W Rc Os Ir Pt Au
1,87 1,59 1,46 1,40 1,37 1,35 1,35 1,38 1,44

также при переходе от легких З^-металлов (скандий —  никель) к 
более тяжелым 4d- и 5й?-переходным металлам (иттрий —  палла
дий и лантан —  платина).

Эти сдвиги объясняют диагональное сходство физико-химиче
ских характеристик элементов и соединений соседних групп, на
пример лития и магния, бора и кремния, бериллия и алюминия, 
титана и ниобия, ванадия и молибдена. Сходство внешних элек
тронных оболочек обусловливает близость свойств элементов-ана
логов в первом приближении, а различия подвалентных оболочек 
аналогов определяют их различия, крайне важные для установле
ния структурных особенностей элементов и образуемых ими с о 
единений.

Внутренняя, или «горизонтальная», периодичность —  дополни
тельная периодичность в горизонтальных рядах р-, d- и /-элемен
тов. Она обусловлена двухэтапным заполнением электронами р-, 
d- и /-орбиталей (сначала неспаренными, а затем спаренными, в 
соответствии с правилом Хунда; см. табл. 5.2). Это ведет к повто
рению валентностей у лантаноидов, а также к закономерным 
двухэтапным изменениям размеров радиусов атомов и ионов, теп- 
лот атомизации, энтальпий образования соединений, а также из
менения изобарно-изотермического потенциала образования окси
дов d -элементов и других свойств (см. рис. 14.4, 14.15— 14.19, 
14.22, 14.29, 14.31 —  14.69).



§  6. П ЕРИ ОДИЧЕСКИЙ  З А К О Н , П ЕРИ О Д И Ч ЕСКАЯ 
С И С Т Е М А  И СО ВРЕ М ЕН Н А Я ХИМ ИЯ

Периодический закон и периодическая система оказали неоце
нимую услугу для развития теории строения атома. В свою  оче
редь, познание строения атома привело к эволюции как периоди
ческого закона, так и периодической системы. Наряду с установ
лением новой фундаментальной величины —  положительного заря
да ядра атома —  и совпадением его с порядковым номером эле
мента в таблице Д. И. Менделеева, наряду с раскрытием физиче
ского смысла периодического закона, или причин периодичности, 
появилась возможность открытия целой плеяды новых элементов 
и конструирования периодов таблицы.

Синтез новых элементов. К 1973 г. все природные 87 элемен
тов были открыты. Дальнейшее пополнение системы могло идти 
лишь за счет искусственного синтеза их. Возможности этого син
теза ограничиваются тем предельным значением заряда ядра, при 
котором ядро не будет распадаться в момент синтеза. В 1937 г. 
бомбардировкой ядер молибдена дейтронами был получен первый 
среди искусственных элементов —  технеций:

42М0 +  jD =  44ТС +  о п.

Вслед за ним были синтезированы еще 15 элементов —  от № 93 
нептуния до 108 элемента.

В 1964 г. в Дубне в Объединенном институте ядерных исследо
ваний академиком Г. В. Флеровым с сотрудниками был получен 
элемент № 104 —  курчатовий, в 1970 г. —  №  105, а в 1973 г . —  
№  106 по следующей ядерной реакции:

2°9РЬ +  мСг 259106 +  3\п.

Нынешняя (для середины 80-х годов) искусственная верхняя 
граница периодической системы —  достигнутый предел синтеза — 
отвечает значению Z = 1 0 8 .  Первые трансурановые элементы —  
Np, Pu, Am и Cm сейчас уж е можно получить в больших количе
ствах в результате облучения урана и плутония в промышленных 
энергетических реакторах. Д аж е америций и кюрий ныне выде
ляют килограммами. Транскюриевые элементы Bk, Cf и Fm в 
виде изотопов 249Вк, 249Cf, 253Es и 257Fm извлекаются химическими 
методами в количествах доли миллиграммов в год. Элементы вто
рой сотни, начиная с Md, т. е. самые тяжелые актиноиды и из
вестные трансактиноиды ( Z > 1 0 3 ) ,  можно получить только на 
ускорителях тяжелых частиц, причем в невесомых количествах.

В Объединенном институте ядерных исследований в настоящее 
время ведутся работы по синтезу элемента № 114. Однако для 
трансурановых элементов характерна неустойчивость (нестабиль
ность) их ядер. Причем она резко возрастает от плутония —  7’ i/2 =  
=  50 с до  курчатовия 7’ i/2 =  0,4 с. Поэтому сначала считали, что



синтез элементов с Z > 1 0 6  не имеет смысла. Однако развитие тео
рии строения ядра атома это опровергает.

Согласно наиболее интересной из этих теорий —  слоистой, или 
оболочечной, предложенной в 1948 г. американским физиком 
М. Гепперт-Майером и немецким физиком И. Иенсеном, считается, 
что нуклоны (протоны и нейтроны) в ядре распределяются так ж е 
по энергетическим уровням и подуровням, как и электроны в о б о 
лочке атома; когда уровни и подуровни полностью заполнены ну
клонами, образуются ядра с «магическими» числами нейтронов и 
протонов и с повышенной устойчивостью. Например

2 Не (2р +  2п), 160  (8р +  8я), 40Са (20р +  20л)

являются дважды «магическими»: и по числу нейтронов, и по 
числу протонов. Сюда относятся ядра с «магическими» числами 
28, 50, 82. Согласно теоретическим расчетам повышенной устойчи
востью должны обладать и ядра элементов 114, 126, 184 (экасви- 
нец, экаплатина, экаэкасвинец), которые не реализованы сегодня. 
Следовательно, среди «м оря» наступающей нестабильности эле
ментов возможно наличие «островов» стабильности (рис. 5.6). Вот

5.6. Области устойчивости тяжелых ядер в море нестабильности

почему и поиски в природе, и дальнейший синтез элементов дол 
жны продолжаться. Все элементы, как будет видно ниже, в перио
дической системе найдут свое «законное» место.

Ныне значительное число теоретических исследований посвя
щено проблемам расчета (с помощью ЭВ М ) электронных конфи
гураций атомов и оценке важнейших свойств соответствующих 
элементов вплоть до Z = 1 7 2 .  Эти исследования стимулируются ги
потезой о наличии «островов»  стабильности. Предполагается, что 
элементы 108— 112 должны быть 6^-металлами, аналогами O s—



Hg, элементы 113—  118 —  7р-элементами. Для атома с Z =  121 
прогнозируется появление первого электрона на 8р-подуровне, а 
для атома с Z =  126 — второго. Согласно расчетам VIII период 
может заканчиваться элементом с Z = 1 6 4 ,  у которого завершается 
формирование 7с?-подоболочки. (VIII период должен содержать 
46 элементов.) Еще более удивительной прогнозируется структура 
IX периода, состоящего всего из 8 элементов (подобно II и I II ) ,  
причем входящие в него p -элементы отвечают разным значениям 
главных квантовых чисел п =  9 и п =  8 : 9s29p28p4.

Если построить график функциональной зависимости любого 
из ядерных свойств от Z  или /V, то кривая будет иметь явно вы
раженный периодический характер (подобно кривой атомных 
объем ов), причем в точках максимумов или минимумов будут на
ходиться ядра с «магическими» числами. Следовательно, и ядер- 
ные свойства элементов изменяются периодически в зависимости 
от числа протонов и нейтронов, содержащихся в ядрах их атомов. 
На основе периодически изменяющихся ядерных свойств к настоя
щему времени составлено около 60 периодических систем изотопов 
(ядер).

Выявленные закономерности в строении ядер позволяют уже 
теперь придать периодическому закону на новом ядерном этапе 
(третьем этапе, первым считается химический —  менделеевский, 
вторым —  электронный) его понимания новую, углубленную фор
мулировку: с увеличением числа нуклонов в ядре и электронов в 
оболочке периодически повторяются особенности в свойствах ато
мов, простых тел, слож ных соединений, а также ядер  элементов.

Периодический закон вскрывает закономерные связи не только 
между атомами в целом, но и между их составными частями —  
электронными оболочками и ядрами. Трудно сказать, где конча
ется власть этого закона. Все это позволяет конструировать услов
ные формы периодов таблицы (см. дополнительную литературу к 
гл. 5).

Эволюция закона и системы проявляется и в расширении набо
ра периодических функций. Если Д. И. Менделеевым были назва
ны атомные объемы, то после развития учения о строении атома 
к настоящему времени к ним относятся также ионизационные по
тенциалы, электроотрицательность, температуры плавления и ки
пения и др. Оказалось, что периодичность присуща не только эле
ментам, но и их соединениям. Для них наряду с указанными вы
ше величинами периодически меняются и различные термодинами
ческие характеристики (энтальпии, изобарные потенциалы о б р а 
зования оксидов, галидов и т. д.) .

Электронная классификация элементов периодической таблицы 
позволяет объяснять закономерность в комплексообразовании эле
ментов, распространение элементов в земной коре и целый ряд 
других явлений. Знаменательным в этом отношении является от
крытие и создание химии соединений инертных газов, что оказа
лось возможным при установлении потенциалов ионизации эле
ментов и сравнении их для кислорода и ксенона. Все это привело



к эволюции представлений об основных законах и понятиях в 
химии.

Периодический закон и периодическая система и на сегодня 
являются основой химической классификации. Так, дальнейшее 
развитие химии привело к появлению целых классов новых неор
ганических соединений. Это гидриды, карбиды, нитриды, бориды 
и другие, свойства и условия образования которых целиком опре
деляются положением элементов в периодической системе, таки
ми их характеристиками, как величины ионизационных потенциа
лов, размеры атомов, тип химической связи и др. В качестве при
мера на рис. 5.7 представлена классификация гидридов элементов 
в соответствии с положением их в периодической системе.

Группа I II III IV V VI VII V III

Период I Н I He
I

Период II Li Be ! B С N О F | Ne

Период III Na Mg ! A. Si p s Cl j Ar

Подгруппа IA IIA IIIB  IVB VB VIB  VIIB V IIIB
Л

IB от > < > VA VIA v i ia Jv h ia

Период IV К Ca Sc TI V Cr Mn
/
Fe Co Ni4 Cu Zn |Ga Ge As Se Br j Kr

Период V Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Те 1 1 Xe
|

Период VI Cs Ba 57-71 Hf Та W Re Os lr Pt Au Hg TI Pb Bi Po At 1 Rn
1

Период VII Fr Ra 89-96
I
1

ионные*
гидриды

гидриды переходных металлов* промежуточ
ные гидриды

новалентные
гидриды

элементы 57-71 (редкоземельные металлы) LaCePr, Nd.Pm.Sm, fcu.Gd.Tb, Dy, Но, Er.Tm. Yb. Lu 

элементы 89-103 (актиноиды) Ac,Th,Pa,U,Np,Pu,Am,Cm,Bk,Cf,E8,Fm,Md,No,Lr 

* Солеобразные 

** Металлоподобные

5.7. Классификация гидридов

Следовательно, в настоящее время можно строить периодиче
скую систему не только атомов, ядер и электронных структур, но 
и периодическую систему молекул.

В заключение отметим, что периодическая система по самой 
своей сути материалистична. В ней нашли свое яркое выражение 
основные положения диалектического материализма. Прежде все
го — это взаимосвязь. Все элементы объединены той или иной 
общностью. Характер этой взаимосвязи различен. Так, элементы 
одного и того же периода взаимосвязаны одинаковым числом 
уровней у их атомов. Элементы одной и гой же подгруппы взаи
мосвязаны аналогией в строении электронных оболочек их ато
мов. Элементы разных подгрупп, но одной группы взаимосвязаны 
одинаковой высшей степенью окисления. «Звездность» системы —



яркое выражение этой взаимосвязи. Связаны элементы и един
ством материала, из которого они построены (протоны и нейтро
ны в ядре, электроны в оболочке).

Все элементы —  это линия непрерывного развития материи от 
простого (атом водорода) к сложному (атомы тяжелых элемен
тов). Эту особенность подметил Менделеев, когда предсказал су
ществование элементов, соответствующих пустым местам его та б 
лицы. Развитие это идет по восходящей линии в сторону усл ож 
нения структуры атомов, в сторону усиления металличности.

Переход количественных изменений (числа протонов и нейтро
нов, числа электронов) в изменения качественные совершается 
путем «отрицания отрицания»: у фтора отрицаются свойства ли
тия; у натрия отрицаются свойства фтора и повторяются свойства 
лития на «высшем уровне».

Оценивая состояние периодической системы на сегодня, сле
дует отметить, как видно из вышеизложенного, что и на сегодня 
остаются четыре проблемы, которые в свое время доставляли бес 
покойство Д. И. Менделееву и которые он не решил до конца. 
Это проблема места водорода  в таблице. Совокупность всех с о 
временных сведений о химии водорода приводит к выводу: он яв
ляется единственным элементом, который не может быть одно
значно и с достаточным основанием отнесен к какой-либо опреде
ленной группе.

Проблема размещения благородны х газов  с учетом специфики 
электронных конфигураций и заполненности уровней и подуров
ней решается таким образом, что они помещены в V IIIA  подгруп
пе в правой части, Хе— Rn сдвинуты левее пары Аг— Кг, а Не и
Ne размещаются в 0 группе.

Для редкозем ельны х элементов есть предложение расположить 
их в клеточке La таким образом 57La— 7iLu —  комбинированный 
символ, а внизу таблицы дают расшифровку этой последователь
ности, размещая элементы в два ряда, начиная с Се— Gd, Tb— Lu, 
a La помещают в третий ряд наверху как аналог лютеция.

Подобным же образом решается и четвертая проблема —  раз
мещ ение актиноидов в клетке актиния з9А с —)03Lr и внизу 
дается расшифровка этого ряда в строку.

Нельзя считать эти предложения окончательными, общ епри
знанными. Поэтому на форзаце приведена таблица в менделеев
ской интерпретации.



Глава 6 

Х И М И Ч Е С К А Я  С В Я З Ь

Центральная проблема химии —  проблема химической связи, 
так как любой химический процесс —  это процесс разрыва одних 
и образования новых связей между атомами. Следовательно, ха 
рактеристики, свойства химической связи определяют химическое 
взаимодействие веществ, т. е. химическую форму движения мате
рии. При этом химической связью можно назвать также взаимо
действие между атомами, которое удерживает их вместе. Энергия 
связанной системы меньше, чем суммарная энергия отдельных 
атомов; понижение энергии — движущая сила процесса образова 
ния химической связи.

Теория химической связи должна отвечать на ряд вопросов, 
центральными из них являются следующие группы:

1. Как образуется связь? Каков механизм ее образования? 
Что происходит при соединении атомов?

2. Почему при образовании химической связи происходит по
нижение энергии системы? Каково это понижение, т. е. какова 
энергия химической связи?

3. Какова геометрия, пространственная структура молекулы >? 
Иными словами, каково расстояние между ядрами атомов в мо
лекуле (длина связи) и каково относительное расположение атом
ных ядер в молекулах, содержащих более двух атомов (углы 
между связями)?

4. Каково распределение электронной плотности в простран
стве между ядрами (полярность связи)?

Очевидно, что ответы на эти вопросы могут быть получены 
лишь на основе теории электронного строения атома.

§  1. Д О К В А Н Т О В О М Е Х А Н И Ч Е С К И Е  ПРЕДСТАВЛЕНИЯ

Атомистическая гипотеза строения вещества, развиваемая в натурфилосо
фии Демокрита и его последователей, требовала объяснения, как соединяются 
атомы между собой. И никакого другого представления, кроме наглядного ме
ханического, на основе умозрительных заключений возникнуть не могло: атомы 
имеют крючки и петли, с помощ ью которых и соединяются —  сцепляются.

В конце XV III в. возникла идея, что связь между атомами осущ ествляется 
силами всемирного тяготения. Однако соответствующ ий расчет, показавший о т 

1 В данной  главе термином «молекула» (за отсутствием другого) будет 
обозначаться любая комбинация атомов, способная к самостоятельному, пусть 
сам ом у кратковременному, сущ ествованию, например, Нг, НеН, Нг+, РО*3 - , СН3, 
АЮ , монокристалл КС1 и т. п.



сутствие прямой зависимости между массой атомов и свойствами молекул, прак
тически сразу показал нежизнеспособность гипотезы.

В первой половине XIX  в. характеристику химического сродскгва атомов 
стали искать в электрохимических свойствах элементов. В самом начале века 
появилась электрохимическая теория, развиваемая в трудах Г. Деви (1778—  
1829) и Берцелиуса. Д е в и 2 считал, что химически взаимодействующие частицы 
при контакте приобретают противоположные электрические заряды, которые и 
обусловливают связь; поэтому между химическими и электрическими процесса
ми сущ ествует однозначная зависимость. Согласно Берцелиусу, атомы химиче
ских элементов полярны и в свободном состоянии, до контакта, и поэтому м ож 
но выявить различие между электроотрицательными, у которых преобладает 
отрицательный полюс, и электроположительными элементами. М еж ду собой  сое 
диняются атомы с противоположными зарядами. Электрохимическая теория ста 
ла оеновой для дуалистической теории строения вещества Берцелиуса, которая 
довольно последовательно позволила объяснить взаимодействие многих ве
ществ —  оксидов, кислот, оснований, простых веществ —  меж ду собой. Однако 
уж е к середине века эта теория встретилась с непреодолимыми трудностями; 
на ее основе нельзя объяснить сущ ествование молекул из одинаковых атомов 
(например Н2) или замещение «электроположительного водорода» на «электро
отрицательный» хлор в соединениях углерода. И на некоторое время попытки 
выяснить природу химической связи были оставлены. Химики просто признава
ли существование такой связи, и возникаемые теории валентности опирались 
лишь на экспериментальные факты, т. е. были эмпирическими.

Открытие электрона как составной частицы вещества дало но
вый толчок электрохимическим теориям. Доказавший сущ ествова
ние электрона, Дж. Дж. Томсон первым в 1907 г. высказал элек
тронную концепцию химической связи; он предположил наличие в 
атомах неких устойчивых электронных конфигураций, которые мо
гут достигаться путем потери или присоединения электронов.

Разработка модели строения атома Резерфорда— Бора приве
ла к созданию теории химической связи, осуществляемой путем 
перераспределения электронов между атомами. Основы этой тео 
рии были заложены в двух независимых работах В. Косселя 
(1888— 1956) и Дж. Н. Льюиса (1875— 1946) в 1916 г. Рассмат
ривая соединения металлов с неметаллами, в частности щелочных 
металлов с галогенами, Коссель обратил внимание на промежу
точное между металлами и неметаллами положение в периодиче
ской с'истеме инертных газов, не вступающих, как считалось тог
да, в химические реакции из-за, как постулировал Коссель, о со 
бой устойчивости восьмиэлектронной (у гелия двухэлектронной) 
конфигурации внешней оболочки. При взаимодействии атомов ме
таллов с атомами неметаллов первые отдают, а вторые присоеди
няют число электронов, недостающее до октета; тем самым атомы 
металлов приобретают положительный, а атомы неметаллов отри
цательный заряд и соединение между ними обусловливается си
лами электростатического притяжения между разноименными за
рядами. Так образуется ионная связь  (в современных терминах).

Льюис также исходил из особой стабильности октета электро
нов во внешней оболочке атома. При этом он полагал, что его

г Деви занимался экспериментальным исследованием воздействия электри
ческого тока на вещество. Им, в частности, впервые с помощ ью электролиза бы
ли выделены щелочные и щелочноземельные металлы.



устойчивость определяется расположением электронов в верши
нах куба. Соединение атомов происходит или путем переноса 
электронов от одного атома к другому, что совпадает, по сущ ест
ву, с механизмом Косселя, или таким образом, чтобы заполня
лись пустые вершины благодаря обобществлению электронов с о 
единяющихся атомов.

В 1919 г. теория Льюиса была развита И. Ленгмюром (1881 — 
1957), который отбросил представление о неподвижности электро
нов и ввел понятие ковалентная связь для описания механизма 
связывания путем обобществления электронов с образованием 
электронных пар.

По Льюису— Ленгмюру молекула фтора, например, образуется 
благодаря обобществлению по одному электрону от каждого ато
ма с образованием электронной пары, что обычно выражается 
схемой

: F > F .

в которой символ элемента (F) обозначает ядро атома, окружен
ное всеми электронами, кроме внешних; последние обозначаются 
на схеме точками и крестиками (конечно, электроны неразличи
мы и обозначаются по-разному только для наглядного изображ е
ния механизма образования электронной пары). Схема показы
вает образование электронного октета во внешней оболочке каж 
дого атома.

В случае кислорода, на внешнем уровне атома которого нахо
дятся 6 электронов, для образования октета необходимо о б о б щ е 
ствить по два электрона от каждого атома, т. е. две электронные 
пары (двойная св я зь ) :

. .  . . X X
: 0  х х О х •

Октет вокруг каждого атома может быть реализован и за счет 
электронной пары одного из атомов (Перкинс, 1 92 1 )— так назы
ваемая донорно-акцепторная связь (или, что то же, координаци
онная; последний термин происходит из описания связей в ком
плексных соединениях, гл. 16). Простейший пример —  нон аммо
ния N H 4+

Н -|+

Н х N х И ■

Н

где одна из связей осуществляется электронной парой азота.
При изображении льюисовских структур часто приходится 

пользоваться комбинацией схем образования обычных ковалент
ных и донорно-акцепторных связей:
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Однако наряду с октетом устойчивой электронной конфигура
цией приходится признать, кроме гелиевого дублета, также такие, 
которые содержат б, 10, 12, 16 электронов, как, например, в со 
единениях СО, А1С13 (6 ), РС15 (10), SF6 (12), O sF8 (16). Тем са 
мым становится очевидной искусственность введения октета как 
особой, стабильной электронной конфигурации. Теории Косселя, 
Льюиса и др. не устанавливали механизма  образования химиче
ской связи и потому не могли не быть ограниченными в своих 
приложениях.

§  2 . К В А Н Т О В О М Е Х А Н И Ч Е С К О Е  РАС СМ О ТРЕН И Е 
ХИ М И Ч ЕСК О Й  СВЯЗИ

Квантовая (волновая) механика позволила описать движение 
электрона в атоме, в поле ядра. Она же предоставляет возм ож 
ность описания движения электронов в молекуле —  в поле не
скольких ядер.

В отличие от упомянутых в предыдущем параграфе модельных, 
наглядных представлений о химической связи квантовомеханиче
ский подход есть способ математического описания состояния 
(энергетического, пространственного) электрона в той или иной 
системе (атоме, молекуле, кристалле и т. п.). Естественно, что 
может существовать и на самом деле существует несколько мате
матических методов решения одной и той же квантовомеханиче
ской задачи о движении электрона. Эти методы не очень строго 
называют теориями химической связи, хотя они тождественны в 
своей физической основе и опираются на один и тот же расчетный 
аппарат волновой механики; при этом, однако, различаются ис
ходные ' позиции и из-за вынужденной приближенности расчетов 
(как уже отмечалось в гл. 4, уравнение Шредингера точно ре
шается в настоящее время только в случае одноэлектронной за
дачи) отличаются количественные результаты, получаемые при 
различных степенях приближения. П оэтому в зависимости от об ъ 
екта рассмотрения (конкретной молекулы) или поставленной за
дачи используются разные более или менее равноправные мето
ды. Здесь будут рассмотрены два из них: метод валентных связей 
(ВС) и метод молекулярных орбиталей (М О );  перввш благодаря 
его большей наглядности и связи с предыдущими теориями хими
ческой связи, в частности с теорией Л ьюиса— Ленгмюра электрон
ных пар, а второй —  из-за лучшего описания строения и свойств 
молекул при использовании его простейшей формы.



Во все современные способы описания химической связи, т. е. 
связи между атомами, осуществляемой с помощью электронов, 
входит рассмотрение перекрывания атомных орбиталей (А О ). 
Для наглядности в качестве примера рассмотрим это перекрыва
ние при образовании молекулы водорода. Пока атомы далеки 
друг от друга (рис. 6.1; 5А — это далеко для атомов водорода, 
так как радиус граничной поверхности, ограничивающей область 
пространства, с 9 0 % -ной вероятностью нахождения эя.ектрона в 
атоме водорода составляет, как указывалось в гл. 4, 1,4 А ),  они

ствующ их атомов водорода

м еж ду собой не взаимодействуют, так как ни одна из двух ls- 
атомных функций не имеет заметно отличающегося от нуля зна
чения вблизи второго атома. Движение каждого электрона пол
ностью описывается атомными волновыми функциями ф“ и <рь с о 
ответственно3. Граничные поверхности ls-A O  на рис. 6.1, а не пе
ресекаются, и графики волновых функций (рис. 6.1, 6 ) независи
мы; атомные орбитали не перекрываются.

При сближении атомов, когда расстояние между ядрами ста 
новится меньше —З А ,  графики ф“ и фь начинают перекрываться, 
что обусловлено пересечением граничных поверхностей (рис. 6.2 ). 
Теперь атомные волновые функции имеют отличные от нуля зна
чения в одной и той же области пространства (заштрихованная 
область на рис. 6 .2 ,с ) ,  называемой областью перекрывания. Здесь 
на движение каждого электрона оказывают влияние поля обоих 
ядер; плотность вероятности нахождения электрона в этой обл а 

3 В дальнейшем волновые функции электрона в атоме будут обозначаться 
буквой ф а в молекуле <|з.

4 Г

6.1. Граничные поверхности (а) и 
графики ls-A O  (б ) невзаимодей-

6.2. Перекрывание АО двух 
атомов водорода



сти определяется произведением обеих атомных функций фа-фь, 
которое называется плотностью перекрывания.

Это произведение тем сильнее отлично от нуля, плотность пе
рекрывания тем больше, чем меньше расстояние между ядрами, 
которое называется длиной связи  (d ). Действительно, для рас
сматриваемого примера двух атомов водорода ls-AO  около одно
го ядра (а) имеет вид (см. табл. 4.4) ф" =  е- г °/Ул;, около вто
рого (Ь) фь =  е~Гь/Уп\ следовательно, плотность перекрывания 
Ф« . фЬ =  е“ (га+''ь) /я , здесь га и Гь —  расстояния до ядра а и Ь 
соответственно и d =  ra +  rb —  расстояние между ядрами. С умень
шением d величина фа -фй растет. То же можно показать и для 
перекрывания других орбиталей.

Будучи просуммирована по всему пространству, плотность пе
рекрывания определяет интеграл перекрывания  5  =  ^ ф а • фbdV,

величиной которого обусловлена эффективность химической 
с в я з и 4.

Энергия связи в некоторых двухатомных молекулах 
щелочных металлов и халькогенов:

Молекула Li д Na2 к 2 о 2 s 2 Se2
Расстояние между
ядрами, d, А 2,67 3 ,08 3,21 1,21 1,89 2 ,16
Энергия разрыва
связи, кД ж/моль 107 71 50 494 423 339

Область перекрывания s-АО обладает цилиндрической сим
метрией относительно оси, соединяющей ядра. Эту ось мы будем 
считать осью х  декартовой системы координат (иногда ее обозна
чают z ) .  Такое перекрывание называется ст-перекрыванием и соот 
ветствующая связь a -связью. На рис. 6.3 показано перекрывание 
по о-типу с участием других АО, общим для которых остается та 
ж е  цилиндрическая симметрия относительно оси х\ во всех этих 
случаях мы говорим об образовании о-связей. a -связи характери
зуются наличием одной области перекрывания, одного максимума 
электронной плотности, расположенного на линии, соединяющей 
ядра.

На рис. 6.4 показан иной способ перекрывания, характеризую
щийся двумя максимумами электронной плотности, двумя обл а 
стями перекрывания, симметричными относительно линии, соеди
няющей ядра. При этом образуются так называемые я-связи.

М ож но представить перекрывание d-АО, такое, что образуются 
четыре максимума электронной плотности. Это редко реализую-

4 Отметим, что в отличие от  плотности перекрывания, которая непрерывно 
растет с уменьшением расстояния меж ду атомами (вернее, их ядрами), величи
на интеграла перекрывания проходит через максимум при некотором значении d. 
При d = 0 интеграл перекрывания S =  0, что имеет место в случае орбиталей о д 
ного и того ж е атома из-за симметрии областей, где произведение имеет
(положительное и отрицательное значения.



Г Ж Т \  г >
'ТТгх /Сгч / T \ j  

, ( . Ан\ / + \ .
1  )  К Ч V х

S S S Pn S ^ г ' У г

6.3. Схемы перекрывания АО с образованием ст-связи

6.4. Схемы перекрывания АО с образованием я-связи

6.5. Схемы перекрывания АО с 
интегралом перекрывания, рав

ным нулю

6.6. Перекрывание валентных ор
биталей в молекуле воды



щаяся на практике б-связь. Такая связь, по-видимому, имеет ме
сто между атомами рения в анионе [R e2Cl8] 2_ с четверной связью 
между атомами металла; ее энергия рекордна —  более 1200 кД ж / 
/моль.

Рис. 6.5 демонстрирует два примера, когда при наличии пере
крывания двух АО интеграл перекрывания равен нулю вслед
ствие взаимной компенсации вкладов в него областей, соответ
ствующих положительным и отрицательным значением произведе
ния ф°'фь. Это же явление, очевидно, имеет место, как указыва
лось выше, в любом атоме для перекрывания его собственных ор 
биталей.

В заключение отметим, что одинарная связь между двумя ато
м а м и —  всегда g - с в я з ь ;  двойная включает одну ст- и одну я-связи; 
тройная —  одну сг- и две я-связи; четверная —  одну а-, две я- и 
одну б-связи. При реализации большей кратности связи требуется 
участие уже /-АО, что весьма маловероятно на практике.

§ 3. МЕТОД ВАЛЕНТНЫ Х СВЯЗЕЙ (ВС)

Метод валентных связей (валентных схем) исходит из исполь
зованного еще Льюисом факта о четном числе электронов во мно
гих химических соединениях, т. е. из предположения, что химиче
ская связь между атомами осуществляется электронными па
рами.

Когда при сближении атомов и соответствующем перекрыва
нии атомных орбиталей (АО ) на каждой из последних находится 
по одному электрону, в молекуле образуется электронная пара, 
обеспечивающая повышенную электронную плотность в области 
перекрывания, т. е. в пространстве между ядрам и5. Это стано
вится причиной притяжения между ними и, следовательно, приво
дит к понижению энергии системы, т. е. образованию химической 
связи.

В методе ВС постулируется, что при образовании молекулы 
электронная структура, индивидуальность каждого атома сохра 
няются. В образовании связи участвуют только неспаренные элек
троны внешней электронной оболочки атома —  валентные электро
ны. Сама связь —  область повышенной электронной плотности —  
локализована между каждой парой атомов в месте перекрыва
ния АО.

Квантовомеханический расчет подобной системы на примере 
образования молекулы Н 2 впервые был выполнен в 1927 г. Гейт- 
лером и Лондоном, которые стали, таким образом, основополож 
никами метода ВС, в дальнейшем развитого Л. Полингом, кото
рый ввел понятие о гибридизации атомных орбиталей.

5 На самом деле не имеет значения происхождение электронов, образующих 
пару на перекрывшихся АО: они могли первоначально находиться по одному 
на АО разных атомов или вместе на АО одного из атомов при наличии свобод 
ной АО другого.



В методе ВС предполагается, что если две независимые систе
мы (электроны двух невзаимодействующих атомов а и Ь) описы
ваются волновыми функциями ф“ и срь, то для построенной из них 
сложной системы (молекулы) волновая функция будет

ф=Фа • фй.

В случае двухъядерной двухэлектронной молекулы водорода 
волновая функция

^ 1=Ф аи ( 1) V i * ( 2 )

помещает электрон (1) у ядра а и электрон (2) у ядра Ь. С о 
вершенно очевидно вследствие неразличимости электронов, что 
волновая функция молекулы может быть записана и иначе, с о б 
меном местами электронов:

г|)11=ф-а15(2 ) - ф&15 ( 1) -

Тем самым молекулярная волновая функция должна учиты
вать обе возможности, что осуществляется путем линейной комби
нации функций ifi и -фц:

• ф в с = ф 1 ± ф п = Ф а и ( 1 )  • ф " . 5 ( 2 ) ± ф 0 , 5 ( 2 )  V i s ( l ) .  (6.1)

В этой комбинации знак «плю с» означает, что электроны могут 
меняться местами, т. е., по существу, занимать одну и ту же о б 
ласть пространства, находиться в одинаковых состояниях, следо
вательно, в соответствии с принципом Паули они должны обл а
дать противоположными спинами. В случае параллельных спинов 
в уравнении (6. 1) стоит знак «минус», распределение электронной 
плотности таково, что пребывание электронов между ядрами ма
ловероятно, и это состояние соответствует отталкиванию.

Распределение электронной плотности для спинспаренного со 
стояния (с антипараллельными спинами) характеризуется увели
чением отрицательного заряда в области между ядрами, что о б у с 
ловливает притяжение и состояние с более низкой энергией систе
мы, чем в случае отталкивания.

Таким образом, в методе ВС ответственными за образование 
связи считаются два электрона с противоположными спинами, 
наличие которых, следовательно, является необходимым условием 
для возникновения связи; их спаривание соответствует связи, о б 
разованной обобществленной парой электронов. Такая связь на
зывается ковалентной. Обычно она обозначается чертой между 
соединенными атомами в так называемых структурных форму
л а х 6, примерами которых могут служить следующие:

“ Отметим, что, хотя эти формулы называются «структурными», они не не
су т  информации о действительной форме молекул. Так, среди приведенных мо
лекула НгО —  угловая, ВеС12 —  линейная, СН 4 —  тетраэдрическая. Смысл т а 
ких «структурны х» формул в указании обобществленных электронных пар.
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Н— Н, Cl— C l ,  N н= N, Н — О— Н, Cl— Be— Cl, Н— С— Н
I н

Рассмотрим электронное строение этих молекул по методу ВС,
М олекула Н2. Каждый атом водорода имеет по одному элек

трону на ls  =  AO, его электронная структура Is1. При сближении 
двух атомов водорода происходит перекрывание ls -A O  (см. 
рис. 6 .2 ) и образуется одна электронная пара, принадлежащая те
перь обоим атомам, одинарная ковалентная о-связь.

М олекула С12. Электронная структура атома Cl l s 22s22p5. Толь
ко одна из 2р-АО имеет неспаренный электрон (на всех остальных 
орбиталях атома хлора по два спаренных электрона), т. е. только 
по одной АО хлора могут принять участие в образовании связи. 
На рис. 6.3 показано перекрывание 2р-валентных орбиталей. 
Здесь, как и в случае молекулы Н2, образуется одна обобщ ест 
вленная электронная пара —  одинарная ст-связь.

Молекула N2. В атоме азота имеются три орбитали, на кото
рых размещено по одному электрону, его строение ls22s22p^‘ 
2pI/'2pz1. Перекрыться с образованием общих электронных пар 
могут орбитали рх, расположенные вдоль оси, соединяющей ядра, 
с образованием одной области перекрывания, т. е. ст-связи, и р ,  и 
рг соответственно с образованием двух я -свя зей—  пу и nz. Таким 
образом, при соединении двух атомов азота в молекулу появля
ются три обобществленные электронные пары и мы говорим о на
личии тройной связи. Такая связь, естественно, прочнее одинар
ной, и молекула N2 —  одна из самых устойчивых, малореакционно
способных молекул. Для сравнения: энергии разрыва связей в мо
лекулах С12 и N2 —  одинарной и тройной соответственно равны. 
242,6 и 945,3 кДж/моль.

М олекула Н20 .  Два атома водорода имеют по одному электро
ну на l s -орбиталях, у атома кислорода два неспаренных электро
на на 2р -орбиталях7 (электронная структура атома 0 1 s22s22pA;2 
2р!/12рг1). Имеется возможность перекрывания двух ls -A O  Н с 
2ру- и 2р*-АО О с образованием двух электронных пар, двух свя
зей (рис. 6 .6 ).

В отличие от двухатомных молекул, в которых связь характе
ризуется лишь длиной и энергией, в трехатомных и более слож 
ных молекулах возникает вопрос об  углах между связями. В мо
лекуле воды угол НОН равен 104°ЗГ, а не 90°, как можно было 
бы ожидать, учитывая взаимно перпендикулярную ориентацию ру- 
и рг-орбиталей кислородного атома. Ниже этот вопрос будет о б 
сужден.

7 Отнесение электронной пары именно на 2р*-орбиталь, а одиночных —  на 
2р„ и 2рг, очевидно, чисто условно. Орбитали неразличимы.



Молекула ВеС12. В этой молекуле8 атомы хлора соединены с 
атомом бериллия. Атомы хлора имеют по одному неспаренному 
электрону и могут принять участие в образовании каждый одной 
связи. Электронная структура атома Be ls 22s2, здесь отсутствуют 
неспаренные электроны. Тем не менее молекула образуется. В та 
ких случаях в методе ВС используется представление о возбуж 
денных, валентных состояниях атома. Предполагается, что во 
взаимодействие атом бериллия вступает, будучи в возбужденном 
состоянии, например, имея электронную структуру ls 22s 12p 1, к о 
торая возникла благодаря возбуждению, переходу одного из элек
тронов с 25-орбитали на 2р; такая структура содержит два неспа
ренных электрона, что создает возможность для образования двух 
ковалентных связей. Для перехода структур ls22s2- > l s 22s,2p1 тре
буется затрата энергии 356 кДж/моль (потому второе состояние 
и называется возбужденным, что обладает большим запасом энер
гии), однако эта затрата с лихвой компенсируется выделением 
928 кДж/моль при образовании двух связей Be— Cl в молекуле 
ВеС12.

Объяснения требуют также установленные экспериментально 
тождественность обеих связей, несмотря на то что они образова 
ны с участием разных АО Be —  2s и 2р, и, кроме того, линейность 
молекулы (угол ClBeCl равен 180°).

Для объяснения этих фактов в методе ВС вводится представ
ление о гибридизации  АО. Предполагается, что при образовании 
ст-связей занятые электронами АО (одним электроном или парой) 
приобретают смешанный характер, так что все участвующие в о б 
разовании ст-связей орбитали центрального атома становятся рав
ноценными, гибридными.

В случае молекулы ВеС12 подвергаются смешению, гибридиза
ции две орбитали: 2s и одна занятая электроном 2р. При этом 
образуются две равноценные гибридные sp-орбитали; их резуль
тирующие волновые функции имеют вид

^ Р =  ̂ 7=-(Ф, +  ФР),
. , (6 -2) 

^  =  - р § - (<Р .-ф р)-

Их угловая зависимость выражена

=  — L - ( l  ±  V 3 co s 0)(' ал

и представлена на рис. 6.7. Эти гибридные орбитали отличаются 
друг от друга  только тем, что одна из них соответствует большей 
вероятности обнаружения электрона по одну сторону от ядра, а

8 Здесь идет речь именно об  отдельной молекуле ВеСЦ находящейся в га
зовой фазе, а не в твердом хлориде бериллия, где химическая связь образуется 
иначе.



вторая —  по другую. Использование двух таких равноценных о р 
биталей для связей с двумя атомами-партнерами должно приво
дить к линейной молекуле, как это и имеет место в ВеС1г 
(рис. 6 .8 ).

Молекула СН 4. Электронное строение атома С 1 s22s22px{2pvii 
структура в возбужденном, валентном состоянии 1 s22 s l2pxl2pvl2pzl,r 
на «возбуждение» затрачивается энергия ~ 4 0 5  кДж/моль, что 
компенсируется выделением энер
гии при образовании двух д об а 
вочных связей С — Н, средняя энер
гия каждой из которых в молеку
ле метана составляет 415,5 кД ж /
/моль. В молекуле С Н 4 все углы 
НСН равны 109°28', т. е. молеку
ла обладает тетраэдрической сим
метрией. Это можно объяснить, счи
тая, что валентные 2s (одна) 
и 2р (три) АО атома углерода подверглись гибридизации с обр а 
зованием четырех эквивалентных гибридных 5р3-орбиталей, вол
новые функции которых имеют вид

6.7. Образование и конфигурация 
sp-гибридных орбиталей

Ф sp° =  ! / 2  ( Ф *  +  Ф р ., +  Ъу +  ф Рг)> 
ф ; р, =  1 /2  ( ф я + у р х — ф Ра) ,

Ф'рз =  1 /2  (ф 5— фрх +  Чру — фрг) ,

ф'р.' =  1 / 2  (Ф5— Фрх — Фру +  Фрг) •

(6.3)8'

На рис. 6.9 показано строение молекулы СН 4 по методу ВС с  
гибридизацией орбиталей углерода. Аналогичное строение с spJ- 
гибридизацией центрального атома имеют молекулы и ионы

6.8. Перекрывание валентных рх-АО атомов С1 с гибридными АО Be в
молекуле ВеС12

NH4+, С Ю 4~, S 0 42- ,  Р 0 43_, СС14 и  т . п. Но и нететраэдрические 
молекулы, например NH3 и Н 20 ,  можно рассматривать как слу
чаи такой ж е гибридизации. Как выше указывалось, в молекуле

9 В уравнениях типа (6.2) и (6.3) коэффициент (1/|2 и 1/2 соответственно), 
точнее его квадрат, отраж ает вклад каждой из исходных АО в гибридную ор 
биталь.



воды угол НОН, равный 104°ЗГ, сильно отличается от ож идаемо
го 90°; однако если предположить 5/?3-гибридизацию АО кислоро
да, то угол НОН должен приближаться к тетраэдрическому 
109°28', что и наблюдается на самом деле. В случае NH3 угол 
H N H  равен 107°47', что также близко к тетраэдрическому. Точ- 
аюго равенства, как и в случае Н20 ,  ожидать не следует, так как

в  молекуле эти орбитали различны: одни принимают участие в 
^образовании связи, а другие содерж ат неподеленные электронные 
пары.

Существует еще одна возможность гибридизации с участием s- 
:и р- АО —  sp2. Она имеет место в молекулах и ионах, например
ВС13, 1ЧОз~, и т. п. Угол между связями составляет 120°, молеку
лы плоские.

По-видимому, наиболее важной из всех встречающихся в не
органических соединениях конфигураций является октаэдрическая. 
О н а  возникает, когда к s- и р-орбиталям примешиваются еще две 
d -орбитали. Пространственное расположение шести гибридных 
сРя^-орбиталей показано на рис. 6 . 10: если атом поместить в цен
тре куба, то орбитали окажутся направленными к центрам его 
граней. Октаэдрическое строение имеют многие комплексные 
ионы, например [F e (H 2 0 ) e ]3+, [ F e (C N )6] 3_, и т. п. (подробнее см. 
гл. 16).

Существуют и другие типы гибридизации; основные приведены 
в табл. 6 . 1.

Гибридное состояние АО энергетически, естественно, менее вы
годно, чем нормальное. На гибридизацию АО, например, атома 
углерода требуется затрата —270 кДж/моль, что, однако, компен
сируется тем, что результирующие связи оказываются более проч
ными вследствие повышенной электронной плотности в направле
ниях связей между ядрами.

z

6.9. Схема перекрывания АО в 
молекуле СН4

“ 5
6.10. й2«р3-гибридные АО



Затрата энергии на гибридизацию увеличивается с увеличе
нием разницы в энергиях смешиваемых орбиталей, так что гибри
дизации могут подвергаться только АО с близкими энергиями —  
одного, или в крайнем случае, соседних энергетических уровней 
(оболочек). С увеличением разницы в энергиях АО гибридное со-

Т а б л и ц а 6.1

Типы симметрий, соответствующие различным гибридизациям атомных орбиталей

Г ибридизация
Конфигурация и угол между 

связями, образованными 
центральным атомом

Пример

sp

sp 1-

sp3

dsp2

dsp3

d2sp3

Линейная, 180°

Плоская тригональная, 120°

Равнобедренный треугольник, ~109°

Тригональная пирамида, ~109°

Тетраэдрическая, 109°28'

Плоская квадратная, 90е

Тригонально-бипирамидальная, 
90° и 120°

Октаэдрическая, 90°

ВеС1,

ВС1,

Н ,0

N H ,

СНл

A uC lI

РС15

CoFj-

Cl«— + — »С1

о

и

н н
■н

С1 С1

стояние становится менее устойчивым. Этим объясняют, напри
мер, понижение прочности связей и, следовательно, устойчивости 
соединений в ряду Р 0 43~, S042-, СЦ~, так как в нем возрастает 
разность энергий 3s и 3р валентных орбиталей центральных ато
мов, которая составляет 9, 10 и 12 эВ соответственно.



Роль гибридизации уменьшается с ростом главного квантово
го числа внешней оболочки атома. Этим объясняют последова
тельность углов между связями в молекулах: Н20 — 104°31',.
H 2S —  92° 13', H2Se —  90°55' и Н 2Те —  90° 15'.

§  4. М Е Т О Д  М ОЛЕКУЛЯРН Ы Х ОРБИ ТАЛЕЙ  (М О )

В настоящее время для описания химической связи более ши
роко, чем метод ВС, используется метод молекулярных орбиталей 
(М О ),  в основе которого лежит представление о полной потере 
индивидуальности атомов, соединившихся в молекулу; последняя 
состоит, таким образом, не из атомов, а представляет собой каче
ственно новую систему, образованную несколькими атомными яд
рами и движущимися в их поле электронами. Молекула образует
ся, если энергия такой системы оказывается ниже, чем энергии ис
ходных атомных систем.

Принципы метода МО рассмотрим на примере образования м о
лекулы Н 2. Каждый атом Н представляет собой систему из ядра 
и одного электрона, движение которого (в основном, не возбуж 
денном состоянии) описывается волновой функцией <pis ( l s -A O ) .

На этой орбиталии (как, естественно, и на 
любой другой А О ) могут находиться два 
электрона с одинаковой энергией (но с проти
воположными спинами); можно говорить, что 
она дважды вырождена по энергии. Пока 
атомы водорода между собой не взаимо
действуют, их орбитали в указанном смыс
ле вырождены: соответствующие им элект
ронные состояния независимо от спина имеют 
одинаковую энергию. При сближении атомов, 
когда АО  начинают перекрываться, относи
тельное спиновое состояние электронов на
чинает оказывать влияние на энергетическое 
состояние системы и вырождение снимается: 
в молекуле появляются два энергетиче

ских состояния —  с большей и меньшей энергиями, чем энергия 
исходных АО, а сумма энергий возникших состояний в первом 
приближении равна сумме атомных, из которых они образовались. 
На рис. 6.11 схематически показано расщепление атомных и о б 
разование молекулярных энергетических уровней в случае моле
кулы водорода.

На рисунке вертикальные линии —  оси энергий орбиталей; 
примыкающие к ним горизонтальные черточки —  электронные 
уровни энергии атома; более длинные горизонтальные черточки 
между осями —  энергетические электронные уровни молекулы, с о 
ответствующие образовавшимся молекулярным орбиталям; тонкие 
линии связывают АО с образовавшимися из них МО.

Для определения соответствующих молекулярных волновых 
функций в простейшем варианте метода МО, которым мы и огра-

6.11. Схема превра
щения энергетическо
го состояния АО в 

МО



ничимся, считают, что МО можно в первом приближении рассмат
ривать как линейную комбинацию АО, из которых она образова- 

. лась 10:
Ф 'М О  =  ф 1 ± ф 2 -

Электронная плотность вероятности, указывающая на распре
деление электронов в пространстве, определяется, как известно, 
квадратом волновой функции:

■ф2 =  Ср12 +  1ф 2 2 ± 2 ф 1 ф 2 .

Последнее уравнение показывает, что электронная плотность 
в области перекрывания АО может быть как больше (знак «плю с» 
перед последним членом уравнения), так и меньше (знак «ми
нус») суммы атомных электронных плотностей на плотность пе
рекрывания ф!ф2 (см. § 2) ,  иными словами, молекулярная орби
таль

\ 'Ф + =  ф Н " ф 2

/■соответствует повышенной электронной плотности между ядра
ми, а

■ф_ =  ф1 —  ф 2

—  пониженной. Первая, таким образом, обусловливает притяже
ние между ядрами и соответственно понижение энергии системы 
в целом, т. е. образование химической связи; она называется «свя 
зывающей» и в дальнейшем будет обозначаться oj;, ей соответ
ствует нижний уровень энергии на рис. 6.11. Вторая М О (ф_) 
обусловливает отталкивание одноименно заряженных ядер, т. е. 
повышение энергии системы; она называется поэтому «антисвязы
вающей», или «разрыхляющей», и будет далее обозначаться ijj*; 
■ей соответствует наиболее высокий уровень энергии на рис. 6.11

Описание молекулы по методу Л К А О — М О состоит в следую
щем:

1. Построение энергетических диаграмм (электронных уров
ней) взаимодействующих атомов.

2. Установление АО, при перекрывании которых могут образо
ваться МО. Как указывалось в § 2, в зависимости от их симмет
рии эффективно перекрываться могут не любые АО. Кроме того, 
неэффективным оказывается перекрывание, если АО взаимодей
ствую щ их атомов сильно (более 15— 20 эВ) различаются по энер
гии. Действительно, когда их энергии одинаковы (они вырожде
ны), образование молекулы, приводящее к снятию вырождения, 
обусловливает значительное отличие энергий МО от исходных АО 
(см. рис. 6.11); чем больше разница в энергиях исходных АО, тем 
меньше образовавшиеся М О отличаются от АО: ф от АО с мень
шей, а ф* от  АО с большей энергией соответственно (см. 
рис. 6.14).

19 Такое приближение по начальным буквам слов: линейная комбинация 
атомных орбиталей —  молекулярная орбиталь, обозначается Л К А О — МО.



3. Построение энергетической диаграммы молекулы, состоящ ее 
в изображении уровней энергии связывающих М О (ф) и разрых
ляющих (ij;*) с учетом того, что энергия г|э-МО меньше, а ч|»*-МО 
больше энергий каждой АО, из которых они образовались, а сум 
ма энергий образовавшихся М О приблизительно равна сумме 
энергий исходных АО. Не участвующие в эффективном перекры
вании, т. е. в образовании связи, атомные орбитали своей энергии 
не изменяют и становятся так называемыми «несвязывающими» ' 
М О  (обозначаются фн). Конструирование М О  в методе Л К А О —

6.12. Граничные поверхности связывающей о ,-М О  и антисвязывающей 
ffs*-M O и графики соответствую щ их волновых функций ф а8 и ф а5* 

в молекулярном ионе Н»+ (масштаб тот же, что и на рис. 6.1 i  8.2)

М О  подчиняется следующим трем правилам: 1) число М О равно 
общ ему числу исходных АО; 2) количества связывающих и р аз 
рыхляющих М О равны между собой; 3) число связывающих М О  
равно числу участвующих в образовании связи АО того атома, у 
которого их меньше (последнее правило, очевидно, относится 
лишь к гетероядерным молекулам, описанным в следующих пара
графах).

4. Распределение всех имеющихся в молекуле электронов по 
энергетическим уровням молекулярных орбиталей с соблюдением 
тех же принципов, что и при заполнении электронами орбиталей 
в отдельных атомах: сначала заполняются М О с наименьшей 
энергией (обеспечение минимума энергии системы ); на каж дую  
М О помещают не более двух электронов (соблюдение принципа 
П аули); при наличии М О  с одинаковыми или близкими энергия-



ми заполняется их максимальное число (выполнение правила 
Хунда).

С учетом вышеизложенного вернемся к молекуле Н2. На 
рис. 6.1 показаны граничные поверхности и графики соответствую 
щих волновых функций ls-AO  невзаимодействующих атомов во 
дорода; на рис. 6.2 —  перекрывание АО, которое соответствует о б 
разованию as-связи; на рис. 6.12 —  граничные поверхности и 
графики соответствующих волновых функций образовавшихся свя
зывающей (а) и антисвязывающей (б)  молекулярных орбиталей.

Энергетические диаграммы молекул, содержащих по два оди
наковых ядра (протона, Н 2+, Н 2, Н2~ и Нг2-) ,  представлены на 
рис. 6.13. Очевидно, что не может существовать молекула Н22-, 
так как ее образование не сопро
вождается выигрышем в энергии: 
понижение энергии системы при пе
реходе двух электронов с АО  на 
связывающую crs-М О перекрывает
ся таким же (на самом деле 
большим) повышением энергии в 
результате размещения двух 
электронов на антисвязывающей 
ст5*-МО. Также очевидно, что
наибольший выигрыш энергии, максимальная прочность связи реа
лизуется (среди изображенных на рисунке) в молекуле Н2, что 
иллюстрируется данными табл. 6.2.

К
■К

—  - Ь

-Н-
н; Hi-

6.13. Заполнение электронами М О  
п простейш их молекулах

Т а б л и ц а
Электронное строение и характеристики связи молекул, 

образованных элементами 1-го периода

6.2

М олекула
Электронная

конф игурация

Разница м еж ду 
числом  эл ектрон ов 

на связы ваю щ их 
и разры хляю щ их 

орбиталях

К ратность
связи

Равновесная 
длина связи, 

о 
А

Энергия
диссоциации,

к Д ж /м о л ь

Н +2 1 1/2 1,06 256

Н 2 2 1 0,74 432

НГ 1 1/2 17

H e t Та же 1 1/2 1,08 230

НеН Та же 1 1/2 неуст эйчива

Не2 ° s 4 * 2 0 0 не сущ ествует

По той же причине, что и Н22~, не может существовать моле
кула Не2 с той же электронной структурой. Здесь проявляется 
действие очевидного правила, что если перекрываются заполнен
ные АО, на каждой из которых находится по паре электронов, то



оказываются заполненными и все как связывающие, так и раз
рыхляющие МО, т. е. выигрыша в энергии не получается и связь 
(молекула) не образуется. В то же время ион Не2+ существует, 
так как в нем число электронов на связывающей МО больше, чем 
на антисвязывающей.

Для качественной характеристики прочности связи может слу
жить понятие о кратности связи , которой называется число избы
точных электронных пар на связывающих орбиталях по сравне
нию с разрыхляющими. Данные табл. 6.4— 6.6 и др. делают ясным 
способ вычисления этой характеристики. В общем наблюдается 
корреляция между величиной кратности связи и ее энергией дис
социации.

Энергетическая диаграмма простейшей гетероядерной молеку
лы НеН, содержащей 3 электрона, показана на рис. 6.14. Эта м о
лекула существует, но очень неустойчива из-за большой разницы 

в энергиях перекрывающихся ls-AO  Н 
(— 13,6 эВ ) и ls-AO  Не (— 24,6 э В ) ,  так что 
образовавшиеся МО мало отличаются от ис
ходных АО (ст3 от Is Не и crs* от Is Н ),  т. е. 
мало изменение энергии при образовании 
этой молекулы из атомов.

§ 5. МНОГОЭЛЕКТРОННЫЕ 
ДВУХАТОМНЫЕ МОЛЕКУЛЫ

Строение молекул, образованных другими
атомами, кроме рассмотренных в предыдущем 
параграфе, т. е. имеющих электроны не на 
одной атомной орбитали, мы рассмотрим на 
примере двухатомных молекул, образованных 
элементами II периода, сначала гомоядерных 
и затем гетероядерных и .

У атомов элементов II периода электроны 
располагаются на двух энергетических уров
нях. Первый уровень с его единственной 
ls-AO  содержит 2 электрона, т. е. заполнен. 

Перекрывание таких орбиталей взаимодействующих атомов, как 
указывалось в предыдущем параграфе, неэффективно, так как чис
ло электронов на образующихся связывающих и разрыхляющих 
МО одинаково. Это относится и ко всем другим атомам: орбитали 
заполненных уровней, как правило, не принимают участия в обр а 
зовании связи; в таких случаях мы и не будем их изображать на 
энергетических диаграммах молекул, а ограничимся рассмотре
нием перекрывания лишь АО внешнего, не заполненного до кон

6.14. Энергетическая 
диаграмма молекулы 

НеН

11 Гомоядерная молекула содерж ит одинаковые ядра, т. е. образована ато
мами одного элемента. Гетероядерная молекула образована атомами разных 
элементов.



ца уровня, так называемых валентных орбиталей. Такими валент
ными орбиталями у элементов II периода являются одна 2s- и три 
2 р -АО 12.

а 5

6.15. Энергетическая диаграмма (а ) гомоядерных молекул, образованных эле
ментами II периода, и граничные поверхности соответствую щ их М О (б)

На рис. 6.15 показана энергетическая диаграмма, характери
зующая электронную структуру двухатомных гомоядерных моле
кул, образованных элементами II периода 13, и контурные поверх

12 Мы также не рассматриваем перекрывание свободных орбиталей более 
высоких уровней, например у элементов II периода Зя-орбитали, так как нет 
электронов, которые могли бы занять образовавшиеся МО с соответствующ им 
изменением энергии системы.

13 В отличие от приведенной схемы, в двух молекулах —  N2 и 0 2 —  л „г-М О 
лежат не ниже, как показано на рис. 6.15, а выше при сохранении относитель
ного положения всех остальных М О, в том числе % 2* и ах*. На описании 
свойств, вытекающих из электронной структуры молекулы, в нашем рассмотре
нии это не сказывается, так как все связывающие МО в этих молекулах (N2 
и Ог) заполнены.



ности соответствующих МО. При перекрывании 2s-AO образуются 
связывающая <js- и разрыхляющая as*-MO. Из двух 2 / v A O  обра
зуются Ох- и сьг*-МО. Рис. 6.15 указывает, что в образовании пос
ледних принимает участие и взаимодействие' 2s— 2рх-АО, также 
осуществляющееся по a -типу (см. рис. 6.3). Это взаимодействие 
сильнее выражено в начале периода, где разность энергий между 
2s- и 2р-кО  меньше (см. табл. 4.5) и ослабевает к концу при 
увеличении этой разницы.

П о л-типу (см. рис. 6.4) перекрываются между собой 2ру-АО, 
образуя соответственно две связывающих пу- и л*-МО и две раз
рыхляющих — лу* и пг*, которые имеют одинаковую энергию, но 
различную взаимно перпендикулярную ориентацию в простран
стве (см. рис. 6.15).

Представленная на рис. 6.15 энергетическая диаграмма харак
теризует электронное строение всех гомоядерных молекул, обр а 
зованных атомами элементов 11 периода. Различается лишь о б 
щее число электронов в молекуле и соответствующее ему запол-

Т а б л и ц а  6 . 3
Электронное строение и некоторые характеристики связи 

в гомоядерных молекулах, образованных элементами 2-го периода

Моле
кула

Электронная
конфигурация

Избыток 
связываю
щих элек

тронов

Кратность
связи

Число не
спаренных 
электро

нов

Длина
связи,о

А

Энергия 
диссоциации 

при 0 К, 
кДж/моль

Ц [H e2]*a s2 2 1 0 2,67 99

Ве2 [Не2] 2 a > ; 2 0 0 0 0

в2 [Ве2] я^я‘ 2 1 2 1,59 276

С 2 [Ве2] л 2л2 4 2 0 1,24 602

N+ [Ве2] п 2п\а\ 5 2 ,5 1 1,12 843

n 2 [Ве2] я 2л 2а 2 6 3 0 1,09 942

0 ? [N3] jt*1 5 2 ,5 1 1,12 643

о 2 [Na] at*1 я*1 4 2 2 1,21 494

07 ; 2п ;1 3 1,5 1 1,34 394

о to 
to 1

[n 2] я; 2.<2 2 1 0 1,46

f2 m r f n i 2 2 1 0 1,41 155

N e2 tN2] л'у 2л 'г 2а-х 2 0 0 0 0

* [Не2] обозначает электронную конфигурацию молекулы Не2 la 2las*2, входя
щую в данную молекулу. То же и в других электронных формулах.



нение молекулярных орбиталей. В табл. 6.3 приведены электрон
ное строение, под которым мы понимаем распределение электро
нов по МО, и некоторые характеристики связи в описываемых 
молекулах.

2р н -

2s ft

ДО с

а

~бТ

я *  JT*

+ +
б,

- н -  - н -
J ty

f

- Н -  -

MO CO

- Ж 2p

M2s

и
71 т

/40 0

6.16. Энергетическая диаграмма (а) и граничные поверхности М О (б ) молекуле
СО

Обращает на себя внимание согласующееся с экспериментом 
наличие неспаренных электронов в молекулах В2 и 0 2 (что трудно 
объяснимо в рамках метода В С ) ;  изменение энергии в противо
положных направлениях при удалении одного электрона из моле
кул N2 и 0 2: при удалении электрона со связывающей  МО в пер
вой молекуле и с разрыхляющей  — во второй; минимальная длина 
и максимальная прочность связи для молекулы с наибольшим из
бытком электронов на связывающих орбиталях —  N2; нулевая 
энергия связи, отсутствие молекул Ве2 и Ne2.



Аналогичный вид имеют энергетические диаграммы и для ге- 
тероядерных молекул из атомов элементов II периода с той о с о 
бенностью, что их эквивалентные АО имеют различную энергию. 
На рис. 6.16 в качестве примера приведены контурные диаграм
мы М О и распределение электронов по орбиталям в молекуле СО, 
а в табл. 6.4 —  характеристики связи некоторых таких молекул.

Т а б л и ц а  6 .4  
Свойства некоторых гетероядерных молекул

Молекула Электронная
конфигурация

Кратность
связи

Длина связи, 
о

л
Энергия диссоциа

ции при 0 К, 
кДж /моль

BN IQ ] 2 1,28 385

CN+ То же 2 1,17
ВО [N+] 2 ,5 1,20 800

CN То же 2 ,5 1,17 756

с о + То же 2 ,5 1,12

N 0 [0+1 2 ,5 1,15 627

CN- [N2] 3 1,14
То же 3 1,13 1071

И здесь наблюдается корреляция между кратностью связи и 
ее энергией 14. О собого  внимания заслуживает молекула СО, име
ющая наибольшую прочность связи из всех двухатомных молекул 
вообще.

Отличием элементов III и следующих периодов от II является 
существование на валентном уровне d -орбиталей, которые тоже 
могут принимать участие в образовании МО, что часто приводит 
к упрочнению молекулы. Например, молекула хлора с тем же 
числом валентных электронов, что и фтора, прочнее последней 
(энергии связей равны соответственно 243 и 151 кД ж /моль), бла
годаря участию в образовании связывающих М О З^-орбиталей и 
некоторому повышению вследствие этого кратности связи (до 
1,12 в молекуле С Ь).

§  6. МНОГОАТОМНЫ Е МОЛЕКУЛЫ

Многоатомными назовем молекулы и ионы, содержащие более 
двух атомных ядер. Простейшей такой молекулой с точки зрения 
описания ее методом Л К А О — МО можно считать молекулу мета
на С Н 4, с которой мы и начнем.

14 Отметим, что сущ ествование нецелочисленных кратностей связи в ряде 
молекул и кратности, равной 3, в молекуле СО очень трудно, если интерпрети
руется в рамках метода ВС.



Эта молекула образуется в результате перекрывания четырех 
АО углерода —  одной 2s и трех 2р с четырьям —  Is-АО четырех 
атомов водорода. ls-A O  углерода остается неизменной, несвязы
вающей из-за огромной разности в энергиях ls-A O  С (— 294 эВ) 
и ls-A O  Н ( - 1 3 , 6  эВ ) .

На рис. 6.17 показана энергетическая диаграмма молекулы. 
На одной из осей, в данном случае левой, отмечены уровни энер
гий валентных АО центрального атома —  углерода, на другой — 
остальных атомов, окружающих центральный —  Н. Фигурная 
скобка около уровней водорода обозначает, что они все одинаковы. 
Всего в образовании МО принимают участие, как видно, 8 АО,

6.18. Энергетическая диаграмма 
молекулы N H 3

следовательно, образуются 4 связывающих и 4 разрыхляющих 
МО, причем все о-типа, так как максимумы электронной плотнос
ти оказываются на осях, соединяющих ядра С, с одной стороны, 
и Н, с другой. В соответствии с тем, что участвующие в перекры
вании АО С находятся на двух  энергетических уровнях, образу
ющиеся МО также имеют два  уровня, как показано на рисунке. 
И электроны в молекуле (их всего 8) размещаются на этих двух 
уровнях, связывающих МО. Все атомы Н эквивалентны, поэтому 
они симметрично располагаются вокруг центрального атома так, 
чтобы отталкивающиеся области максимальной электронной плот
ности находились на наибольшем удалении друг от друга. Это 
требование реализуется, если ядра атомов водорода находятся 
в вершинах тетраэдра, центром которого служит ядро атома С. 
В этом случае углы НСН равны 109°ЗГ, что соответствует экспе
риментальным данным, как и расположение электронов в моле



куле на двух энергетических уровнях 15. Точно такое же электрон
ное строение, как легко убедиться, имеет ион N H 4+.

Аналогичное тетраэдрическое строение с М О на двух уровнях 
имеют широко распространенные анионы Р 0 43_, S 0 42-, CIO4- . 
При построении их энергетических диаграмм мы рассматриваем 
перекрывание четырех АО центрального атома (3s и 3р)  и по о д 
ной направленной к нему 2р-АО каждого из окружающих ато
мов кислорода. Остальные АО О не принимают участия в образо 
вании cr-МО и остаются несвязывающими, как и Is, 2s и 2р цент
рального; заметим, что все они заполнены, содержат по электрон
ной паре. При подсчете электронов, занимающих связывающие и 
разрыхляющие МО, из общей суммы всех электронов рассматри
ваемых ионов (а они изоэлектронны —  содерж ат по 50 электро
нов) надо вычесть число электронов на несвязывающих МО: 10 
центрального атома ( l s 22s22p6) и по 8 каждого атома О 
( l s 22s22pj,22p22). Таким образом, на связывающие и разрыхляю
щие М О  следует поместить 50— (10 +  4 -8 )  = 8  электронов, которые, 
очевидно, окажутся только на связывающих МО, образующих 
a -связи. Кроме того, возможно образование п-связей за счет ва 
кантных 3d-AO центрального атома и заполненных 2ру и 2рг-АО 
атомов кислорода, что приводит к упрочнению, стабилизации с о 
ответствующего иона тем больше, чем меньше энергия З^-АО 
отличается от 3р. Так как эта разность энергий в периодах уве
личивается слева направо (см. табл. 4.5), то прочность анионов 
уменьшается и их реакционноспособность увеличивается в ряду 
Р 0 43- ,  S 0 42- ,  CIO4- .

Перейдем к рассмотрению менее симметричных молекул, у ко
торых число атомов, соединенных с центральным, меньше, чем 
число АО последнего.

На рис. 6.18 показана энергетическая диаграмма молекулы 
аммиака NH3. Отличием ее от С Н 4 (и N H 4+) является меньшее 
на 1 число АО, принимающих участие в образовании МО, и соот 
ветственно 7 вместо 8 МО. Требование о равенстве чисел связы
вающих и разрыхляющих М О (см. § 4) выполняется, если из 7 
М О 3 окажутся связывающими и 3 разрыхляющими, а оставш а
яся займет промежуточное положение и потому окажется несвя
зывающей о". К такому же распределению М О придем и на о с 
нове другого требования: о равенстве числа связывающих МО 
числу АО того атома (атомов)-партнера, у которого их меньше 
(см. § 4 ) ;  в данном случае число АО, принимающих участие в о б 
разовании МО, меньше у атомов Н (3; у N их 4).

Форма молекулы (углы между связями) аммиака определя
ется так же, как и форма молекулы С Н 4, отталкиванием обл ас

15 Последний факт не находит объяснения в рамках метода ВС. Это, одна
ко, не означает, что в соответствии с методом М О в молекуле СН 4 имеются два 
сорта связей; в этом методе само понятие связей отсутствует, а молекула рас
сматривается как единая квантовая система. Тем не менее мы говорим: ст-связь, 
я-связь. Однако это просто дань терминологической традиции: этими термина
ми в методе МО мы обозначаем тип перекрывания АО.



тей с повышенной электронной плотностью. Таких областей четы
ре: три, соответствующие связывающим, и одна —  несвязываю
щей МО. Углы между связями, следовательно, должны быть 
близки к тетраэдрическому 109°ЗГ, но именно близки, а не равны 
из-за неодинаковости МО, участвующих и не участвующих в о б 
разовании связи. На самом деле углы HNH равны 107°47', а 
молекула представляет собой треуголь
ную пирамиду, в вершине которой нахо
дится атом N, а в основании —  равно
сторонний треугольник, образованный 
атомами Н (см. табл. 6.1).

Изоэлектронен молекуле NH3 ион 
НзО+ и потому имеет аналогичное строе
ние. В то же время молекула ВНз с тем 
же набором М О  имеет на 2 электрона 
меньше, т. е. отсутствуют электроны на 
о н-МО, и симметричное расположение 
теперь трех областей (вместо четырех) 
с повышенной электронной плотностью 
обусловливает плоское строение молеку
лы с углами между связями Н В Н , рав
ными 120°.

С молекулами С Н 4 и NH 3 изоэлект- 
ронна молекула воды Н20 ,  но в отличие 
от них имеет меньшее число связываю
щих М О  —  только 2 (по числу атомов 
Н) (рис. 6.19). Однако наличие четырех 
областей с повышенной электронной 
плотностью также приводит к углу меж 
ду связями НОН, близкому к тетраэдри
ческому, именно 104^31'. С этой точки 
зрения понятно равенство 180° угла Н ВеН  в молекуле ВеН2, 
имеющей аналогично^распределение М О по энергетическим уров
ням, но содержащей электроны только на двух  связывающих МО, 
симметричное распределение которых требует линейной формы 
молекулы.

Вышеописанным способом могут быть представлены и другие 
молекулы и молекулярные ионы. Мы ограничимся в заключение
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рассмотрением анионов оксокислот хлора, энергетические диаг
раммы образования сг-МО которых показаны на рис. 6.20. Видим, 
что с уменьшением числа атомов кислорода увеличивается число 
электронов на несвязывающих МО, что приводит к понижению 
устойчивости и, как следствие, большей реакционноспособности 
в ряду С 10 4~—С10з“ — С 10 2- — C IO - . В этом же ряду уменьша
ется возможность стабилизации ионов благодаря я-связыванию 
в результате перекрывания вакантных 3d-AO  C l и заполненных 
электронами 2р-АО  О. Все эти ионы содержат по 4 области повы
шенной электронной плотности, симметричное расположение кото
рых приводит к углам между связями О С Ю , близкими к тетра
эдрическим, а именно 1 1 1 °  в С Ю 2_, 106° в С10з~ и тетраэдричес
кий 109°ЗГ в С Ю 4~.

§ 7. ПОЛЯРНОСТЬ СВЯЗИ. ИОННАЯ связь

Если в образовании химической связи участвуют разные ато
мы, то  вклад их АО в образование М О  неодинаков. В методе 
Л К А О — М О  это учитывается введением некоторых коэффициентов 
перед атомными волновыми функциями:

\|) =  С1ф1±С2ф2.

Чем больше различаются исходные АО, тем сильнее различаются 
и коэффициенты 16.

Рассмотрим строение молекулы LiH, образованной атомами, 
у которых АО  сильно различаются по энергии, т. е. атомами 
с большой разностью электроотрицательностей (рис. 6.21). Оче
видно, что с ls -A O  водорода могут перекрываться лишь Is-, 2s- 
и 2рх-АО  лития. Однако взаимодействие ls -A O  Li с АО  Н можно 
не учитывать в связи с большой разницей в их энергиях (— 66,7 
и —13,6 эВ соответственно); расчет интеграла перекрывания 
(см. § 2) для них дает значение 5  =  0,096, в то время как для пе
рекрывания 2s-AO Li с Is Н S =  0,463. Таким образом, 2s-AO Li 
практически не изменяется при образовании молекулы, остается 
несвязывающей.

Несвязывающими окажутся яун- и я2н-орбитали, так как 2ру- 
и 2рг-орбитали лития из-за своей симметрии не могут эффективно 
перекрываться с s-AO  водорода.

Таким образом, химическая связь в молекуле LiH обусловлена 
перекрыванием трех АО: 2s- и 2рх-АО  Li и ls -A O  Н, следова
тельно, образуются 3 М О : связывающая asx, несвязывающая aSx'1 
и разрыхляющая asx*. Связывающая М О  имеет вид

if =  0,333qpu +  0,801 фн-

16 Е сли  различие очень велико (например, С 1 > С г ) ,  то образовавш аяся М О  
практически не будет отличаться от  соответствую щ ей атомной (в данном при
мере cpi), как о б  этом уж е говорилось в §  4.



Распределение плотности вероятности двух валентных электро
нов в молекуле:

2 ф 2 =  0,222<ри2+  1,283<рн2+  1,067<ри«рн.

Э то выражение содержит вклады от каждой атомной орбита
ли, а также перекрестный член, называемый плотностью пере
крывания 17. Видно, что электронная заселенность орбитали водо
рода выше, чем заселенность орби
тали лития, т. е. произошло неко
торое разделение зарядов. Рассчи
танный отсюда эффективный заряд 
на атоме лития равен 0,52е (е — 
заряд электрона), а водорода соот 
ветственно —0,52е. Появление 
электрических зарядов на атомах 
означает возникновение ионов, 
электростатическое притяжение 
между которыми вносит существен
ный вклад в общ ую  энергию связи.
Когда этот вклад превышает о с 
тальные, мы говорим об  образова
нии ионной связи. Мрлекула LiH —  
пример молекулы с ионной 
св я з ь ю 18. (

Если ж е электростатическое 
взаимодействие не является глав
ным взаимодействием, то  связь на
зывается полярной. Мерой поляр
ности служит величина дипольного 
момента связи ц,==1-8е, которым 
называется произведение расстоя
ния между центрами тяжести заря
дов / на величину заряда Ье. Обычно дипольный момент измеря
ют в дебаях (1Д =  3,34-10-30 К л -м ) .

В табл. 6.5 приведено сравнение рассчитанных и найденных 
экспериментально дипольных моментов некоторых молекул. Д ан
ные этой таблицы позволяют оценить точность результатов, полу
чаемых методом Л К А О — МО, а также более точными современ
ными методами квантовой химии.

Отметим, что в принципе любая связь между разными атома
ми должна быть в той или иной степени полярной, так как АО

6.21. Энергетическая диаграмма 
молекулы LiH

17 См. § 2. Интегрирование этого члена дает величину интеграла перекры
вания S.

18 При образовании молекулы LiH в результате перехода электронов с  АО 
на МО произошло перераспределение электронной плотности: она уменьшилась 
на атоме Li и увеличилась на атоме Н, обусловив появление сил электростати
ческого притяжения меж ду ними. Если ж е такого перераспределения не проис
ходит, а АО сильно различаются, то  связь оказывается непрочной, как это име
ет место, например, в ранее описанной (см. § 4] молекуле НеН.



Дипольные моменты некоторых двухатомных молекул АВ 
и эффективные заряды на атомах А

М ол екул а
АВ

М еж ъ я дерн ое 
расстояние 1,

О
А

Д ипольный момент ц , Д Заря д  на А, бе

м етод
Л К А О -М О

бол ее  точный 
расч ет эксперим ент м етод  

Л К А О — М О
эк сп ер и 

мент

LiH 1,595 4,001 5,814 5,828 0,52 0,767
HF 0,917 1,934 1,816 1,826 0,44 0,41
СО 1,129 0,280 — 0,121 - 0 , 1 1 2 0,05 — 0,02
CS 1,534 —  1,56 — 2,03 — 1,97 — 0,21 — 0,27
C1F 1,628 1,096 0,839 0 ,85 0 ,14 0,11

разных атомов имеют, очевидно, разные энергии. Это не значит, 
однако, что всякая гетероядерная молекула полярна, имеет ди- 
польный момент. Если полярные связи симметричны, то в целом 
молекула может быть неполярной. Так, неполярны молекулы ВеНг, 
ВН 3, С Н 4 и полярны Н20 ,  N H 3 и т. д. В то же время оказывается 
полярной молекула 0 3, хотя и состоящая из одинаковых атомов, 
но имеющая треугольное строение и как результат повышенную 
электронную плотность на центральном атоме при отсутствии 
смещения электронной плотности в пространстве между каждой 
парой атомов кислорода.



Глава 7 

СТРОЕНИЕ ВЕЩЕСТВА

В предыдущей главе было рассмотрено взаимодействие между 
отдельными атомами, приводящее к их соединению в молекулы 
(и молекулярные ионы), образованные относительно небольшим 
числом атомов.

Состояние материи -f- химическое вещество —  появляется, 
когда соединяются мноёо атомов '. В результате такого соедине
ния возникают вещества, составными частями которых могут ока
заться атомы, ионы иля^ молекулы, характер связи между кото
рыми имеет свои специфические черты, рассматриваемые в сле
дующих параграфах.

§ 1. АТОМНЫЕ ВЕЩЕСТВА. МЕТАЛЛЫ И НЕМЕТАЛЛЫ

Пусть в вещество (скажем, кристалл) объединяется N  атомов, 
причем примем для первоначального рассмотрения, что участие 
в образовании связи принимают лишь по одной А О  от каждого 
атома. В этом случае, очевидно, образуется N  М О  (рис. 7.1), 
среди которых N/2 связывающих (if) и NJ2 антисвязывающих

Чем сильнее сближены атомы (меньше расстояние г между 
их ядрами), тем сильнее перекрывание А О и тем больше разность 
энергий между т|з и о|з* М О  (говорят о большем расщеплении  АО 
в М О ).  При этом энергия разрыхляющих М О  при всех значениях 
г больше энергии исходных АО, и потому при сближении атомов 
непрерывно поднимается верхняя кривая на рис. 7.2. Энергия ^  
М О  (нижняя на этом рисунке) уменьшается при уменьшении г 
до некоторого расстояния г — г0, а затем также начинает возрас
тать из-за появления сил отталкивания, обусловленных возрас
танием кинетической энергии электронов. г0, таким образом, опре
деляет минимум энергии системы, т. е. равновесную длину связи.

Энергетические уровни всех образовавшихся М О  находятся 
между верхней и нижней кривыми на рис. 7.2. Число этих М О  
в веществе огромно (соизмеримо с числом Авогадро МА=

1 Понятие «м ного», естественно, очень относительно. Его мож но определить 
как количество некоторых объектов, к котором у мож но применять законы мате
матической статистики. Химическая специфика проявляется в том, что можно 
считать веществом ультрамикроскопический кристалл металла, образованный 13—
20 атомами, и нельзя молекулу высокомолекулярного вещества, содерж ащ ую  
несколько сотен тысяч атомов; если вещество образовано атомами, то  долж но 
быть «м ного» атомов, если молекулами —  «м ного» молекул и т. д.



=  6 ,02 -1023), поэтому разность энергий между соседними орбита
лями оказывается очень малой (в реальных кристаллах она со с 
тавляет около 10-10 э В ) ,  так что электроны практически беспре
пятственно могут переходить с одной орбитали на другую, с од 
ного энергетического уровня на другой, соседний. Такая группа 
М О  образует так называемую зону  возможных энергетических 
состояний электронов в данной порции (кристалле, капле и т. п.) 
вещества.

7.1. Образование молекулярных 7.2. Изменение энергии связываю-
орбиталей в атомном кристалле щих (г|з) и антисвязывающцх (ф*)

М О при сближении атомов; г — 
расстояние между ядрами ато
мов, га —  радиус атома, го — 
равновесное расстояние между 

атомами в веществе

Рассмотрим несколько примеров.
Начнем с лития. В свободном (газообразном) состоянии 

в атоме лития два электрона находятся на Is- и один на 2s-op6n- 
талях. При образовании кристалла АО  перекрываются, причем в 
наибольшей степени, естественно, внешние валентные 2s, и обр а 
зуется такое же число молекулярных. Мы говорим, что происходит 
расщепление атомных орбиталей в зону. В литии образуются две 
такие зоны Is и 2s. Первая из них возникает при взаимодействии 
внутренних орбиталей; это взаимодействие (перекрывание АО) 
относительно мало, и потому зона узка. Так как на каждой из 
ls-A.0 Li было по два электрона, то и все образовавшиеся МО 
этой зоны содержат по два электрона —  зона целиком заполнена, 
следовательно, не дает вклада в энергию связи (ведь число свя

зывающих и антисвязывающих орбиталей в зоне одинаково). 
Зона, образованная валентными 2s-AO, значительно шире и за 
полнена, очевидно, наполовину.

На рис. 7.3 изображено расщепление атомных энергетических 
уровней (атомных орбиталей) лития в зоны при образовании 
кристалла. Пунктир указывает уровень занятых состояний. Слева 
на рисунке —  обычное изображение зонной структуры твердого 
тела. Возможные энергетические состояния электронов (молеку

лярные орбитали) обозначены горизонтальными черточками, с о б 



ранными в зоны дозволенных энергий; между зонами —  обл ас
ти энергий, которыми электроны в кристалле обладать не могут, 
так называемые запрещенные зоны, противоположно направлен
ные стрелки указывают занятые электронами состояния. Справа 
на рисунке —  энергетические электронные уровни в изолирован
ном атоме ( г = о о ) .  Равновесное расстояние между атомами в 
кристаллической решетке —  г0.

7.3. Расщепление атомных орбиталей 
лития в Is- и 2s-30Hbi. Слева — 
энергетическая диаграмма металли
ческого, справа —  атомарного (газо
образного) лития, Го —  равновес
ное кратчайшее расстояние между 

атомами в кристалле

7.4. Расщепление АО бериллия в 2s- 
и 2р-зоны и образование смешанной 
sp-зоны. При г0 > r '  2s- и 2р-зоны не 

перекрываются

На рис. 7.4 показано образование зон в кристалле бериллия. 
Is-зона не показана, так как изменение энергии при ее образо
вании равно нулю (она полностью заполнена). На схеме видно, 
что также целиком заполненная 2$-зона перекрывается со св обод 
ной 2р-зоной и при г =  г0 в бериллии образуется частично запол
ненная смешанная sp-зона. Если бы равновесное расстояние было 
г0', то перекрытия не произошло бы. Мы видим, что электронное 
строение вещества определяется не только электронным строе
нием образующих его атомов, но и расстоянием между ними 
в кристалле, т. е. структурой последнего.

Схема образования энергетических зон при сближении атомов 
углерода с образованием кристалла алмаза показана на рис. 7.5. 
При сближении N  атомов уровни 2s и 2р сначала расщепляются 
каждый в отдельную зону молекулярных орбиталей (N  М О  в 25- 
зоне и 3JV в 2р-зоне), причем первая из них заполнена полностью, 
а вторая частично. Затем происходит их слияние в одну sp3-зону 
(при г " > г > г ' )  с 4ЛЛуровнями; эта смешанная зона оказывается 
заполненной наполовину. При г < г '  единая энергетическая зона 
снова расщепляется на две, в каждой из которых теперь имеется 
по 2N  МО. Все 4N электронов кристалла находятся в нижней



зоне, целиком ее заполняя. Разность энергий между заполненной 
и свободной зонами —  ширина запрещенной зоны  — в алмазе 
составляет 5.7 эВ.

Такое же электронное строение имеют вещества, образован
ные и другими элементами IVA группы —  Si, Ge, Sn. Отличием 
является большая равновесная длина связи (так как увеличива
ются размеры атомов), что, как видно из рис. 7.5, должно при
водить к уменьшению ширины запрещенной зоны. Действительно, 
она составляет 1,1 эВ для Si, 0,7 для Ge и 0,1 для серой алло
тропной модификации Sn.

7.5. Расщепление АО углерода в зо 
ны при образовании структуры ал
маза. Общая зона сущ ествовала бы, 
если бы равновесное расстояние меж 

ду атомами было бы г '< г о < г "

И  fll 1 5й в Щ
Щ  1 1 и H I

а 5

7.6. Схема зонной структуры твер
дых тел и заполнения зон элект
ронами. а —  диэлектрик, б  —  ме
талл, в —  полупроводник, г —  
полуметалл; В —  валентная зона, 

П —  зона проводимости

Зонное состояние электрона в кристалле имеет черты, сходные 
с  состоянием электрона в отдельном атоме, если представить 
себе, что исходные дискретные энергетические уровни как бы 
расширились; каждый из них в результате взаимодействия атомов 
превратился в непрерывную зону дозволенных энергий. В то же 
время зонное состояние во многом сходно с состоянием свободно
го  электрона —  ведь в зоне электрон делокализован, с одинаковой 
вероятностью его можно найти у лю бого  атома; в этом смысле 
можно говорить о его свободном перемещении по кристаллу, и о т 
сю да представление о «газе свободных электронов». Такое элект
ронное строение имеют все вещества с атомной кристаллической 
решеткой. Остается выяснить, в каком случае они оказываются 
металлами и когда неметаллами.

При температуре 7  =  0 К электроны заполняют наиболее низко 
лежащие уровни в разрешенных зонах. В зависимости от числа



электронов они заполняют несколько наинизших разрешенных 
зон, оставляя пустыми зоны, лежащие более высоко.

Верхнюю из заполненных разрешенных зон называют валент
ной, а наиболее низкую из незаполненных (целиком или частич
но) —  зоной проводимости. На рис. 7.6 схематически на энергети
ческой диаграмме изображены возможное относительное распо
ложение валентной зоны (обозначена «В » )  и зоны проводимости 
(обозначена «П » )  в твердых телах и их заполнение электронами; 
эти зоны разделены зонами запрещенных энергий, или энергети
ческими щелями —  электроны не могут находиться в этих энер
гетических состояниях.

Кристалл, у которого часть нижних зон оказывается заполнен
ной целиком, а более высокие зоны пусты, является диэлектри
ком (см. рис. 7.6, а).  Действительно, в электрическом поле элект
роны не могут ускоряться, приобретая при этом дополнительную 
энергию, поскольку их энергетические состояния сверху ограни
чены. Соответственно электрический ток под воздействием посто
янного поля в таких телах не возникает, что и служит основным 
признаком изоляторов-диэлектриков (исключение составляют 
сверхсильные поля, которые могут привести к так называемому 
диэлектрическому пробою, сопровождающ емуся нарушением 
структуры твердого тела, —  пробой изоляторов). Типичный изо
лятор — алмаз с шириной запрещенной зоны 5,7 эВ (см. 
рис. 7.5).

Если хотя бы одна из разрешенных зон заполнена электронами 
частично, возникает металлическая зонная структура (см. 
рис. 7.6, б ) .  Ясно, что уже при абсолютном нуле температуры под 
воздействием электрического поля электроны могут увеличивать 
свою  энергию и тем самым участвовать в переносе электрической 
энергии. Рис. 7.3 и 7.4 показывают, что литий и бериллий явля
ются представителями металлов.

Полупроводники имеют такую же зонную структуру, как изо
ляторы, и при Т — О К ведут себя точно так же, т. е. не проводят 
электрический ток. Однако ширина запрещенной зоны у них от 
носительно невелика, и при тепловом возбуждении заметное число 
электронов попадает из заполненной валентной зоны в пустую до  
этого  (при О К) зону проводимости (см. рис. 7.6, в ) .  При повы
шении температуры число таких электронов и как следствие 
электропроводность увеличиваются. Типичными полупроводниками 
являются упоминавшиеся выше кремний, германий, серое олово, 
имеющие структуру алмаза, но узкую запрещенную зону.

Помимо теплового заброса, электроны в зоне проводимости 
или пустые места в валентной зоне могут появиться благодаря 
специально введенным в кристалл примесям, изменяющим элект
ронную концентрацию (количество валентных электронов, прихо
дящихся на один атом). Например, введение атомов Bi в крис
талл Si повышает электронную концентрацию, и в зоне прово
димости появляются электроны; в то же время прибавление к Si



атомов В понижает электронную концентрацию, и в валентной 
зоне появляются свободные энергетические состояния.

Возможны случаи, когда зоны разрешенных энергий перекры
ваются лишь в малой степени. Благодаря такому перекрытию 
электроны переходят из зоны в зону, и их число в зоне проводи
мости, как и число свободных мест в валентной зоне, оказыва
ется отличным от нуля (см. рис. 7.6, г ) .  Такие вещества называ
ются полуметаллами. Они обладают свойствами как металлов 
(при Т =  0 К они имеют отличную от нуля электронную проводи
мость), так и полупроводников (с ростом температуры (при низ
ких температурах) их электропроводность возрастает). Примера
ми полуметаллов могут служить сурьма, висмут.

Таким образом, в зависимости от характера заполнения энер
гетических зон кристалла электронами атомная решетка может 
принадлежать металлам, полуметаллам, полупроводникам или 
диэлектрикам. Мы видим также, что принадлежность к тому или 
иному классу веществ определяется не только строением атома, 
но и кристаллической структурой вещества. Ярким примером м о
жет служить олово, существующее в двух аллотропных модифи
кациях: серое со  структурой алмаза —  полупроводник и белое 
с тетрагональной кристаллической решеткой —  металл. Точно 
так же воздействие внешних условий может оказать существенное 
влияние; например неметалл фосфор при давлениях выше 40 тыс. 
атмосфер становится металлом.

§ 2. ИОННЫЕ ВЕЩЕСТВА

В предыдущей главе (§ 7) рассмотрено образование ионной 
связи при взаимодействии атома лития с атомом водорода. В аж 
нейшим условием образования этого типа связи послужило боль
шое различие в энергиях перекрывающихся валентных 2s-AO Li 
и ls-AO  Н. При образовании вещества такая большая разность 
энергий А О приводит к тому, что образовавшиеся М О  оказыва
ются сгруппированными не в одну, а в две зоны дозволенных 
энергий, образование которых можно рассматривать как расщеп
ление соответствующих атомных орбиталей. В случае LiH верх
нюю, свободную, зону считают образованной 2s-AO лития, а 
нижнюю, заполненную —  l s -орбиталями водорода. То же имеет 
место, например, в хлориде натрия (рис. 7.7): верхняя зона обр а 
зована свободными валентными 3s-AO иона натрия, а нижняя —  
заполненная — заполненными валентными 3s- (на рисунке не по
казана, так как лежит очень глубоко) и Зр-АО иона хлора-, ши
рина энергетической щели между зонами —  запрещенная зона — 
равна 7 эВ.

Таким образом, в ионных веществах верхняя зона —  зона 
проводимости —  оказывается полностью свободной, а нижняя — 
валентная —  целиком занятой. Подобные вещества, как говори
лось в предыдущем параграфе, являются изоляторами. Чем боль



ше разность энергий перекрывающихся АО, тем больше разность 
энергий между соответствующими зонами (шире запрещенная 
зона), тем лучшими изоляторами они могут служить.

Высокая энергия связи (см. ниже табл. 7.5) в ионных вещест
вах обусловлена силами электростатического притяжения между 
ионами, возникшими в результате 
перераспределения электронной 
плотности: от орбиталей менее на 
орбитали более электроотрицатель
ного атома.

§ 3. МОЛЕКУЛЯРНЫЕ ВЕЩЕСТВА

Очевиден механизм образования 
веществ с атомной или ионной 
связью: образование молекулярных 
орбиталей, приводящее к пониже
нию энергии системы в результате 
перехода электронов на более низ
ко лежащие энергетические уровни, 
а также перераспределение элект
ронной плотности, обусловливаю
щее электростатическое притяжение 
между ионами.

Однако возможно электростати
ческое протяжение и между ней
тральными молекулами, вызван
ное так называемыми силами 
В ан-дер -В аальса2. Наиболее очевиден механизм «ориентацион
ного» взаимодействия, которое осуществляется между полярными 
молекулами. Последние ориентируются так, чтобы сблизиться 
разноименными полюсами, результатом чего является притяже
ние между ними и понижение энергии системы при их сближ е
нии —  соединении.

Если молекула не имеет постоянного дипольного момента, то 
он может в ней возникнуть, индуцироваться  под воздействием 
другой, полярной, молекулы. Возникающее при этом притяжение 
наведенных диполей обусловливает второй тип ван-дер-ваальсо- 
вых сил —  «индукционное» взаимодействие.

В любой молекуле из-за того, что она представляет собой 
систему с движущимися зарядами (ядрами и электронами), не
прерывно возникают, перемещаются и исчезают так называемые 
мгновенные микродиполи. При сближении молекул их возникно
вение перестает быть полностью случайным, независимым; появ
ляется некоторая согласованность в их образовании, обусловли
вающая третий тип ван-дер-ваальсовых сил —  дисперсионное 
взаимодействие.

2 О происхождении названия см. § 5.

Е,эВ
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■15
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7.7. Зонное строение хлорида нат
рия



Таким образом, силы Ван-дер-Ваальса обусловлены корреля
цией (согласованием) движения электронов в соседних молекулах 
вследствие кулоновского взаимодействия. Они очень быстро осла
бевают с увеличением расстояния между молекулами: обратно 
пропорционально седьмой степени этого расстояния.

Относительный вклад каждого типа таких сил зависит в о с 
новном от двух свойств молекул: полярности (величины диполь- 
ного момента) и поляризуемости (способности к более или менее 
легкому изменению относительного пространственного распреде
ления зарядов внутри молекулы). В табл. 7.1 указан вклад от-

Т а б л и ц а  7.1

Вклад отдельных составляющих ван-дер-ваальсовых сил в энергию 
межмолекулярного взаимодействия (кДж/моль)

В ещ ество

О тн оси 
тельная
п ол я р 
ность

(Н 20 ~ 1 )

О тн оси 
тельная 

деф орм и 
руем ость  
(Н 20 — 1)

Вид взаимодействия

Т ем п е
ратура

кипения,
К

ориента
ционное

и н д у к 
ционное

д и сп е р 
сионное сумма

Не 0 0 ,14 0 0 0,21 0,21 4
н 2 0 0,14 0 0 0 ,17 0,17 20
Аг 0 1,10 0 0 8 ,5 8 ,5 87
СО 0 ,0 7 1,34 0,0006 0,01 8 ,74 8 ,75 81
НС1 0,56 1,77 3,31 1,00 16,8 21,1 188
НВг 0,42 2 ,42 1,09 0,71 28,42 30,22 206
HI 0,21 3 ,6 0 ,58 0 ,295 60,47 61,36 238
NH3 0 ,82 1,49 13,3 1,55 14,7 29 ,6 240
Хе 0 2 ,70 0 0 35 ,5 35 ,5 165
Н „0 1 1 36,4 1 ,93 9 ,0 47 ,3 373

дельных составляющих межмолекулярных сил в суммарную энер
гию взаимодействия (притяжения) для некоторых молекул.

В последней колонке таблицы —  температура кипения ве
ществ, которая должна коррелировать с энергией межмолекуляр
ного взаимодействия: чем больше энергия связи между молеку
лами, тем выше температура перехода их в газообразное состоя
ние. Видно, что такая корреляция действительно существует. 
В то же время сравнение, например, аммиака и ксенона указы
вает на наличие сил притяжения и иной природы, в данном случае 
существование водородных связей в аммиаке; последние обуслов
ливают и аномально высокую температуру кипения воды, ван- 
дер-ваальсово взаимодействие между молекулами которой отнюдь 
не выделяет ее из ряда остальных приведенных в таблице ве
ществ.

в о д о р о д н а я  связь

В соединениях с электроотрицательными элементами (см. 
табл. 4.11) водород поляризуется положительно. Особенностью 
атома водорода, отличающей его от всех остальных положительно



поляризованных атомов, является отсутствие электронов (внут
ренних оболочек), экранирующих ядро атома от взаимодействия 
с  электронами других атомов. И будучи прочно связанным с ато
мом X, даже будучи внедренным в его электронную оболочку бла
годаря своим малым размерам, он оказывает сильное воздействие 
на другие соседние атомы (У).

Радиус отрицательно по- 0 ,133  0,181 0 ,136  0 ,148
ляризованного атома, 
нм

Межъядерное расстояние, 0 ,092  0 ,127  0 ,096  0,102
нм

Если атомы Y обладают малыми размерами и сильно отрица
тельно поляризованы, при этом у них имеются электроны на не
связывающих орбиталях, то  энергия последних понижается, и 
они становятся связывающими —  возникает водородная связь-, 
ее обычно обозначают пунктиром: X —Н- ■ -Y.

Самая прочная водородная связь образуется с самым малень
ким и наиболее сильно отрицательно поляризованным атомом, 
атомом наиболее электроотрицательного элемента — фтора. Ее 
энергия составляет около 40 кДж/моль; и в конденсированном 
состоянии фтороводород полимеризован:

В парах его молекулы имеют состав (H F )„ ,  где я « 4 .  Связь на
столько прочна, что «одноосновная» фтороводородная кислота 
дает кислые соли, например K.HF2, с кислотным остатком 
[F— H - - - F ] - , в котором энергия водородной связи составляет 
около 120 кДж/моль, что приближается к прочности обычных хи
мических связей.

В данном случае разделение двух связей атома водорода на 
два типа (обычную и водородную) условно, так как они имеют 
одинаковую длину и энергию.

Во всех остальных случаях водородная связь длиннее и сла
бее обычной. Это видно на показанном примере димера муравь
иной кислоты, образовавшегося благодаря возникновению водо
родной связи О - • -Н:

М олекула

Межъядерное расстояние в некоторых 
водородсодержащих молекулах:

HF НС1 Н ,0  4. NH,

F F
\ \

н н н
/

F F
/

,Н

0 ,163 нм 0,107 нм

Х 0 н

Н г»



Энергия водородной связи с участием атома кислорода, как и 
в других случаях, меняется от вещества к веществу и обычно 
равна ~ 2 0  кДж/моль.

Связь 0 - - - Н  наиболее часто встречается в природе. Именно 
ее существованием обусловлены «аномальные» свойства воды, 
в том числе высокие температуры кипения и плавления (см. 
ниже), необычно высокие теплоемкость, диэлектрическая прони
цаемость и др.; увеличение плотности при плавлении (разру
шается ажурная благодаря водородным связям структура льда, 
которую схематически можно представить так:

О О
\  /  \  н н н

N  /о- о  .
н н н

0,176 нм " .  / 0 , 9 9  нм
О

где находящиеся в центрах тетраэдров атомы кислорода связаны 
с двумя атомами водорода обычными и с двумя другими —  водо
родными связями) и т. д.

Кроме фтора и кислорода водородные связи образуются с азо
том (их энергия — 10 кД ж /моль) с тройной связью, например 
в о-этинилфеноле:

XVй
(QJ

и значительно в меньшей степени с хлором (например в о-хлор- 
феноле), цис-форма которого оказывается поэтому устойчивее 
граяс-формы:

Р
На рис. 7.8 показано проявление «аномальности» в свойствах 

веществ с водородными связями, обусловленной повышением энер
гии связи между молекулами. Табл. 7.2 дает представление об 
относительной прочности водородных связей.



Т а б л и ц а  7. 2
Энергия димеризации некоторых молекул в газообразном рОстояяии

Димер (HF)„ (H .O ), (N H .), (Н С 1), № S ) ,

Энергия димеризации, 
кДж/моль

2 9 ± 4 2 2 ± 6 1 9 ± 2 9 ± 1 7 ± 1

Особенно велика роль водородных связей в биохимических 
процессах с участием высокомолекулярных соединений, простран
ственная структура которых во 
многих случаях обусловлена на
личием водородных связей. U un Л

§ 4. СОПОСТАВЛЕНИЕ
ТИПОВ СВЯЗИ В ВЕЩЕСТВЕ

Говоря о различных типах 
связи в веществе, имеют в виду 
главным образом твердое состоя
ние, так как в газообразном 
практически отсутствуют любые 
взаимодействия, кроме межмоле- 
кулярных, да и теми часто м ож 
но пренебречь из-за больших 
расстояний между частицами; во
просы же химической связи в 
жидкостях разработаны недоста
точно, хотя можно полагать, что 
в них не должно быть принципи
альных отличий от твердого со 
стояния, так как расстояния 
между частицами в жидких и 
твердых телах практически оди
наковы.

По характеру связи вещества классифицируют по следующим 
типам: атомные ковалентные, атомные металлические, ионные и 
молекулярные. Сразу отметим, что это деление очень условно. 
Подавляющее большинство веществ обладает смешанным типом 
связи.

Ковалентной связью называют взаимодействие между атома
ми, при котором связь возникает (энергия системы понижается) 
в результате перехода электронов с атомных орбиталей на ни
жележащие связывающие молекулярные орбитали. Но ведь это 
при соединении атомов происходит всегда! Если при таком пере
ходе имеет место перераспределение электронной плотности о т 

7.8. Температуры кипения некоторых 
водородных соединений



носительно ядер взаимодействующих атомов, то в результате раз
деления зарядов возникает ионная составляющая связи. Это так
же происходит всегда при соединении атомов разных элементов. 
Когда ионная составляющая связи велика, мы говорим об ионной 
связи, ионном строении вещества —  различие количественное, а 
не качественное. Экспериментальные данные по эффективным за
рядам на атомах свидетельствуют об  отсутствии ионной связи 
даже в «типично ионных» соединениях (табл. 7.3).

Т а б л и ц а  7. 3  

Эффективные заряды катионов в некоторых веществах

В ещ ество NaCl NaBr NaJ MgCl* MgBr2 А1гОа • SiO»

Заряд 0,87 0 ,83 0 ,75 1,50 1,38 1,77 1,97

Когда происходит сильное перекрывание АО с их сильным рас
щеплением в МО, последние группируются в отдельные зоны, ко
торые разделены запрещенными зонами. Повышенная электрон
ная плотность локализуется между парами взаимодействующих 
атомов — связь насыщаема и направленна. Это имеет место в не
металлических и в меньшей степени полупроводниковых вещест
вах. Если же запрещенная зона отсутствует, мы наблюдаем ме
таллическое состояние. Локальные максимумы электронной плот
ности в этом случае значительно меньше (рис. 7.9), изменение 
положения атомов в кристаллической решетке (например, при 
пластической деформации) не требует существенной перестройки 
электронной структуры, чем и объясняется специфическая плас

та  б л и ц а 7 .4

Переход от ковалентной к металлической структуре 
(IV А  группа)

В ещ ество Алмаз Кремний Германий

Ол

сер ое

о в о

бел ое
Свинец

Ширина запрещенной 
зоны, эВ

5,7 1 .1 0 ,7 0 , 1 — —

Тип вещества неметалл полупроводники металлы

тичность металлов в отличие от веществ с ковалентными атом
ными решетками. Как и в случае сопоставления ковалентных 
веществ с ионными, здесь также существует непрерывный переход 
от ковалентных веществ к металлическим (табл. 7.4).

Казалось бы, особняком должны стоять вещества молекуляр
ного строения. Однако табл. 7.5 демонстрирует существование и



7.9. Распределение электронной плотности меж ду атомами в ионном ве
ществе NaH (а ), в металле главной подгруппы А1 (б ) и в переходном 

металле М о (в ). Расчет и рисунок выполнен ЭВМ



здесь непрерывного перехода от молекулярной решетки (сера) 
к атомной (полоний).

Одно из крупных достижений квантовой химии как раз заклю
чается в том, что все перечисленные типы связей могут быть опи
саны как частные случаи единого квантомеханического меха
низма связи. Но эти «частные» случаи практически различимы, и 
вышеприведенная классификация позволяет оценивать на каче
ственном уровне энергию связи в кристалле и другие важные
свойства вещества, которые часто зависят от нее решающим о б 
разом.

В табл. 7.6 сопоставлены энергия химической связи в решетке 
(часто называемая просто энергией решетки) с температурами и 
энтальпиями (теплотами) плавления и кипения веществ .с различ

ными типами преобладаю
щей в них связи. Отметим,
что в атомных и молеку
лярных кристаллах энергия 
решетки практически равна 
сумме энтальпий плавления 
и кипения, т. е. энергии, не
обходимой для перевода ве
щества из твердого состоя
ния в газообразное. В ион
ных же веществах энергия 
решетки существенно выше 
такой суммы, так как она 
определяет затрату энергии, 
необходимой для разделе

ния вещества на отдельные ионы, а испарение происходит в виде 
молекул, так что энергия разрыва связей в твердом веществе ча
стично компенсируется энергией, выделяющейся при образовании 
молекул газа.

Приведенные в таблице данные показывают, что в каждой 
группе однотипных веществ проявляются закономерности, опреде
ляемые положением химических элементов в периодической сис
теме.

Так, с увеличением иона галогена уменьшается прочность ре
шетки в ряду NaF— Nal. Также с увеличением размеров атомов 
ослабевает связь в атомных ковалентных веществах (С — Ge) или 
в металлах без d-АО (Li— C s) .  В то же время при таком же дви
жении в группах периодической системы сверху вниз возрастает 
эиергия связи в переходных металлах (C r—W ),  а также в случае 
молекулярных веществ с ван-дер-ваальсовыми связями (Н е— Rn, 
Н 20 — Н2Те). В последней группе благодаря наличию водородных 
связей особняком стоит вода.

Большой диапазон свойств металлов обусловлен тем, что пе
рекрывание их валентных орбиталей происходит по-разному, s- 
(а также р-) АО расщепляются в широкие перекрывающиеся 
зоны, образуемые молекулярными орбиталями, что и обусловли-

Т а б л и ц а  7. 5

Переход от молекулярной решетки 
к атомной

В ещ ество  
(элементы 

V I А 
группы )

в
Р асстоян и е м еж ду атомами, А

внутри
м олекул

м еж ду
м о л е к у 

лами
разн ость

Сера 2 , 1 0 3 ,30 1 , 2 0
Селен 2 ,32 3 ,46 1.14
Теллур 2 , 8 6 3 ,74 0 , 8 8
Полоний 3 ,34 3 ,34 0



Сопоставление свойств веществ с различными типами связи*

Энергия
реш етки,

к Д ж /м о л ь

Тем пература, °С Энтальпия, к Д ж /м ол ь -

В ещ ество
К ри сталлическая

реш етка плавле
ния кипения плавле

ния кипения

Не молекулярная о , ю — 271,4** — 268,9 0,007 0 ,08
Ne ж 2 ,08 — 248,6 — 246,0 0 ,33 1,79
Аг ж 7 ,68 — 189,3 — 185,9 1,19 6 ,5
Кг » 10,5 — 157,37 — 155,2 1,64 9 ,046
Хе] > 14,9 - 1 1 1 ,8 5 — 108,12 2 ,29 12,63
Rn » 19,1 — 71 — 61 ,9 2 ,89 16,8
н г ж — 259,19 — 252,77 0,117 0 ,916
f 2 > — 219,6 — 188,13 0,510 6,54
Clj, ж — 101,03 — 34,1 6,41 20,4
Вгг I - 7 , 2 5 59 ,2 10,57 29 ,5
I* » 113,6 185,5 15,8 41 ,8
н го » 50 ,2 0 ,00 100,00 6,01 40 ,66
H2S ж — 85,5 — 60,7 2 ,3 8 18,7
H2Se ж — 6 4,8 — 41,5 2,51 19,9
H2Te ж

916
— 49,0 — 2 ,0 4 ,2 23

NaF ионная 996 ок. 1700 3 3 ,5 177
NaCl ж 787 801 1490 2 8 ,2 138
NaBr ж 740 747 1390 26 ,2 128
Nal
SiC
С

ж
атомно-ковалентная

ж

690
1200
710

661
разл
возг.

1300
2830

3500

23 ,7

Si ж 365 1420 ок. 3300 49 ,8 356
Ge ж 328 937 2850 37 340
Sn атомно-металлическая 302 231,9 2620 7 ,2 296
Pb ж 192 327,4 1745 4 ,77 178
Li ж 152 180,5 1340 3 ,0 138
Na ж 109 97 ,9 886 2 ,6 91
К ж 92 63 ,5 761 2 ,33 7 6 ,9
Rb ж 86 39 ,3 690 2 ,19 70
Cs ж 78 28 ,5 672 2 ,10 67
Sc атомная 

кова л ентно-мета л - 
лическая

387 1541 ок. 2850 14,1 315

Ti то же 469 1668 ок. 3330 19,3 410
V ж 501 1900 ок. 3400 23 445
Cr ж 1890 2680 21 338
Mn ж 1245 2800 16 227
Fe ж 399 1539 2870 13,8 350
Co ж 420 1492 ок. 2960 2 3 ,3 376
Ni 360 1455 ок. 2900 17,5 370
Cu ж 339 1083 2543 13,0 302
Zn ж 130 419,5 906,2 7 ,2 115
Mo ж 2620 4630 36 582
W ж 3420 ок. 5680 61 770

* Пропуски в таблице означают отсутствие соответствующих данных. Коли
чество значащих цифр в приведенных величинах соответствует точности их опре
деления или расчета.

** При давлении 3,00 атм.



вает металлические свойства вещества. В то же время d -АО обр а 
зуют узкие зоны и дают большой вклад в парные межатомные 
взаимодействия по ковалентному типу, обусловливая высокую 
прочность связи. П оэтому и имеются примеры металлов с очень 
непрочными кристаллическими решетками —  это в первую оче
редь непереходные металлы главных подгрупп периодической сис
темы, и с очень прочными связями —  это  переходные металлы, 
особенно вблизи VIB группы, где заполненные наполовину ва 
лентные d -k O  обеспечивают максимальный избыток электронов 
на связывающих М О в кристалле.

§ 5. АГРЕГАТНЫЕ СОСТОЯНИЯ ВЕЩЕСТВА

Говоря о химических вещ ествах3, мы различаем три агрегат
ных состояния, в которых они могут находиться: твердое, жидкое 
и газообразное. Условия перехода из одного состояния в д р у г о е 4 
зависят от характера связи между частицами вещества, описан
ного в предыдущих параграфах. При этом надо иметь в виду, что 
переход из одного агрегатного состояния в другое может сопро
вождаться изменением самого типа связи. Например, исчезает ме
таллическая связь при испарении металла; в результате плавле
ния неметаллических и полупроводниковых атомных кристаллов 
возникает металлическая проводимость жидкости и т. д.

Очевидно, чем выше энергия межчастичного взаимодействия 
(атомов, молекул, ионов) в веществе, тем большая энергия дол ж 
на быть затрачена на удаление их друг от друга, на разрыв свя
зей меж ду ними, тем, следовательно, выше температуры плавле
ния и кипения (см. табл. 7.6). Из этого  неоспоримого факта часто 
делается неправильный вывод, что переход вещества из конден-

Т а  б л и ц а  7 .7  
Энергия связи в кристаллах и тепловая энергия молекул

В ещ ество Ne Ar ^алм Si Na w

Энергия решетки, кДж/моль 2,08 7 ,68 710 365 109 770

Кинетическая энергия молекул 
газа при {.температуре кипе
ния, кД ж/моль

0 ,3 1,1 47 44 14 74

3 В общеестественнонаучном отношении вещ ество —  форма материи с не
нулевой массой покоя (в отличие от  поля). Химическое вещ ество —  система 
(нейтральная), образованная взаимодействием атомов. П оэтом у мы не будем 
здесь рассматривать плазменное и другие состояния вещества (по первому оп
ределению).

4 В качестве условий мы будем учитывать лишь давление и температуру, 
причем главным образом  последнюю.



сированного (твердого .или жидкого) состояния в газообразное 
наступает тогда, когда тепловая (кинетическая) энергия частиц 
превысит энергию их взаимодействия между собой. Данные 
табл. 7.7 показывают ошибочность такого заключения.

На самом деле переход вещества из одного агрегатного состоя
ния в другое определяется относительной термодинамической 
стабильностью этих состояний при данных условиях, о чем под
робно будет говориться в следующей главе.

Рассмотрим основные особенности каждого состояния.

§ 6. ГАЗООБРАЗНОЕ СОСТОЯНИЕ ВЕЩЕСТВА

Газообразное состояние характеризуется в первую очередь 
большими в сравнении с размерами частиц газа расстояниями 
между ними (они различаются в 10— 20 раз, так что доля о б ъ 
ема газа, приходящаяся на собственный объем молекул, состав 
ляет около 0 ,01% ) и потому практически отсутствием взаимодей
ствия между ними. Последнее проявляется только при столкнове
ниях молекул, причем оно, очевидно, зависит от природы этих 
молекул, т. е. является специфическим для каждого вещества. 
Чем чаще происходят столкновения, т. е. чем больше молекул 
содержится в данном объеме газа (чем больше его давление), 
тем сильнее должно различаться поведение газов. Н аоборот, при 
уменьшении давления и при соответствующем увеличении рас
стояния между частицами г а з а 5 специфика межмолекулярного 
взаимодействия проявляется все меньше и поведение различных 
газов может описываться одними и теми же законами.

Во второй половине XVII в. Бойлем и Мариоттом эксперимен
тально был установлен закон, названный их именем: при постоян
ной температуре объем (V)  данной массы газа обратно пропор
ционален давлению ( р ) :

p V = const.

На рубеже X V III— X IX  вв. Шарлем и Гей-Люссаком был 
сформулирован закон (также названный их именем): объем (при 
постоянном давлении) и давление (при постоянном объеме) дан
ной массы газа линейно зависит от температуры:

V =  — ^ — Т,  р =  Ро Т,
273,15 273,15

где V0 и ро —  соответственно объем и давление данной массы
t  газа при 0° С (273, 15 К ).

5 Число столкновений пропорционально давлению. Так, при 0°С в 1 см 3 
кислорода при давлении 1 атм каждая молекула испытывает 4,5 млрд столк
новений за 1 с; при легко достижимом в лаборатории давлении 0,001 мм рт. ст. 
(Ю -6 атм) —  лишь 4,5 тыс.



Из этих уравнений можно вывести так называемый объеди
ненный газовый закон для заданного количества газа:

pV/T=const.  (7.1)

Если количество газа 1 моль, условия нормальные ( р = 1 а т м  =  
=  101325 Па, 7 '= 0 °С = 2 7 3 ,5  К ),  то константа этого уравнения 
может быть вычислена с учетом того, что молярный объем иде
ального газа (см., ниже) при таких условиях равен 22,41383±  
±0 ,00070 ) • 10-3 м3. Эта константа называется универсальной га
зовой постоянной и обозначается R. Ее численные значения в за
висимости от используемых единиц приведены в табл. 7.8. Физи-

Т а б л и ц а  7. 8 
Значения универсальной газовой постоянной

Единицы измерения

Ч исленное значение 
R *

Р V R

Па м3 Па.м3/К .м ол ь =  Дж/К-моль 8 ,31441±  0,00026
кал/К-моль 1,99

атм л атм.л/К.моль 0,082
мм рт. ст. л (мм рт. ст .).л /К -м оль 62,40

ческий смысл R —  работа по расширению 1 моль идеального 
газа при давлении 1 атм при повышении температуры на Г .

Для v  моль газа уравнение (7.1) будет иметь вид

pV/T= v R ,
или

pV  =  \RT (7.2)

—  уравнение Клапейрона— Менделеева, которым чаще всего поль
зуются для количественных расчетов реакций с участием газов.

Вышеприведенные законы газового состояния вполне точны 
для предельного состояния газов, когда их давление стремится 
к нулю. Такое предельное состояние названо идеальным состоя
нием-, идеальными газами называют воображаемые газы, которые 
при разных температурах и конечных давлениях строго подчиня
ются вышеприведенным законам. Вполне идеальным был бы ги
потетический газ, состоящий из частиц, не имеющих объема —  
материальных точек, которые при столкновениях ведут себя, как 
абсолютно упругие шары.

Отклонение поведения реальных газов от идеального (см., на
пример, табл. 3.2 молярных объемов некоторых газов) как раз и 
обусловлено ненулевым объемом их молекул и неупругим вза
имодействием (притяжением) их между собой.

В 1873 г. Я- Д. Ван-дер-Ваальс (1837— 1923) учел сущ ество
вание сил притяжения между нейтральными молекулами (отсю 



да «силы Ван-дер-Ваальса») и предложил следующее уравнение 
состояния для 1 моль газа:

(p+a/VM2) ( V M- b ) = R T .  (7.3)

Здесь Vm —  молярный объем газа 
при данных условиях, член а/Ум2 
учитывает силы притяжения между 
молекулами газа, что должно при
водить к его сжатию, как под дей
ствием давления, и Ь —  параметр, 
связанный с собственным объемом 
частиц, увеличение которого увели
чивает вероятность столкновений и 
уменьшает длину свободного пробе
га молекул газа. Параметры урав
нения Ван-дер-Ваальса для некото
рых газов приведены в табл. 7.9.
Чем меньше постоянные а и Ь, тем 
ближе поведение газа к иде
альному; при уменьшении давле
ния в пределе a/VM2-*~О,
(V M— b)-*-VM уравнение (7.3) пере
ходит в уравнение идеального га
за (7.2).

§ 7. ТВЕРДОЕ СОСТОЯНИЕ ВЕЩЕСТВА

Характерной особенностью твердого состояния вещества явля
ется постоянство его формы. Это значит, что составляющие его 
частицы (ионы, атомы, молекулы) ж естко связаны между собой 
и их тепловое движение происходит как колебание около непод
вижных точек, определяющих равновесное расстояние между час
тицами —  расстояние, на котором потенциальная энергия притя
жения имеет, минимум. Относительное положение точек равнове
сия во всем веществе должно обеспечивать минимальную энергию 
всей системы, что реализуется при их определенном упорядочен
ном расположении в пространстве, т. е. в кристалле. «Кристал
лом, —  по определению выдающегося русского кристаллографа 
Г. В. Вульфа (1863— 1925), —  называется твердое тело, ограни
ченное в силу своих внутренних свойств плоскими поверхностя
ми —  гранями».

Такими внутренними свойствами являются симметрия в рас
положении образующ их кристалл частиц и как следствие этого 
анизотропия свойств, т. е. неодинаковость свойств по разным нап
равлениям, что обусловлено и различным чередованием частиц, 
и различными расстояниями между ними в зависимости от на
правления. Например, если из кубического кристалла поварен
ной соли вырезать стержень с поперечным сечением 1 мм2 пер

Т а б л и ц а  7. 9
Параметры уравнения 
Ван-дер-Ваальса (7.3) 

некоторых вещ еств6

В ещ ество я,
л*-атм/моль* Ь, л*/м оль

Н 2 0,2444 0,02661
Не 0,0341 0,02370
NHS 4,175 0,03710
Na 1,390 0,03912
СО 1,487 0,02640
о а 1,360 0,03183
Аг 1,347 0,03221
С 0 2 3,592 0,04267
НС1 3,673 0,04084
Н20 5,464 0,03049

8 Приведенные данные полезно 
сопоставить с  величинами молярных 
объемов, указанными в табл. 3.2.



7.10. Сущ ествующ ие кристаллические системы: а —  кубическая, б —  гекса
гональная, в — тетрагональная, г — ромбическая, д — моноклинная, е —

триклинная

пендикулярно какой-либо паре граней, то при испытании на раз
рыв он разорвется при нагрузке 0,6 кг (5,6 Н ) ;  такой же стержень, 
вырезанный параллельно диагонали грани куба, имеет прочность 
1,2 кг/мм2 (11,3 М П а );  максимальную прочность имеет стержень, 
параллельный пространственной диагонали куба, —  2,2 кг/мм2 
(21,1 М П а ).

В зависимости от относительных размеров частиц, образующих 
кристалл, и типа химической связи (ее направленности) вещества 
образую т кристаллы различной формы, определяемой способом 
соединения частиц. Число этих форм ограничено.

В соответствии с геометрической формой кристаллов сущ ест
вуют следующие кристаллические системы, или сингонии: куби
ческая, гексагональная, тетрагональная, ромбическая, моноклин
ная и триклинная (рис. 7.10) —  всего шесть систем, которые раз
личаются характером расположения координатных осей и их 
длиной.

В кубической системе все три оси имеют равную длину и пе
ресекаются под углом 90°. Основные формы кубической системы—  
куб и октаэдр (рис. 7.10, а ).  В этой системе кристаллизуется

~ 8 %  всех изученных кристаллов, например многие металлы, ал
маз, NaCl, КС1 и др.

В гексагональной системе две оси имеют равную длину и на
ходятся в одной плоскости под углом 60°, а третья располагается 
под углом 90° и не равна им. Основные формы гексагональной 
системы — гексагональные призма и бипирамида (рис. 7.10, б ) .  
В этой системе кристаллизуется —7% всех изученных кристаллов, 
например многие химические элементы, Н 20 ,  Si02, N a N 0 3 и др.

В тетрагональной системе все три оси пересекаются под углом 
90°. Д ве из них имеют равную длину, а третья не равна им. Ос-



новные формы тетрагональной системы —  квадратная призма и 
бипирамида с квадратным основанием (рис. 7.10, в ) .  В этой сис
теме кристаллизуется —5% всех изученных кристаллов, напри
мер Sn, S n 0 2 и др.

В ромбической системе все три оси пересекаются под углом 
90°, но имеют различную длину. Основные формы ромбической 
системы —  призма и бипирамида (рис. 7.10, г ) .

В этой системе кристаллизуется — 28% всех изученных крис
таллов, например S, K N 0 3, K2S O 4 и др.

В моноклинной системе две оси пересекаются под углом, о т 
личающимся от 90°, а третья ось располагается под углом 90° 
к этим двум осям. Все три оси имеют различную длину. Основ
ные формы моноклинной системы —  призма и бипирамида 
(рис. 7.10, д ) .  В этой системе кристаллизуются —42% всех изу
ченных кристаллов, например S, КСЮз, Na2S0 4 - 10H20  и др.

В триклинной системе все три оси имеют различную длину и 
располагаются под разными углами, отличающимися от 90°. О с 
новные формы триклинной системы —  призма и бипирамида 
(рис. 7.10, е ) .  В этой системе кристаллизуется ~ 1 0 %  всех изу
ченных кристаллов, например К2Сг207, C uS0 4 - 5H20  и др.

Из рис. 7.10 видно, что в различных системах кристаллов пов
торяются основные геометрические формы —  призмы и пирамиды. 
Однако для естественных кристаллов характерны не только ос- 

1 новные формы, но и комбинации этих форм. Так, кристалл, изоб-

| оинация октаэдра и куоа

I
раженный на рис. 7.11,а, является комбинацией куба и октаэдра, 

I а кристалл, изображенный на рис. 7.11, б, —  комбинацией окта- 
эдра и куба.

На рис. 7.12— 7.16 приведены примеры структур с разными ти
пами химической связи: молекулярной, ионной, атомно-ковалент
ной и атомно-металлической.

Многие вещества в зависимости от условий могут кристаллизо
ваться различным способом —  явление полиморфизма7. Так, об-

i

7.12. Кристаллическая решетка 
йода

7 Греч, «поли» —  много и «м орф ос» —  форма.
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щеизвестны полиморфные модификации углерода — алмаз и 
графит; в гл. 4 упоминалось о двух формах железа —  объемно- 
центрированной кубической типа вольфрама (рис. 7.16, а) и гра- 
нецентрированной кубической типа меди (рис. 7.16, б ) .

Полиморфизмом могут обладать не только простые вещества, 
но и соединения, ярким примером которых может служить лед, 
имеющий в зависимости от давления свыше 7 модификаций; или 
хлорид аммония N H 4C1, который может кристаллизоваться по 
типу NaCl (см. рис. 7.13) или CsCl (см. рис. 7.14). Полиморфизм 
является частным случаем аллотропии (последняя включает 
в себя еще возможность варьирования состава молекул, как, на
пример, Ог и Оз или модификации серы и др .).

Если два разных вещества имеют одинаковую кристалличес
кую структуру, формально одинаковую химическую формулу и 
не очень сильно различаются по размеру (не более чем на 10—  
15%) образующих их частиц (атомов, ионов), то они могут обр а 
зовать смешанные кристаллы — твердые растворы —  и называ
ются изоморфными8. Это явление, открытое в 1819 г. Митчерли- 
хом, . позволило установить в свое время формулы многих неизве
стных веществ, изоморфных известным. Примеры изоморфных ве
ществ следующие: NaCl— К.С1, С а С 0 3— C a N 0 3, K BF4— K M n 0 4— 
B a S 0 49.

Конечно, строгая периодичность расположения атомов (ионов, 
молекул) в кристаллической решетке возможна только в идеаль
ном случае. Условия роста кристаллов, флуктуации теплового 
движения, смещающие атом из положения равновесия, механи
ческие воздействия на вещество, обязательное наличие примесей 
и т. п. обусловливают наличие большего или меньшего числа на
рушений идеальной структуры.

Это так называемые дефекты кристаллического строения, при
сутствие которых сказывается, и иногда очень существенно, на 
свойствах кристаллов. Так, техническое железо имеет прочность 
175— 315 МПа (около 25 кг/мм2), сложнолегированная сталь ре
кордной прочности —  3900 МПа (400 кг/мм2), а бездефектный 
кристалл чистого железа —  13000 М П а (1300 кг/мм2).  Многие 
другие практически важные свойства кристаллов определяются 
именно присутствием специально создаваемых дефектов струк
туры, в частности, каталитическая активность, полупроводниковые 
свойства, способность к люминесценции, окраска и другие.

§ 8. ЖИДКОЕ СОСТОЯНИЕ. СТЕКЛО

Из сказанного в предыдущих параграфах ясна принципиаль
ная разница между газообразным (в идеальном приближении 
полностью неупорядоченным) и кристаллическим (в идеальном

8 Греч, «изо» —  равный, одинаковый и «м орф ос» —  форма.
9 Последние примеры —  свидетельство условности приписываемых атомам 

зарядов даж е в ионном веществе; здесь оказываются эквивалентными ионы раз
личных зарядов.



приближении полностью упорядоченным) состояниями веществ. 
Существует и промежуточное состояние, которое в зависимости от 
вязкости называется жидким (с малой вязкостью) или стеклооб
разным (с большой вязкостью). Это промежуточное состояние 
с точки зрения характера химического взаимодействия между 
структурными частицами вещества не отличается от кристалли
ческого; с точки зрения упорядоченности структуры является про
межуточным между газом и кристаллом.

При плавлении кристалла разрушается существующий в нем 
порядок составляющих его частиц, распространявшийся на весь 
данный кристалл —  так называемый дальний порядок. В ж ид
кости остается только ближний порядок, связанный с сущ ествова
нием предпочтительного (энергетически более выгодного) окру
жения каждой частицы другими (например, положительного иона 
отрицательными); такие сравнительно небольшие упорядоченные 
группы полностью неупорядоченно расположены в пространстве, 
кроме того, между ними имеются пустоты, и это обеспечивает 
характернейшее свойство жидкостей —  текучесть.

Т а б л и ц а  7 .10  
Сравнение кристаллического и жидкого состояний

В ещ ество

К оординационное
ч исло

гж ~ гк V  — V  ж к

в к р и с
талле

в ж и д 
кости

г  • % к
у  . /О

К

Натрий 14 9 ,3 2,96 3 ,0
Алюминий 12 10,8 2 ,80 8 ,3
Германий 4 8,1 11,11 — 6 ,5
Золото 12 11 — 0 ,6 9 6 ,5
Свинец 12 10,5 — 1,72 6 ,5

гж и гк — средние межатомные расстояния в жидкости и 
кристалле.

Уж и Vk —  удельные объемы жидкости и кристалла вблизи 
температуры плавления.

Табл. 7.10 позволяет сравнить некоторые характеристики твер
дого (кристаллического) и жидкого состояний. Координационное 
число —  число ближайших соседей —  при плавлении атомных 
кристаллов (Na, Al, Au, Pb) уменьшается, а ковалентных (Ge) 
увеличивается. При этом межатомные (на самом деле межъядер- 
ные) расстояния в среднем могут как увеличиваться (Na, Al, G e ) ,  
так и уменьшаться (Pb, A u ).  Однако, если это изменение не очень 
велико, объем при плавлении увеличивается 10. Лишь при превра

10 Отметим сравнительно небольшое изменение объема при таком переходе 
в отличие от перехода из конденсированного состояния в газообразное, где оно 
составляет сотни процентов; в частности, и этим определяется близость ж идко
го и твердого состояний в-отличие от газообразного.



щении ковалентных кристаллов (например, германия) в металли
ческую жидкость, сопровождающ емся возрастанием координаци
онного числа, несмотря на увеличение среднего межатомного рас
стояния, объем уменьшается. Здесь отчетливо видно, что объем 
вещества зависит главным образом не от межатомных расстоя
ний, а от структуры. Примером этому может служить также вода 
(см. гл. 17).

Как указывалось в § 5, температура перехода вещества из о д 
ного агрегатного состояния в другое определяется относительной 
устойчивостью этих состояний в термодинамическом, а не струк
турном смысле. П оэтому возможны метастабильные состояния 
переохлажденной жидкости (например, вода может быть сохране
на в жидком виде до температуры — 40° С и ниже, легко достига
ется переохлаждение железа на 100— 150° ниже температуры его 
плавления, и т. д .) ,  а также перегретого кристалла (например, 
алюминий может быть нагрет без расплавления до 665° С, т. е. 
выше температуры его плавления 660° С ) ,  хотя последнее —  зна
чительно более редкое явление, так как скорость фазового пере
хода, как и многих других физико-химических процессов, зависит 
от температуры, возрастает с ее повышением п .

Ж идкое состояние вещества занимает определенный участок 
на температурной шкале. Снизу он ограничен температурой крис
таллизации (или, что то же, температурой плавления). Сверху —  
так называемой критической температурой (существование ко
торой установил Д. И. Менделеев). С повышением давления по
вышается температура, при которой жидкость находится в равно
весии со своим паром. При температурах выше критической ни 
при каком давлении состояния «ж идкость» и «пар» не различимы, 
остается одно полностью неупорядоченное газообразное состояние 
вещества. Выше этой температуры, следовательно, никаким дав
лением нельзя добиться конденсации газа в жидкость. Это отно
сится, например, к основным компонентам воздуха —  азоту и 
кислороду, поэтому столь безуспешными были первые попытки 
получить жидкий воздух путем повышения давления при комнат
ной температуре. В табл. 7.11 приведены координаты критичес
ких точек некоторых веществ. Заметим, что ими определяется вы
бор жидкостей для холодильных устройств (в частности, аммиака,, 
фреона и т. п.).

11 Напомним, что сущ ествуют переохлажденный пар (используется, напри
мер, в камере Вильсона для наблюдения треков заряженных, в том числе эле
ментарных, частиц) и перегретая ж идкость (применяется в пузырьковых камерах 
для тех ж е целей). Существование таких метастабильных состояний (перегре
тых и переохлажденных) объясняется необходимостью  зародышеобразования но
вой фазы, для чего требуется затрата энергии на создание новой поверхности —  
границы раздела меж ду фазами. Кроме того, в принципе при температуре рав
новесного сосущ ествования фаз невозможен процесс, так как его движущая 
сила —  изменение свободной энергии (см. след, гл.) —  равна нулю. Необходим' 
перегрев для перехода в высокотемпературное состояние и переохлаждение —  
в низкотемпературную фазу.



Т а б л и ц а  7. 
Критические температура и давление некоторых веществ

В ещ ество ч я
о п р к . атм В ещ ество Гк. °с V  а™

Не — 267,9 2 ,26 НС1 51,4 81 ,5
На — 239,9 12,8 HF2C12 (фреон-12) 111,5 39 ,6
Na — 147,0 33 ,5 NH3 132,4 33 ,5
СО — 140,3 34 ,5 С12 144 76,1
Аг — 122,5 4 8 ,0 Н20 374,2 218,3
о2 —  118,4 50,1 d 2o 370,9 218,6
сн4 — 82,1 4 5 ,8 la 553 ?
0 3 — 12,1 54,6 S 1040 116
со* 31 ,0 72 ,9

В начале параграфа говорилось о стеклообразном состоянии, 
которое со  структурной точки зрения следует отнести к жидкому 
состоянию вещества: в нем имеется ближний и отсутствует даль
ний порядок. Рис. 7.17 схематически на двумерной модели пока-

• Атом SI О Атом О

7.17. Строение кристаллического (а ) и аморфного (б ) кварца

зывает разницу в структурах кристаллического и стеклообразного 
кварца. Тем не менее подобные вещества сохраняют свою  форму 
в течение длительного времени, как и твердые кристаллические 
вещества. Здесь существенным является указание на время. За 
достаточно большой промежуток времени течение все-таки наб
людается. Д аж е обычное стекло изменяет свою  форму —  течет 
под действием силы тяжести, правда, для наблюдения этого яв
ления требуются многие десятки лет. С повышением температуры



текучесть увеличивается, так как уменьшается вязкость. На 
рис. 7.18 приведено изменение вязкости с температурой вблизи 
перехода твердое —  жидкое для кристаллического вещества (лед) 
и типичного стеклообразного (глицерин). Видно, что в отличие 
от кристаллического стеклообразное вещество не имеет какой-ли- 
бо  определенной температу
ры плавления, здесь нет фа
зового перехода, но лишь 
неперерывное изменение вяз
кости.

Стеклообразное состоя
ние возникает, когда при 
понижении температуры 
жидкости скорость ее кри
сталлизации —  образования 
упорядоченной структуры с 
минимальной энергией —  
мала сравнительно со ско-

6

0 - | = к _ 0 ^ СН1

7.18. Температурная зависимость 
вязкости водяного льда ( 1) ,  гли
церина (2 ) и воды (3 ). Равновес
ная температура плавления глице

рина +  18аС

7.19. Структурные формулы холестерилбен- 
зоата (а) ,  параазоксифенетола (б )  и па- 

раазоксианизола (в)

ростью охлаждения, сопровождающегося увеличением вязкости. 
Это имеет место в первую очередь в веществах с полимерной 
структурой, в частности в силикатных материалах. При очень 
больших скоростях охлаждения (порядка миллионов градусов в 
секунду) в стеклообразном состоянии могут быть получены даже 
металлы. При этом они приобретают новые, часто полезные свой
ства. Например, стеклообразная хромо-никелевая сталь обладает 
более высокой коррозионной стойкостью, чем даже платина.

Стеклообразное состояние имеет более высокую энергию, чем 
кристаллическое (например, Д # 0обр(В2Озстекл) = —1253,9 кДж/моль, 
А Я 0Обр(В2Озкрист) =  — 1272,8 кД ж /моль), и потому термодинамиче
ски неустойчиво (метастабильно). С течением времени происходит



кристаллизация, которая ускоряется при появлении центров крис
таллизации, например под действием ионизирующего (в частнос
ти, гамма-) излучения. Так получают кристаллические силикат
ные стекла —  ситаллы, имеющие прочность металлов и прозрач
ные для радиоволн, что находит применение в ракетной технике.

§  9 . Ж И Д К О К РИ СТАЛ Л И Ч ЕСК О Е С О С ТО Я Н И Е

В 1889 г. Рейницер обнаружил, что при плавлении некоторых 
веществ (ими были холестерил-бензоат, параазоксифенетол, па- 
раазоксианизол, структурные формулы показаны на рис. 7.19) 
образуется жидкость, обладающая анизотропными свойствами, 
характерными для кристалла. Тем самым было открыто третье 
конденсированное состояние вещества —  жидкокристаллическое, 
которое по аналогии с кристаллическим (имеющим форму) и 
жидким (аморфным) было названо мезоморфным  |2. Это состоя 
ние, в отличие от стеклообразного, является термодинамически 
стабильным. Переходы из него в кристаллическое состояние при 
понижении и в изотропное жидкое состояние при повышении тем
пературы происходят обратимо. В случае холестерил-бензоата 
плавление его кристаллов происходит при 145° С с образованием 
мутной жидкости —  жидких кристаллов, которые превращаются 
в прозрачный расплав при 179° С.

В настоящее время известно уже много тысяч веществ, кото
рые могут быть получены в жидкокристаллическом состоянии. 
Необходимым условием для этого должны быть вытянутая форма 
их молекул и асимметричное строение. Тогда при разрушении 
кристаллической решетки во время плавления эти молекулы 
ориентируются определенным образом относительно друг друга 
{их длинные оси располагаются параллельно), что обеспечивает

7.20. Схема расположения молекул в жидком кристалле

12 Греч, «м езо» —  средний.



минимум энергии, т. е. стабильность системы (рис. 7.20). При 
этом они могут свободно перемещаться параллельно самим себе, 
т. е. система обладает текучестью, характерной для жидкости. 
В то же время сохраняется упорядоченное расположение, упоря
доченная структура, обусловливающая свойства, характерные для 
кристалла.

Высокая подвижность этой структуры дает возможность уп
равлять ею в результате весьма слабых воздействий (тепловых, 
электрических, магнитных и т. п.), т. е. изменять свойства веще
ства (например, оптические), что и используется широко в сов 
ременной технике, в том числе во всем известных часах.



Э Л Е М Е Н Т Ы  Х И М И Ч Е С К О Й  
Т Е Р М О Д И Н А М И К И

§  1. ПРЕДМЕТ ХИ М И Ч ЕСК О Й  ТЕ РМ О Д И Н АМ И К И

Предметом химии является одна из форм движения материи—  
химическая, проявляющаяся в химических процессах —  реакциях. 
Мерой этой формы, как и всех остальных форм движения мате
рии, служит энергия.

Предметом термодинамики является изучение законов взаим
ных превращений различных видов энергии, связанных с перехо
дами энергии между телами в форме теплоты и работы.

Химическая термодинамика применяет законы таких превра
щений для определения направления и степени протекания хими
ческих реакций.

Существенную роль в термодинамике играет понятие термоди
намическая система (в дальнейшем просто система). Под систе
мой в термодинамическом смысле понимают выделенную из внеш
ней среды (реальными границами или мысленными) совокупность 
тел (веществ), которые могут обмениваться между собой энергией 
и веществом. Необходимым атрибутом термодинамической сис
темы является большое число составляющих ее частиц, настолько 
большое, чтобы законы статистики выполнялись для нее с д о с 
таточной точностью. (Это требование становится ясным при по
пытке применить понятие «теплота» к одной молекуле.)

Различают изолированные системы —  те, которые не могут 
обмениваться с внешней средой ни веществом, ни энергией; за
крытые системы могут обмениваться с внешней средой только 
энергией, но не веществом; открытые системы обмениваются с 
внешней средой и веществом и энергией.

Состояние системы характеризуется набором ее свойств —  па
раметров состояния, к которым относятся, в частности, химичес
кий состав системы, температура, объем и т. д. Не все параметры, 
определяющие состояние системы, являются независимыми. Н а 
пример, в случае идеального газа его состояние описывается урав
нением состояний Менделеева—Клапейрона p V = v R T ,  в которое 
входят 4 параметра (давление р, объем V, количество вещества v 
и температура Т), из которых независимыми оказываются, оче
видно, только три.

Каждая система характеризуется ее внутренней энергией  
(обозначается U ) . Эта энергия складывается из энергий образую 
щих ее составных частей, в том числе молекул, атомов, электро
нов, ядер, внутриядерных частиц и т. д. Она представляет собой  
сумму кинетической энергии движения указанных частиц и потен
циальной энергии их взаимодействия между собой, а также соб -



ственную энергию, отвечающую массе покоя частиц Е =  тс2. Так 
как окончательное строение материи неизвестно (и не будет изве
стно никогда), то учесть все виды взаимодействия всех видов 
частиц невозможно, т. е. невозможно знать значение U. Н о термо
динамика, имеющая дело с изменением  энергии, в этом не нужда
ется, как это станет ясно из дальнейшего. Внутренняя энергия 
не включает в себя кинетическую энергию системы в целом и ее 
потенциальную энергию во внешних полях, в частности, гравита
ционном.

Изменение энергии некоторой системы может происходить пу
тем ее-обмена с другими системами теплотой и (или) совершения 
работы (ею или над нею). Существуют различные виды работы, 
которые в химической термодинамике подразделяются на механи
ческую, совершаемую в результате изменения объема системы 
(при постоянном давлении она равняется Л = р Д У ) ,  и все осталь
ные, объединяемые термином обобщенная, или полезная, работа. 
Здесь имеется в виду «полезная» в химическом отношении, т. е. 
такая работа, при совершении которой протекают химические ре
акции; примером может служить работа электрического тока 
при электролизе.

§  2 . ПЕРВЫЙ З А К О Н  ТЕРМ О Д И Н АМ И К И

На основании всей практической деятельности человечества, 
в том _числе научно-исследовательской, естествознание, а также 
материалистическая философия пришли к установлению посту
лата —  закона сохранения энергии, в соответствии с которым 
энергия не создается из ничего и не может превратиться в ничто; 
если в течение процесса исчезает энергия определенного вида, то 
взамен появляется эквивалентное- количество энергии другого 
вида.

В случае изолированной системы, т. е. системы, которая не 
может обмениваться с внешней средой ни энергией, ни веществом, 
закон сохранения энергии требует, чтобы ее внутренняя энергия 
однозначно определялась ее параметрами состояния, т. е. была бы 
одной и той же независимо от того, каким способом она обр а 
зовалась, если ее параметры состояния те же. Иными словами, 
внутренняя энергия есть функция состояния. Это одна из фор
мулировок первого закона термодинамики.

В случае закрытой системы следствием закона сохранения 
энергии является то, что изменение внутренней энергии системы 
U равно разности сообщаемой системе теплоты Q и совершаемой 
ею при этом работы А:

A U =  Q — A. (8.1)

Это тоже формулировка первого закона термодинамики.
Если в процессе поглощения или выделения теплоты никакая 

работа не совершается (Л =  0, это  возможно только, если объем



системы не изменяется, т. е. в изохорном процессе), то вся теп
лота расходуется на изменение внутренней энергии (последняя 
возрастает, когда система теплоту поглощает —  эндотермический 
процесс, и убывает, когда теплота выделяется во внешнюю сре
ду —  экзотермический процесс):

Q v= A U .

В эндотермическом процессе, следовательно, A U > 0  и в экзотер
мическом Д £ /< 0 .

Если в процессе обмена теплотой с внешней средой, осущ еств
ляемом при постоянном давлении, т. е. в изобарном процессе, 
единственным видом работы оказывается работа расширения, то

QP =  A U +  pAV =  U2- U 1 + p (V 2-  V J  =  (U2 +  PV2) - ( U 1 +  pV1).

Вводя обозначение
H = U + p V ,

получаем
Qp = H 2- H { =  AH.

Величина И  называется энтальпией; ее изменением определяется 
тепловой эффект процесса, проводимого при постоянном давле
нии. Так же, как и в случае изменения U, в эндотермическом 
процессе энтальпия системы возрастает ( Д # > 0 )  и в экзотермиче
ском убывает ( Д # < 0 ) .  Как и внутренняя энергия, энтальпия яв
ляется функцией состояния, т. е. не зависит от пути, каким сис
тема пришла в данное состояние.

§  3. ТЕПЛОВЫЕ ЭФ Ф ЕК ТЫ  ХИ М И Ч ЕСКИ Х РЕАКЦИЙ

Раздел химической термодинамики, изучающий тепловые эф 
фекты химических реакций, называется термохимией. При этом 
в термохимии, как правило, рассматриваются лишь тепловые эф 
фекты, измеренные при постоянном объеме (тогда Q V= A U )  или 
постоянном давлении (тогда QP= A H ) .  Следствием этого является 
основной закон термохимии, сформулированный в 1840 г. 
Г. И. Гессом как закон постоянства сумм теплот: «Когда обр а 
зуется какое-либо химическое соединение, то при этом всегда вы
деляется одно и то же количество тепла независимо от того, 
происходит ли образование этого соединения непосредственно 
или же косвенным путем и в несколько приемов» В современ
ной формулировке этот закон гласит, что тепловой эффект про
цесса (Q v = A U  или Q p=A H )  зависит только от пути перехода из 
одного состояния в другое.

Большинство реализуемых на практике процессов осуществля
ется при постоянном давлении, и в дальнейшем будут рассмат
риваться только они.

1 Г е с с  Г. И. Термохимические исследования. М., 1958. С. 20.



Уравнения реакций, записываемые с тепловым эффектом, на
зываются термохимическими. Закон Гесса (его можно назвать 
законом об  аддитивности теплот реакций) позволяет обращаться 
с ними, как с алгебраическими уравнениями, т. е. на его основе 
путем комбинаций уравнений реакций с известными тепловыми 
эффектами можно вычислять неизвестные тепловые эффекты д ру
гих реакций, которые еще не изучены, или не могут быть опреде
лены экспериментально, или просто отсутствуют в справочниках 
термодинамических величин.

Например, можно провести следующие реакции и измерить 
их тепловые эффекты (еще раз напомним, что здесь и в дальней
шем, если не оговорено противное, будут рассматриваться только 
'процессы при постоянном давлении):

Ск+Ог, г=СОг, г+393,5 кДж, А Н = —393,5 кДж (1),

2СОг+0 2,г =  2С02,г +  566,0 кДж, ДН —— 566,0 кДж (2),
Отсюда можно вычислить изменение энтальпии (или, говорят, 
«энтальпии») в реакции, которую затруднительно провести на 
практике (всегда образуется смесь СО и С 0 2):

2Ск +  Ог, г =  2СОг (3)-

Действительно, умножив почленно уравнение (1) на 2 и вычтя из
него уравнение (2 ) ,  получим

2Ск +  0 2, г =  2СОг +  221,0 кДж, Д #  =  — 221,0 кДж.

Следует обратить внимание, что численная величина энталь
пии реакции зависит от способа написания последней. Так, пос
ледняя реакция может быть записана в форме

Ск+  1 /20 2, г =  С О г (4 ) ;

для нее, очевидно, АН = — 110,5 кД ж  —  в два раза меньше, чем 
при записи (3 ) .  Поэтому, указывая энтальпию реакции, необходи
мо или приводить само уравнение реакции, или записывать ее, 
например, так: в первом случае ДН — — 221,0 кДж /2 моль СО, во  
втором —  АН  =  — 110,5 кДж/моль СО.

ЭНТАЛЬПИЯ ОБРАЗОВАНИЯ

Благодаря аддитивности теплот реакций нет необходимости 
табулировать теплоты всех реакций, да это  и невозможно из-за 
практически бесконечного числа возможных реакций между мил
лионами известных веществ. Д остаточно иметь данные о теплотах 
(энтальпиях) того минимального числа реакций, из которых 
можно получить все остальные. Таким общепринятым минимумом 
справочных данных служат энтальпии образования  веществ. (Эн
тальпия веществ, как и их внутренняя энергия, не определима.)

Энтальпией образования  называется энтальпия реакции обр а 
зования 1 моль вещества в стандартном состоянии из соответст



вующих простых веществ, также взятых в стандартных состоя
ниях.

Из такого определения следует, что энтальпии образования 
простых веществ равны нулю.

В качестве стандартного состояния вещества выбирают, как 
правило, наиболее устойчивое его состояние при стандартном дав 
лении (1 атм =  101325 Па) и данной температуре. Так, при ком
натной температуре стандартным состоянием кислорода будет 
его газообразное состояние с парциальным давлением 1 атм; стан
дартное состояние углерода — твердое, кристаллическое, причем 
графит, а не алмаз, так как графит стабильнее термодинамически 
(см. ниже); при температуре ниже 0° С стандартным состоянием 
воды будет твердое, в интервале 0— 100° С —  жидкое и при более 
высоких температурах —  газообразное2. Обычно табличные зна
чения стандартных энтальпий образования приводятся для так 
называемой стандартной температуры 25° С =  298,15 К. Обычная 
форма записи (значок «°» обозначает стандартную величину):

А Я о б р .  298 ( Q ? ,r )  —  0 ,  А Я о б р ,  298 (С гр а ф и т) — 0 ,  А Я о б р ,  298 (С алм аз) —

=  1,83 кДж/моль, АЯ°бр.,298 (Н2Ож) =  — 294,6 кДж/моль и т. д.

Часто, если данные приведены при 25° С, указание на темпера
туру опускают.

Энтальпии вышеприведенных реакций (1) и (4) (но не (3 ) )  
могут служить примерами энтальпий образования диоксида и 
оксида углерода соответственно:

ДЯ°бр (COtj) =  — 393.5 кДж/моль и АЯ°бР (СОг) =  —  110,5 кДж/моль.

Отметим необходимость указания агрегатного состояния ве
ществ, для которых проводятся термохимические расчеты. Рис. 8.1 
поясняет сказанное на энтальпийной диаграмме (переходы 1— 3).  
Очевидно, что энтальпии переходов 4— 6 суть энтальпии фазовых 
переходов газ— жидкое, газ— твердое и жидкое— твердое соответ
ственно, т. е. энтальпии испарения, плавления и возгонки. Эта же 
диаграмма иллюстрирует и закон Гесса. Видно, что энтальпия 
реакции (1) (переход 1) равна сумме энтальпий реакций (4) (пе
реход 7) и (2) (переход 5 ).  Вычисленная в тексте энтальпия ре
акции (4) (переход 7) есть разность энтальпий реакций (1) (пе
реход 1) и (2) (переход 8).

Приведенная на рис. 8.1 диаграмма иллюстрирует также ис
пользование табличных энтальпий образования веществ для рас
чета энтальпий реакции. Видно, что энтальпия реакции (2) есть 
разность энтальпий образования продукта реакции С 0 2 и ис

2 Выбор стандартного состояния обусловлен соображениями удобства рас
четов и, главное, возмож ностью  его воспроизведения. П оэтому, например, стан
дартным состоянием фосфора при комнатной температуре считают не наиболее 
устойчивую его модификацию —  красный фосфор, а белый фосфор, который 
легче получить в чистом виде.



ходного вещества СО (с учетом равенства нулю энтальпии обр а 
зования 0 2 —  простого вещества). Это важнейшее для термохи
мических расчетов следствие закона Гесса: энтальпия реакции 
равна разности энтальпий образования продуктов реакции и эн
тальпий образования исходных веществ:

АН р =  £  А Я обр (/) -  £  АЯобр (0,
/ i

где индексы /  и i относятся к продуктам реакции и исходным 
веществам соответственно.

Для расчетов удобна следующая форма записи:

Fe30 4,K + 4 C 0 r =  4C02,r +  3FeK

АЯобр — 1117 4 (— 110,5) 4 (— 393,5) 0 

ДЯр =  4 ( —  393,5) —  (—  1117 +  4 ( —  110 ,5 ) )=  - 1 5 , 0  кДж.

В органической химии часто вместо энтальпий образования 
веществ применяются легко определяемые экспериментально эн
тальпии сгорания. Энтальпийная диаграмма на рис. 8.2 показы
вает использование последних для расчета энтальпии реакции 
изомеризации бутена-2. Видно, что энтальпия реакции равна раз
ности энтальпий сгорания исходных веществ и энтальпий сгорания 
продуктов реакции:

А Я р =  у '  АН crop ( 0 — £  АЯ сгор (у).
«' /

Индексы i и /  относятся к исходным веществам и продуктам ре
акции соответственно.

Энтальпии образования соединений показывают закономерную 
связь с положением элементов в периодической системе, так что, 
пользуясь теми же приемами, что и Д. И. Менделеев, можно 
с достаточной долей вероятности предсказывать энтальпии обр а 
зования еще не изученных соединений. При этом, как видно из 
табл. 8.1 и 8.2, более ясная связь получается при расчете на 
моль не самого соединения, а на моль общ его для данного ряда 
элемента.

ЭНТАЛЬПИЯ связи
Энтальпии образования веществ могут быть как отрицатель

ными (чаще), так и положительными (см. табл. 8.1 и 8.2). В то 
же время образование любых молекул из атомов должно сопро
вождаться выделением энергии. Электроны потому и переходят 
с атомных орбиталей на молекулярные, что последние энергети
чески выгоднее, лежат на диаграмме энергий ниже (см. гл. 6 ). На 
рис. 8.3 приведен пример вещества с положительной энтальпией 
образования N 0 .  Энтальпию реакции образования вещества из 
атомов можно назвать энтальпией химической связи в этом ве-
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ществе; энтальпия обратной реакции —  энтальпия диссоциации 
связи, или атомизации. На рис. 8.3  переход 1 —  энтальпия связи 
(АЯ°связь =  — 6 3 1 ,8  кД ж /моль), переход 2 —  энтальпия диссоциа
ции, переход 3 —  энтальпия образования N O (A / / ° o6p ( N 0 )  =  
=  +  90,4 к Д ж /м о л ь ) .

Т а б л и ц а  8.1 
Энтальпии образования газообразных галогеноводородов

Г а л оген ов од ор од HF НС1 НВг HI

Л Я 'о б р , 298- кДж/моль — 2 7 0 ,7 — 9 1 ,8 — 3 4 ,1 + 2 6 , 6

Т а б л и ц а  8 .2
Энтальпии образования твердых оксидов элементов 2-го периода

О ксид L i20 BeO в2о, со, n 2o , f 2o

кД ж /моль — 595,8 — 598 —  1254 — 418,7 — 42,7 0*
Д ^ °о б р ,2 9 8

кДж/моль 0 — 595,8 — 598 — 418 — 209,4 — 8 ,6 0*

* ДЙ°обр, 298 ( р 2° г )  =  +  23 кД ж/моль.

Очевидно, что энтальпия реакции есть разность энтальпий 
связей в веществах —  продуктах реакции и исходных веществах.

В заключение параграфа подчеркнем, что при термохимичес
ких расчетах (см. рис. 8.1— 8.3) мы нигде не пользовались абсо
лютными значениями энтальпий веществ, а только их разностями. 
Именно поэтому вопрос выбора нуля отсчета не имеет физичес
кого смысла и определяется соображениями удобства его исполь
зования 3.

§ 4. ВТОРОЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ

С помощью первого закона термодинамики устанавливаются 
такие характеристики вещества, функции состояния, как внутрен
няя энергия U и энтальпия Н. Характер их изменения в химичес
ких процессах, т. е. энергетика химических реакций, имеет, оче
видно, важнейшее значение для их характеристики и практичес
ких приложений.

Второй закон термодинамики определяет движущую силу са 
мопроизвольно совершающихся в природе процессов, в том числе 
химических реакций, путем рассмотрения еще одной функции

3 Аналогичный случай имеет место при определении электродных потен
циалов (см. гл. 15).



состояния —  энтропии S. Прежде чем выяснять ее смысл, попро
буем качественно обсудить некоторые факторы, определяющие 
направление самопроизвольных процессов, т. е. таких, которые 
происходят сами, без внешнего воздействия.

В середине прошлого века Бертло и Томсен постулировали, 
что самопроизвольно происходят только процессы, сопровож даю 
щиеся уменьшением энергии системы, т. е. экзотермические. Это 
оказывается правильным для подавляющего большинства явлений 
при температурах, близких к комнатным. Однако существование, 
например, эндотермических процессов взаимного растворения ве
ществ отвергает этот принцип в качестве универсального критерия 
направленности процесса. Более того, любая обратимая химичес
кая реакция показывает его неправомочность, так как, самопро
извольно проходящая в одном направлении экзотермически, она 
непременно будет эндотермической в другом.

Кроме того, в природе имеют место самопроизвольно проис
ходящие события, которые не сопровождаются выигрышем в энер
гии. Движущей силой их служит выравнивание некоторых (назы
ваемых интенсивными) параметров системы, первоначально не
одинаковых в разных ее частях, таких как, например, температура 
(переход теплоты от более нагретого тела к менее нагретому), 
концентраций (смешение газов, растворение, диффузия), заря
дов (электрический ток) и т. д. При этом может совершаться 
работа. Обратные переходы не противоречат первому закону тер
модинамики (закону сохранения энергии), однако самопроизволь
но никогда, как об  этом свидетельствует опыт всей человеческой 
практики, не происходят, а требуют для своего осуществления 
затраты работы. Примером тому может служить работа холо
дильника или так называемого теплового насоса, переносящего 
теплоту o r  менее нагретого, охлаждаемого тела к внешней среде, 
находящейся при более высокой температуре.

Второй закон, как и первый, может формулироваться по-раз
ному, но все формулировки эквивалентны и все утверждают не
возможность осуществления самопроизвольного процесса, веду
щего к возрастанию разности величин интенсивных параметров 
системы. Так, по Клаузиусу, «единственным результатом любой 
совокупности процессов не может быть переход теплоты от менее 
нагретого тела к более нагретому» (не может увеличиваться сам о
произвольно разность температур обменивающихся теплотой тел 
или систем). По Томсону: «Теплота наиболее холодного из уча
ствующ их в процессе тел не может служить источником, работы».

§  5. ЭН ТРОП ИЯ

Что же происходит в изолированной системе при выравнива
нии внутри нее интенсивных параметров состояния? Рассмотрим 
явление на важном для химии примере выравнивания концент
раций.



Пусть имеется система, состоящая из разделенного пополам 
перегородкой сосуда и содержащая четыре в принципе одинако
вые, но различимые мысленно (скажем, имеющие номера от 1 до 
4) молекулы. Рис. 8.4 показывает возможные варианты их рас-

1 2 . 3  4 5

8.4. Способы распределения четырех молекул по двум половинам сосуда

пределения по двум половинам сосуда. Назовем эти варианты 
состояниями системы. Очевидно, что состояние 1 может быть реа
лизовано единственным способом, U?i =  l (W  —  число способов, 
которым может быть реализовано данное состояние системы). 
Для состояния 2 возможно 4 варианта распределения молекул: 
№  1 и №  2— 4; № 2 и № 1, 3, 4; № 3 и №  1, 2, 4; наконец, 
№  4 и № 1— 3; Г 2 =  4. Состояние 3, как легко убедиться, осущ е
ствляется шестью способами, №3 =  6 . Далее, ^ 4  =  ^ 2= 4  и №5 =  
=  Н?1 =  1. Таким образом, всего существует W\ +  W2+  №3+  №4 +  
+  №5= 1 6  способов размещения четырех молекул по двум поло
винам сосуда. Какое же состояние системы более вероятно? При 
случайном  распределении молекул состояние 1, осуществляемое 
единственным способом, имеет вероятность4 возникнуть, равную 
1/16. Для состояния 2 Р  =  4/16, 3 —  6/16, 4 —  4/16 и 5 —  1/16. 
Видно, что вероятность равномерного распределения (выравнен
ное™ концентраций), отвечающего состоянию 3, максимальна. 
При случайных изменениях внутри системы с наибольшей вероят
ностью возникает именно такое состояние; в этом отношении оно 
наиболее устойчиво, система переходит в него самопроизвольно. 
Для него максимально значение W, которое поэтому называется 
термодинамической вероятностью5. На рис. 8.5 показаны графи
ки математической и термодинамической вероятности разных со с 
тояний такой же системы, но с 12 молекулами; видна максималь
ная вероятность состояния с наиболее равномерным распределе
нием.

Как можно увидеть уже из двух приведенных примеров, 
с увеличением числа составных частей (молекул) системы веро
ятность отклонения от равномерного распределения быстро умень
шается и становится исчезающе малой для макроскопических 
систем 6.
---------------

4 Математическая вероятность Р  —  отношение числа благоприятных собы 
тий к общ ему числу возможных.

s В отличие от  математической вероятности, для которой 0 < / 5< 1 , термо
динамическая вероятность —  число способов осуществления данного состояния 
системы l< U 7 < o o .

6 Математическая вероятность того, что в 1 мм3 газа плотность будет от- 
личаться от средней в 1 см 3 этого газа на 0,01% , равна 10~в0; однако в объе
ме 0,2 мкм3 отклонение плотности на 1% от средней происходит каждые 10-9  с „



Энтропия и есть функция состояния системы, определяющая ее 
термодинамическую вероятность и в этом смысле устойчивость 
данного состояния; их связь дается уравнением Больцмана

S =  k In W. (8.2)

Здесь & =1,38-10~23 Д ж /К  —  константа Больцмана; ее размер
ностью определяется размерность энтропии.

В изолированной системе са- 
% мопроизвольно могут . происхо

дить только процессы, в которых 
реализуется ее более вероятное 
состояние, т. е. сопровож дающ ие
ся увеличением термодинамиче
ской вероятности W  и, следова
тельно, энтропии S:

A S > 0 .

1 2  3 4 5 6 7 
№  распределения

8.5. Термодинамическая ( W ) и 
математическая (Р, % ) веро
ятности распределения 12 м о
лекул по двум половинам с о 
суда. № 1 -г- 6— 6, № 2 —  5— 
7, № 3 —  4— 8, № 4 —  3— 9, 
№  5 —  2— 10, № 6 —  1— 11, 

№ 7 —  0— 12

8.6. Энергетическое состояние сис
темы из двух молекул при 0 К 
(а) ,  при общ ем запасе энергии 

1 квант (б) и 2 кванта (в)

Э то  тоже формулировка второго закона термодинамики.
М ож но сказать, что в таких необратимых процессах, сопро

вождающихся увеличением S, энтропия производится ( возникает),  
это, например, происходит при выравнивании концентраций.

Энтропия системы может изменяться и при обмене ее с окру
жающ ей средой теплотой. Речь в таком случае идет, конечно, не 
об  изолированной, а лишь о закрытой системе. Рассмотрим м о
дельную систему 7, состоящ ую из двух одинаковых молекул, каж 

т. е. очень часто (Я. И. Герасимов). Здесь проявляется статистический характер 
закона термодинамики, который поэтому неприменим к малым (по числу состав
ных частей) системам.

7 См.: П о  л т о р  а к  О. М., К о в б а  Л. М. Физико-химические основы неор
ганической химии. М., 1984.



дая из которых может находиться в различных энергетических 
состояниях, или, что то же, занимать различные энергетические 
уровни (рис. 8.6). Точка обозначает то или иное энергетическое 
состояние молекулы.

При 7  =  0 К обе  молекулы находятся на самом нижнем энер
гетическом уровне; это состояние, очевидно, единственное, W =  1. 
Пусть система поглотила 1 квант энергии; тогда возможны со с 
тояния, показанные на схеме рис. 8.6, б. Их два, W =  2. Если о б 
щий запас энергии составит 2 кванта, то число распределений 
становится равным 3, при трех квантах W =  4 и т. д. С увеличени
ем энергии системы возрастает W  и, следовательно, S. Изменение 
энтропии в результате теплообмена называется потоком энтропии 
и определяется уравнением

A S =  Q /7 ’ ,

где Q — теплота, которой система обменивается с внешней сре
дой при температуре Т.

Общее изменение энтропии системы определяется суммой про
изводимой энтропии (в необратимом процессе) и потока энтропии 
(приобретаемой или выделяемой в результате теплообмена).. 
В обратимых процессах энтропия не производится и все ее из
менение определяется величиной Q/T.

Поэтому, например, в адиабатическом обратимом процессе 
AS =  0, в необратимом A S > 0 ;  в эндотермическом обратимом и 
необратимом A S > 0 ;  в экзотермическом обратимом A S < 0 ,  а в не
обратимом может быть A S ^ O  в зависимости от того, что преоб
ладает: производство энтропии (тогда A S > 0 )  или ее поток во 
внешнюю среду (тогда A S < 0 ) ;  чаще имеет место последнее. 
Большинство протекающих в природе процессов является необра
тимыми и сопровождается производством энтропии.

Число способов (структурных и энергетических), которыми 
можно осуществить какое-либо макросостояние вещества, огром
н о 8. В табл. 8.3 приведено несколько примеров.

Из таблицы видно, что с уменьшением упорядоченности сис
темы (например, при плавлении и тем более испарении) энтропия 
возрастает. Это понятно, так как неупорядоченное состояние м ож 
но осуществить большим числом способов.

Если же взять идеально упорядоченный кристалл (располо
жение атомов в нем, таким образом, единственное) при 0 К (все 
атомы, следовательно, находятся в самом низком энергетическом 
состоянии, которое, естественно, тоже единственное), то для него 
W =  1 и S =  0. Этот вывод, сделанный Нернстом, называется треть
им законом термодинамики (одна из формулировок). Он дает 
естественную нулевую точку отсчета для значения энтропии (от 
сутствующую для ранее рассмотренных функций состояния U и

8 Возможно, огромность чисел, приведенных в таблице, помож ет осознать 
сравнение их с числом всех  частиц (атомов, электронов, нейтрино и др.) в на
шей Вселенной, оцениваемым числом Ю2' 10’ .



Т а б л и ц а  8. 3
Энтропия некоторых веществ в различных агрегатных состояниях

В ещ ество

Термодинамическая вероятность , IV Энтропия S °298. Д ж /К -м о л ь

к ж г к ж г

Алмаз Ю М  О23 1050. ю 23 2,44 158,0
Графит 10=-1023 5,69
Алюминий 10е-1 о23 1012-1023 105--1023 28,3 37 ,8 164,4

Вода 1014-1 о23 1021-1023 103». 1 о23 43 ,9 66 ,9 188,7

Н ),  т. е. позволяет экспериментально измерить или теоретически 
рассчитать абсолютные значения энтропии. Для стандартных со 
стояний веществ они приведены в справочниках термодинамиче
ских величин.

Будучи функцией состояния, энтропия химической реакции 
(вернее, изменение энтропии в реакции) может быть рассчитана 
с использованием закона Гесса. Например, для реакции

Fe30 4,K+ 4СОг =  3FeK +  4С 02,Г 

5?98 Дж/К-моль 151,5 4-197,9 3 -27 ,2  4-213,8

AS0 =  (3-27,2  +  4-213,8) — (151,5 +  4-197,9) =  — 6,3 Дж/К-

§  6 . С В О Б О Д Н А Я  ЭНЕРГИЯ

Рассмотрим закрытую систему, которая может обмениваться 
теплотой с внешней средой при постоянных давлении и темпера
туре, и в которой происходят только обратимые процессы. Требу
ется определить их направление.

Перепишем выражение (8.1) для первого закона термодинами
ки, разделив в нем работу А  на полезную Лпол и работу расши
рения pAV  (см. § 1):

A U = Q - A non- p A V .

Сделаем подстановку A H = A U + p A V  и получим

АН — Q А ПОл.

Согласно второму закону изменение энтропии в такой системе 
(§ 4)

AS =  Q/T.

Исключив из двух последних уравнений Q, получим

Л По л = — ( A H - T A S ) .



Это значит, что в системе может совершаться работа химиче
ского процесса (ЛПОл > 0 ) ,  если стоящее в скобках выражение от 
рицательно. Его обозначают

A G = A H — TAS. (8.3)

Так как И и S суть функции состояния, то и их комбинация 
G также функция состояния (поэтому может рассчитываться 
с использованием закона Гесса ). Она называется свободной  эн ер 
гией  (или изобарно-изотермическим потенциалом, или энергией  
Гиббса, или свободной энтальпией).

Уравнение (8.3) —  одно из основных уравнений химической 
термодинамики, так как связывает возможность протекания хи
мической реакции в системе с происходящими при этом измене
ниями Н и 5. Реакция возможна (возможно совершение полез
ной работы ), как выше указывалось, что A G < 0 . При A G > 0  ре
акция самопроизвольно не идет. При A G = 0  имеет место равно
весие.

Анализ уравнения (8.3) показывает, что знак изменения сво 
бодной энергии зависит от знаков и относительных величин изме
нения энтальпии и энтропии, а также от температуры. При низких 
температурах определяющей будет величина (знак) АН  и сам о
произвольно идут главным образом экзотермические реакции 
в соответствии с принципом Бертло— Томсена (особенно, когда 
не происходит изменения агрегатного состояния вещества, сопро
вождающегося большим изменением энтропии). При высоких тем
пературах решающую роль играет энтропийный член уравнения
(8.3), возрастающий в реакциях разложения. Поэтому при доста 
точно больших температурах не могут существовать сложные сис
темы (с определенных температур —  молекулы, атомы и т. д.) .

Рассмотрим два примера расчета свободной энергии реакции.
Рассчитаем, возможно ли самопроизвольное протекание реак

ции восстановления Ре30 4 оксидом углерода (II ) ,  приведенной 
в предыдущих параграфах, если все вещества взяты в стандарт
ных состояниях при стандартной температуре. В § 2 вычислена 
энтальпия этой реакции: АН°29а =  — 15 кДж /моль Fe30 4, а в § 4 —  
энтропия: AS°298 =  — 6,3 Д ж /К -м о л ь  Fe30 4. Следовательно, измене
ние свободной энергии

AG0 =  АН0— TAS0 =  —  15000— 298 (— 6,3) =  —  13100 Д ж < 0 .

Результат показывает, что реакция возможна 9.
Вычислить свободную энергию реакции можно и с использова

нием табличных данных по свободным энергиям образования  ве
ществ, определенным так же, как энтальпии образования в § 2.

9 Возможна, но не значит, что действительно может пойти в данных усло
виях. Очевидно, что при комнатной температуре восстановления происходить 
не будет. Отрицательное изменение свободной энергии есть необходимое, но не 
достаточное условие протекания реакции. П одробнее об  этом —  в следующих 
главах.



Тогда для описываемой реакции
Fe;)0 4,K +  4COr =  3FeK -г 4С02,Г

AGo6P,298. кДж/моль — 1014 4 ( —  137,2) 0 4 ( — 394)

АОреакцИИ =  4 (—  394) —  (—  1014 -г 4(—  137,2)) =  —  13,2 кДж. 

Рассмотрим реакцию получения водяного газа:

Ск +  Н2О г =  СОг +  Ы ,г 

ДЯобР,298. кДж/моль 0 214,8 110,5 О Д Я ° =  131,3 кДж

5 9̂8, Д ж /к-м оль  5,7 188,7 197,5 130,5 AS0 =  133,6 Дж/К

AG° =  131300— 133,6 Т.

При 298 К AG° =  91,5 к Д ж > 0  реакция невозможна. Однако видно, 
что благодаря положительному изменению энтропии с повыше
нием температуры AG0 уменьшается и становится отрицательным 
при r > A / / 0/A S °= 985  К, т. е. может быть проведена при высоких 
температурах. Действительно, в промышленности водяной газ по
лучают при температурах около 1000° С.

Строго говоря, приведенные в качестве примеров расчеты св о 
бодной энергии годятся только для стандартных условий. При 
изменении температуры термодинамические характеристики ве
ществ, естественно, меняются. Так, в частности, растет энтропия

(5298 (П2,г) =  129,7, а 5?ооо (Н2.г) =  165,3 Д ж /К -моль;

*S298 (Сррафит) =  5,7, a S?ooo(Сграфит) — 34,7 Дж/К-моль).

Энтальпия веществ, очевидно, также растет с повышением тем
пературы. Однако изменение термодинамических функций реакций  
(не веществ!), вычисляемое как разность меняющихся с измене
нием температуры в одном и том же направлении функций реаги
рующих веществ (Н  и S ), часто незначительно и поэтому в при
ближенных оценках может не учитываться.

§  7. Т Е РМ О Д И Н А М И Ч Е С К А Я  АКТИ ВН ОСТЬ

Как показано в предыдущем параграфе, направление само
произвольного процесса, в том числе химической реакции, зависит 
от знака изменения свободной энергии, который определяется ве
личинами изменений энтальпии и энтропии и температурой.

Проделаем следующий опыт. Прильем концентрированную сер 
ную кислоту к твердому бромиду калия. Мы увидим появление 
бурой окраски свободного брома и выделение газа. Рассчитаем 
изменение свободной энергии для этой реакции:



2H2S 0 4,k +  2КВгк =  БОг.г +  Вг>,ж +

AGo6P, кДж/моль 2 (— 690,3) 2 ( — 378,8) — 300,2 0

+  K2S ( \ K +  2Н2О ж,

—  1316,4 2 (— 237,2)

ДС°реакции=+ 4 7 ,2  кДж. Получили A G °> 0 ,  а реакция идет. В чем 
же дело?

Мы вычислили стандартное изменение свободной энергии, т. е. 
величину, относящуюся к веществам, взятым в стандартных сос
тояниях, в виде индивидуальных веществ (в соответствии с опре
делением, данным в § 2 ) .  В реакцию же на самом деле вступали. 
растворы. То же относится и к продуктам реакции.

Растворение вещества, т. е. переход его из стандартного с о с 
тояния в состояние компонента раствора (растворенного вещества 
или растворителя), сопровождается энергетическими эффектами, 
следовательно, изменяются его термодинамические свойства-функ
ции. Изменяются его энтропия, энтальпия, свободная энергия, 
что должно быть учтено в термодинамических расчетах реакций 
с участием растворов. Это делается с помощью выводимого 
в теоретической термодинамике соотношения

A G —RT  In С— RT  In C° — RT  ln С/С°. (8.4)

На самом деле уравнение (8.4) относится лишь к так называ
емой парциальной свободной энергии) при переходе его из стан
дартного состояния с  концентрацией С0 в растворенное с концент
рацией С.

На самом деле уравнение (8.4) относится лишь к так называ* 
емым идеальным растворам, для которых все свойства предпо
лагаются зависимыми только от концентрации, безотносительно 
к тому, что является вторым компонентом раствора 10. Идеаль
ным раствором называется раствор, для которого А Я 0бр (раст
вор) = 0 ,  так что все изменение свободной энергии связано 
с изменением лишь энтропии, которая в этом случае может только 
возрастать (AS06p (раствор) > 0 ) .  В реальных растворах энталь
пия растворения в подавляющем большинстве случаев не равна 
нулю, следовательно, уравнение (8.4) нуждается в уточнении.

В 1907 г. Д ж . Льюис нашел способ описания реальных систем 
с помощью функции, названной им «активностью», которую опре
делил так:

«Если активность вещества в двух фазах одинакова, то это 
вещество не будет самопроизвольно переходить из одной фазы 
в другую.

10 Здесь можно указать на аналогию с понятием «идеальный газ», свойства 
которого не зависят от состава реальных молекул газа. П одробнее об идеальных 
растворах см. § 3 гл. 11. Пока ж е идеальными будем считать растворы, для 
которых выполняется соотношение (8.4).



Если активность вещества в одной фазе больше, чем в другой, 
то это вещество будет переходить из первой фазы во вторую, ког
да эти фазы будут приведены в соприкосновение.

Активность идеального газа равна его концентрации.
Активность растворенного вещества в идеальном растворе при 

постоянной температуре и постоянном давлении пропорциональна 
его концентрации» ” .

По Льюису, уравнение (8.4) должно быть переписано с заме
ной концентраций С на активности а:

AG =  RT\na/a°. (8.5)

Активность вещества в стандартном состоянии (см. § 3 гл. 1)
независимо от способа выбора последнего принимается равной 1.
Следовательно, окончательно изменение свободной энергии веще
ства при переходе его из стандартного состояния (с активностью 
а° =  1) в состояние компонента раствора (с активностью а ):

AG =  R T\na. (8.6)

Это второе уравнение наряду с (8.3), которое наиболее широко 
используется в химической термодинамике.

Активность связывается с концентрацией уравнением

a =  fC,

в котором f — так называемый коэффициент активности, завися
щий от концентрации. В идеальном растворе / = 1  и а =  С. П ослед
ние равенства можно также считать определением идеального 
раствора.

При выражении концентрации в мольных долях X  концентра
ция вещества в стандартном состоянии, выбранном, как указано 
в § 3, т. е. в состоянии индивидуального вещества, очевидно, рав
на 1. Но в стандартном состоянии активность тоже равна 1. 
М ожно считать, что при Х->1 а -> Х  и / -> 1 ;  это значит, что, если 
рассматриваемое вещество служит растворителем в разбавленном 
растворе, когда X  мало отличается от 1, для расчета изменения 
свободной энергии этого вещества при образовании раствора 
можно вместо уравнения (8.6) использовать (8.4) в форме

AG =  R T\nX , (8.7)

учитывая, что в стандартном состоянии Я °= 1 .
В качестве примера в табл. 8.4 и на рис. 8.7 приведена актив

ность воды в водных растворах поваренной соли и серной кис
лоты.

Анализируя данные таблицы и рисунка, можно сделать вывод, 
что при малых концентрациях (скажем, до 0,1— 0,2 Мл) актив
ность практически совпадает с концентрацией растворителя —  
воды, т. е. раствор в отношении воды ведет себя, как идеальный.

11 Цит. по: История учения о химическом процессе. М., 1981. С. 89.



Т а б л и ц а  8. 4
Активность воды в водных растворах хлорида натрия и серной кислоты

Концентрация раствора Активность Н20  в растворе Коэффициент активности 
Н20  в растворе

моляльность, 
моль/1000 г Н20

мольная 
доля воды N aC l H2s o 4 N a C l H2so4

0 1 1 1 1 1
0 ,1 0 ,9 9 8 0 ,9 9 7 0 ,9 9 6 0 ,9 9 8 0 ,9 9 8
0 ,2 0 ,9 9 6 0 ,9 9 3 0 ,9 9 3 0 ,9 9 7 0 ,9 9 7
0 ,3 0 ,9 9 5 0 ,9 9 0 0 ,9 8 9 0 ,9 9 5 0 ,9 9 4
0 ,4 0 ,9 9 3 i 0 ,9 8 6 0 ,9 8 6 0 ,9 9 3 0 ,9 9 3
0 ,6 0 ,9 8 9 ' 0 ,9 8 0 0 ,9 7 8 0 ,991 0 ,9 8 9
0 ,8 0 ,9 8 6 0 ,9 7 4 0 ,9 8 8
1 ,0 0 ,9 8 2 0 ,9 6 7 0 ,9 6 2 0 ,9 8 5 0 ,9 8 0
1 ,5 0 ,9 7 4 0 ,9 5 0 0 ,9 3 9 0 ,9 7 5 0 ,9 6 4
2 ,0 0 ,9 6 5 0 ,9 3 2 0 ,9 1 3 0 ,9 6 6 0 ,9 4 6
3 ,0 0 ,9 4 9 0 ,8 9 3 0 ,8 5 2 0 ,941 0 ,8 9 8
4 ,0 0 ,9 3 3 0 ,8 5 2 0 ,7 8 0 0 ,9 1 3 0 ,8 3 6
5 ,0 0 ,9 1 7 0 ,8 0 7 0 ,7 0 3 0 ,8 8 0 0 ,7 6 7

С повышением концентрации разница между нею и активностью 
возрастает, причем при концентрациях до 0,5— 0,6 Мл активность, 
воды не зависит от природы растворенного вещества. При еще

8.7. Активность воды в водном 
растворе H 2S 0 4 (1 ), NaCl (2) 
и в идеальном растворе а =  

- X  (3)

8.8. Концентрационная зависи
мость коэффициентов активности 
NaCl ( / )  и H2SO4 (2 ) в водных 

растворах

больших концентрациях все сильнее сказывается специфика вза
имодействия с водой разных веществ. Эта специфика проявляется 
во  все большем отличии коэффициента активности от  1 и актив
ности от концентрации. В растворе серной кислоты с  Х Нго =0 ,6 ,



f =  0,01, т. e. в этом растворе активность и концентрация разли
чаются уже в 100 раз.

В отличие от растворителя, стандартным состоянием которого 
считают состояние индивидуального вещества ( Х = 1 ) ,  для раство
ренного вещества за стандартное принимают его состояние в г и 
потетическом идеальном растворе с моляльной концентрацией, 
равной 1 моль/1000 г растворителя. В таком растворе также 
а =  1. В реальных же растворах активность и концентрация раст
воренного вещества отличаются, но сближаются при уменьшении 
концентрации (разбавлении) раствора; ведь очевидно, что при 
С =  0 а =  0.

Т а б л и ц а  8.5
Активности хлорида натрия и серной кислоты 

в водных растворах

С,
моль/1
кг Н20

а f

NaCl h ,s o 4 NaCl H2SO,

0 ,0 005 0 ,0 3 0 5 0 ,0 004 0 ,9 7 4 0 ,8 8 5
0,001 0 ,0 3 1 0 0 ,0 0 0 8 0 ,9 6 4 0 ,8 3 0
0,01 0 ,0 0 8 9 0 ,0 0 5 4 0,891 0 ,5 4 4
0,1 0 ,0 7 8 0 ,0 2 7 0 ,7 7 8 0 ,2 6 5
0 ,5 0 ,3 4 0 ,0 8 0,681 0 ,1 5 6
1 0 ,6 6 0 ,1 3 0 ,6 5 7 0 ,1 3 2
2 1 ,3 0 ,2 0 ,6 6 8 0 ,1 2 8
5 4 ,4 1,1 0 ,8 7 4 0 ,2 0 8
6 5 ,9 1 ,5 0 ,9 8 6 0 ,2 5 7

При данном выборе стандартного состояния, как видно из 
примеров, приведенных в табл. 8.5, при С -> 0 а -> С  и /-> 1 , т. е. 
при разбавлении свойства раствора приближаются к свойствам 
идеального, и для растворенного вещества вместо уравнения (8.6) 
можно использовать (8.4) в виде

AG =  R T\nC , (8.8)
в котором при малых концентрациях, когда только оно и приме
нимо, можно считать С молярной концентрацией вместо моляль
ной.

В химической термодинамике, как правило, используется моляльная кон
центрация растворов, так как, в отличие от молярной, она не связана с плотно
стью  растворов, которая требует специального экспериментального определения 
и зависит к тому ж е от температуры. В химической практике, однако, чаще ис
пользуют молярную концентрацию из-за удобства манипулирования объемами 
растворов. При малых концентрациях эти величины практически совпадают, как 
видно из нижеприведенной таблицы, и так как наша цель —  использование тер
модинамических данных в обычной химической практике, то мы будем чаще 
пользоваться молярной концентрацией, обозначая ее С (м оль/л ).

.Моляльность, моль/кг Н20  0,1 0,3 0,7 1,0 1,5
М олярность, мол/л раствора NaCl 0,100 0,299 0,679 0,98 1,46

H2S 0 4 0,100 0,300 0,70 1,01 1,50



Рис. 8.8 вместе с данными табл. 8.5 показывает, что с увеличе
нием концентрации коэффициент активности растворенного веще
ства довольно быстро изменяется, причем по-разному для разных 
веществ, при этом он может быть и меньше, и больше 1. Урав
нение (8.8), как видно, применимо для очень и очень малых кон
центраций, значительно меньших, чем в уравнении (8.7), как это 
видно при сравнении табл. 8.4 и 8.5 12.

В случае газовых смесей (растворов) за стандартное состояние 
газообразного вещества при любой температуре принимается сос 
тояние гипотетического идеального газа с парциальным давле
нием 13 р =  1 атм (101325 П а). В таком состоянии и его актив
ность (для газов на самом деле применяется термин «летучесть») 
равна 1. Но состояние газа, как известно, приближается к иде
альному при уменьшении давления. Таким образом, и в этом 
случае при р -> 0 а->-р и /->-1, т. е. при малых давлениях вместо 
уравнения (8.6) получаем

AG =  RT In р, (8.9)

которым можно пользоваться тогда, когда газ можно считать 
идеальным.

Таким образом, если реакция производится между веществами, 
не находящимися в стандартном состоянии, при расчете свободной 
энергии реакции следует учесть, что их активности отличаются от 
1. Это осуществляется прибавлением к стандартной свободной 
энергии образования вещества члена RT  In а, учитывающего за
трату энергии на перевод вещества в данное состояние из стан
дартного.

Рассмотрим реакцию в самом общем виде. Если исходные ве
щества и продукты реакции находятся в стандартных состояниях, 
то изменение свободной энергии называется стандартным и вы
числяется, как указывалось выше в § 6, как разность стандартных 
свободных энергий образования продуктов реакции и исходных 
веществ:

AG =  AG° =  £  AGo6p (/) — £  AGo6P (О-
/ »

Если взаимодействуют растворы, то свободная энергия реак
ции рассчитывается по уравнению

12 В гл. 14 будет показано, как в некоторых случаях мож ет быть коэффи
циент активности рассчитан. _

13 Парциальным давлением (обычно обозначается р) одного из компонен
тов  идеальной газовой смеси называется давление, которое он имел бы, зани
мая один весь объем данной смеси. Так, в смеси, состоящ ей из равных коли
честв (молярных) двух идеальных газов при общем давлении 1 атм, их пар
циальные давления будут по 0,5 атм. Тем самым парциальное давление, отне
сенное к общ ему давлению, равно объемной концентрации газа. Например, в 
воздухе, содерж ащ ем 78 об. % N2, 21 об. % О г, 0,9 об. %Аг, 0,03 об. % С 0 2, 
парциальные давления этих газов, если общ ее давление 1 атм., равны соответ
ственно 0,78, 0,21, 0,009, 0,0003 атм.



AG =  £  (AGo6p (/) •+ R T  In aj) —  £  (Аб°бР (0  +  In at),
i  f

которое после элементарных преобразований приводит к
A G = A G °+ R T  In (IJaj/IJai). (8.10)

Здесь индексы i и /  относятся к исходным веществам и продук
там реакции соответственно. В произведениях под знаком лога
рифма отсутствуют вещества, находящиеся в стандартном состоя 
нии, так как для них а =  1.

Рассмотрим два конкретных примера, причем для приближен
ного расчета (оценки) будем пользоваться не активностями, а 
парциальными давлениями газообразных веществ и молярными 
концентрациями растворенных.

Рассчитаем изменение свободной энергии в реакции сжигания 
метана, если он смешан с воздухом в стехиометрическом отноше
нии, т. е. 1 : 10, при давлении 1 атм в пересчете на температуру 
25° С:

СН^г +  20г,г =  СОг,г +  2Н 2Ож,

AGo6P, кДж/моль — 50,79 0 — 394,38 2 (— 237,24)

р. атм 1/11 2/11 1/9 ~ 0

AG =  AG° +  R T  In —  Р(̂ _ 9—  =  —  818,1 +  8,9 -  — 809,2 кДж.
Рен, • Ро2

Отметим два момента. Во-первых, не учитывалась активность 
воды, находящейся в данных условиях в стандартном состоянии, 
так как она равна 1. Во-вторых, видим, что в данном случае 
расчет с учетом не стандартных состояний реагирующих веществ 
(второй член уравнения (8 .9 ))  вносит сравнительно небольшое из
менение в результат.

Однако часто отличие AG от AG0 бывает существенным, при
чем иногда таким, что изменяется прогноз направления реакции 
в результате разных знаков этих величин.

Проделаем следующий опыт. К 2 -10-2 М  раствору соли железа 
(II) прибавим такой же объем 2•1О-4 М  раствора йода. Чтобы 
определить, произошло ли окисление Fe2+ йодом, в эту смесь 
внесем роданид аммония NH4SCN, который образует окрашенное 
соединение с Fe3+, если концентрация последнего не менее 10~4 М. 
Появление розовой окраски свидетельствует, что реакция пошла, 
т. е. для нее A G < 0 .

Fe2+  • aq +  1/2 I2 • aq =  Fe3+ • aq + 1-  ■ aq] 

AGo6P, кДж/моль14 — 84,9 1/2-16,4 — 10,6 — 51,7

14 Обратим внимание, что \ G °O6 t(h -a q )¥ = 0 , так как в данном случае имеем 
дело не с h  —  простым веществом, для которого по определению AG°O6p =  0, 
а с водным раствором йода с активностью, равной 1.



Получаем стандартное изменение свободной энергии AG° =  
=  +  14,4 кДж, т. е. со стандартными растворами эта реакция 
не пошла бы. Сказалось отличие концентраций от стандартных. 
Рассчитаем концентрации ионов в растворе. Примем, что обр а 
зовалось предельно малое обнаруживаемое количество Fe3_r —  
10~4 моль/л; очевидно, столько же образовалось I- . В растворе 
первоначально было 10“ 2 моль/м Fe2+, и можно считать, что столь
ко же осталось (израсходовалось лишь 10~4 моль/л). Концентра
ция йода ( 12) в исходном растворе была 10-4, стала 
0 ,5 - 10-4 моль/л. Подставим полученные значения в уравнение 
{ 8. 10):

AG =  AGn +  RT  In Срс3"  %  =
Сре2+ • Cj22

=  14400 +  8,31 • 298 I n  — '  = — 4100 Д ж ;
К Г 2 • (0 ,5 1 0 -4 ) ' / 2

отрицательное значение A G обеспечивает протекание реакции при 
выбранных концентрациях, несмотря на положительную величину 
AG0.

Таким образом, возможность протекания реакции в том или 
другом направлении зависит не только от стандартного измене
ния свободной энергии AG0, но и от соотношения активностей (кон
центраций) веществ в реакционной смеси; изменением последних 
можно управлять направлением процесса.

Эта возможность на практике, однако, может быть использо
вана далеко не всегда. В принципе выражение под знаком лога
рифма в уравнении (8. 10) — отношение произведений активностей 
(концентраций), реагирующих веществ —  может меняться от 0 
до оо (следовательно, логарифм —  от — о о  до + о о ) ,  т. е. могут 
быть реализованы любые (и по знаку и по модулю) значения AG. 
Однако при большом отличии AG0 от 0 (| A G °| ^ (1 00 — 125) кДж) 
для того, чтобы второй член уравнения ( 8. 10) превысил по модулю 
первый, т. е. оказал бы влияние на знак AG, могут потребовать
ся  или столь большие значения концентраций, которые неосуще
ствимы в реальных растворах, или столь малые, которые неопре
делимы современными аналитическими методами или даже в ооб 
щ е не имеют физического смысла (например, в растворе с С — 
=  10-24 моль/л в 1 л «содерж ится» меньше одной молекулы).

Реакции, направление течения которых может меняться при 
изменении концентраций (на практике реакции с |AG°|< 
< ( 1 0 0 — 125) к Д ж ),  называются двусторонними, или обратимыми. 
Им посвящена следующая глава.



ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

§  1. УСТАН О ВЛ ЕН И Е РАВН ОВЕСИ Я

Рис. 9.1 показывает схему возможного изменения свободной 
энергии в некой системе при изменении (например, увеличении) 
какого-либо из ее параметров X  (например, концентрации одного 
из веществ). В точках 1 изменение свободной энергии отрица
тельно ( A G < 0 ) ,  и процесс происходит самопроизвольно слева 
направо (переводит систему в состояние с большим рассматрива
емым параметром и меньшей свободной энергией). В точках 2 
при возрастании X  свободная энергия увеличивается (A G > 0 ) ,  
т. е. самопроизвольно процесс идти не может, требуется затрата 
энергии извне.

В точках 3— 5 свободная энергия не меняется (AG =  0 ).  Эти 
состояния системы называют равновесными. Отличием точек 3 
от 4 и 5 является то, что любое изменение параметра X  сопро
вождается в них уменьшением G: при любом воздействии на сис
тему начинается самопроизвольный процесс изменения параметра, 
сопровождающийся уменьшением свободной энергии. Следова
тельно, в точках максимумов система не может существовать ко
нечное время. Такое состояние называется неустойчивым равно
весием.

В точках минимумов 4 и 5 изменения X  приводят к увеличению 
G, и система стремится возвратиться в исходное положение. О т
личие точки 5 в том, что в ней система имеет наименьшую сво 
бодную энергию из всех рассматриваемых состояний, здесь она 
находится в стабильном равновесии. В остальных точках мини
мумов, которые не являются абсолютными, система находится 
в метастабильных состояниях. В таких состояниях система может 
находиться сколь угодно долго, так как для перехода ее в ста 
бильное состояние должен быть преодолен некоторый энергети
ческий барьер —  энергия активации.

Рассмотрим изменение свободной энергии некоторой закрытой 
реакционной системы, т. е. системы, которая может обмениваться 
с внешней средой энергией, но не веществом. Пусть в этой системе 
может протекать реакция

mM +  n N +  . . .  * ± x X  +  y Y +  . . .

Запишем для нее изменение свободной энергии в соответствии 
с уравнением (8. 10)

at ■ afL ...
AG =  AG° +  RT  In — —   . (9.1)



Обозначим выражение под знаком логарифма знаком произведе
ния:

V r : L = f l x ^ '  •' • -aMm-a Nn- =  П  а‘ (9:2)
а М  ■ a N  • •■ I

где а, —  активность i-го компонента —  вещества системы.
Пусть в начальный момент времени продукты реакции отсут

ствовали. Тогда их активности были нулевыми, П а; =  0 и движу
щая сила процесса —  изменение свободной энергии бесконечна:
AG = — оо. П о мере протекания

9.1. Изменение свободной энер
гии системы G при увеличении 

ее параметра X

реакции активности продуктов

L G, кдж/моль HI

9.2. Изменение величины свобод 
ной энергии реакции 

1/2Н2+  1/2J2 =  HJ 
при 553 К (1) И 793 К (2) .  Сум
марное давление 2 атм и Р ц -Р /2

возрастают, а исходных уменьшаются. Это приводит к увеличе
нию их отношения (величины П а,) ,  и неминуемо наступает мо
мент, когда

— A G °= R T \ n n a i, т. е. A G = 0 .  (9.3)

Дальнейшее течение реакции слева направо привело бы к воз
растанию G (A G > 0), что невозможно, как это указывалось в пре
дыдущей главе. Таким образом, по достижении соотношения (9.3) 
изменение концентраций прекращается, наступает состояние тер
м одинамического равновесия, в котором свободная энергия систе
мы минимальна, а ее изменение равно нулю.,

На рис. 9.2 в качестве примера показано изменение свободной 
энергии реакции



в зависимости от состава реакционной смеси. Числовые значения 
относятся к суммарному давлению 2 атм и равенству парциаль
ных давлений йода и водорода (Р и =  Р н ). Положение равнове
сия определяется соотношением

AG AG° +  /?7’ In —i7T~~"T/2~ =  0- (9.4)
Р н г ’ Р  и

Водород будет соединяться с йодом при выполнении условия

In П р,-<— AG°/RT,

которое обеспечивает отрицательное значение A G.
При температуре 553 К A G ° = —10200 Д ж ; реакция пойдет 

слева направо, если

In Пр£ < — 10200/8,31 -553 =  2,22.

Если же значение логарифма произведения парциальных давле
ний будет больше, чем 2,22, отрицательным окажется изменение 
свободной энергии обратной реакции, будет происходить разло
жение йодоводорода. При выполнении равенства AG =  0 система 
находится в равновесном состоянии. Независимо от исходных кон
центраций (парциальных давлений) веществ, оно, очевидно, у с 
танавливается всегда для одного и того же отношения, определяе
мого уравнением (9.3) и для данной конкретной реакции (9.4).

Это отношение активностей (парциальных давлений, концент
раций) реагирующих веществ в равновесной реакционной смеси 
в степенях их стехиометрических коэффициентов является, таким 
образом, константой, определяющей состояние равновесия, и на
зывается константой равновесия (обозначается К ).  Для обобщ ен
ной реакции, приведенной в начале параграфа, константа равно
весия

К
а\

М  ' N * ’ *

где активности веществ даны для равновесного состояния. Д ля 
вышеприведенной реакции синтеза йодоводорода

К  Phi - а с » /я г _ 9 о ,
А 553 — 1/2 „ 1/2

РН, ' Р1,
Здесь также фигурируют парциальные давления компонентов
в равновесной смеси.

Константа равновесия определяется величиной стандартной
свободной энергии реакции, как это следует из уравнения (9 .3 ):

AG ° = — RT  In К. (9.5);

Тем самым состав равновесной реакционной смеси оказывается 
функцией термодинамических свойств веществ. Зная последние,



мы можем предсказать направление процесса в заданной смеси 
веществ лю бого  состава.

Например, вычислим, в каком направлении должна пойти ре
акция в смеси газообразных 12, Н 2 и HI с парциальными давле
ниями компонентов 1/3 атм при 280° С.

Запишем уравнение реакции

Н 2 +  12 =  2Н1.

В справочнике находим AGo6p,553 (Н1Г) = —  10200 Дж/моль. Вы
числяем изменение свободной энергии

AG =  AG° +  RT  In Рт =  2 (—  10200) +
Р н , - Р и

+  8,31 • 553 In  (1/-3)2- =  — 20400 < 0 .
1/3  • 1/3

Следовательно, реакция в данной смеси должна пойти слева на
право и равновесие установится при соотношении парциальных 
давлений,- равном константе равновесия:

In /С = —AG°//?7’=20400/8,31 • 553; К = 84,7.

Отметим, что численное значение константы равновесия (как 
это уже указывалось при расчете термодинамических параметров 
реакций в предыдущей главе), очевидно, зависит от формы записи 
уравнения реакции. В этом параграфе приведены две разные 
записи уравнения реакции синтеза HI и соответственно две отли
чающиеся численно, но эквивалентные константы равновесия 
(9,21 и 84,7 соответственно).

§  2. КОНСТАНТА РАВНОВЕСИЯ

Константы равновесия как характеристики реакционных сис
тем широко используются в химической практике. Напомним, что 
речь идет только о закрытых системах. В открытых системах, ко
торые непрерывно теряют хотя бы один из продуктов реакции 
(например, в виде газа), равновесия быть не может.

Рассмотрим несколько примеров конкретных равновесий.
Слабые электролиты (см. гл. 14) характеризуются констан

тами диссоциации. Например, для диссоциации слабой уксусной 
кислоты

СН3СООН +  Н20  ^  СН3С О О " +  Н30 +

К  =  ас н 3ссо~  ’ ан3о + [СНзСОСГ] • [Н30 +] ,g  g .

ас н 3с о о н  " [СНзСООН]

Здесь квадратные скобки, включающие символ вещества или 
иона, обозначают его молярную концентрацию в равновесной



смеси в отличие от обычного обозначения молярной концентрации 
С. В выражении (9.6) отсутствует активность (концентрация) 
участвующей в реакции воды. Это общий случай в отношении ве
щества-растворителя. Обычно равновесия изучают в разбавленных  
растворах; в таких растворах концентрация растворителя (и его 
активность) —  константа (см. табл. 8.4), величину которой вклю
чают в константу равновесия.

Отметим еще, что замена активностей концентрациями в раст
ворах электролитов допустима лишь в очень разбавленных раст
ворах (см. § 6 гл. 8, а также гл. 14). В приведенном примере 
уксусной кислоты константа диссоциации (термодинамическая, 
выраженная через активности) равна 1,75-10” 3; при замене актив
ностей концентрациями даже в столь разбавленных растворах, 
как 1-10~3 и даже 3 -1 0 ” 5 М, она уже равна 1,80- 10~ь и 
1 ,77-10~5 соответственно, т. е. заметно отличается.

Очевидно, чем больше константа диссоциации электролита, 
тем больше концентрация ионов в растворе и меньше концентра
ция недиссоциированных молекул, тем сильнее электролит.

Устойчивость комплексных ионов (см. гл. 16) характеризуется 
соответствующими константами нестойкости. Например, для ам
миачного комплекса серебра ( I ) :

[Ag(N H 3)2] + - A g r  +  2NH3,

К  ^  Л ^ 1 . : Д 31*.,, =  9,3 • Ю~ 8 (9.7)
W * . ,*  [Ag(NIW

Чем меньше константа нестойкости, тем более устойчиво соответ
ствующее комплексное соединение.

Равновесие осадок —  раствор электролита, определяющее 
растворимость вещества, характеризуется константой равновесия, 
которая называется произведением растворимости (обозначается 
ПР) (см. гл. 16). Например,

СаСОз,к Сар.р +  С О зр.р,

ПР =  К  =  яСа2+ • аС02-  =* [Са2+] • [О О П  =  3 .8 -  Ю " 9-

Чем меньше ПР, тем, очевидно, менее растворим данный элект
ролит. Из изученных веществ-электролитов наименьшей раство
римостью, по-видимому, обладает селенид ртути HgSe, для ко
торого П Р = 1 0 ~ 59. Вычисленная отсюда концентрация насыщен
ного раствора У  ПР =  3 ■ Ю-30 моль/л уже не имеет физичес
кого смысла (2 молекулы в 1000 м3!), так что здесь с полным 
правом можно говорить о полном отсутствии растворимости.

В приведенном выражении для константы равновесия осадок—  
раствор отсутствует активность твердого вещества СаСОз, кото
рая, очевидно, равна 1. Точно так же, например, равновесие

СаСОз,к СаОк +  СОг.г



определяется только парциальным давлением газообразного ве
щества

К  =  аСо2 ~~ Рсо2»

а активности твердых веществ (С а С 0 3 и СаО) равны 1 и не вхо
дят в выражение для константы равновесия.

Последние два равновесия —  примеры равновесий в гетеро
генных  системах, когда активности некоторых участников реак
ции не изменяются во времени и происходит просто их расходо
вание. В этом случае реакция может закончиться и до достиж е
ния равновесия, если одного из таких веществ не хватит и оно про
реагирует полностью. (Например, если поместить 1 г СаСОз в с о 
суд объемом 1 л, то при 800° С, когда константа равновесия 
К ~ р со "=0,219 атм, равновесие установится —  при этом раз
ложится около 25% С а С 0 3; но уже при 897° С, когда К  = 1 ,0  атм, 
равновесие, не будет достигнуто, так как даже полное разложение 
карбоната обеспечит лишь рСО2 =  0,96 атм.)

Иной случай установления равновесия в гетерогенной системе 
имеет место, если активность какого-либо вещества в процессе хи
мической реакции меняется в нескольких фазах образующих 
данную систему.

В качестве примера рассмотрим систему, состоящ ую из двух 
несмешивающихся жидкостей, т. е. двух жидких фаз: вода— се
роуглерод. Прибавим в водный слой некоторое количество треть
его вещества —  йода. Растворившись в воде, йод затем начнет 
переходить в сероуглеродный слой. Запишем изменение свободной 
энергии для этого процесса:

?н2о Tcs2 
I2 -*■ h  .

AG =  RT  ln a ^ — R T  ln a"*° =  RT  ln (a ^ la ^ ° ) .I2 12 l2 l2

Процесс закончится, и установится равновесие, когда станет 
a fS2 =  a ^ ° ,  так как при этом будет обеспечено AG =  0.

Таким образом, можно сформулировать условие, определяю
щее равновесие фаз: необходимо равенство активностей компо
нентов во всех фазах (при одинаково выбранных стандартных 
состояниях этих компонентов).

Равенство активностей не означает равенства концентраций. 
Взаимодействие растворенного вещества с разными растворителя

1 Фазой называется совокупность химически и структурно одинаковых ча
стей системы, отделенных от других частей поверхностями раздела. При пере
ходе границы фаз свойства вещества изменяются скачком. Так, фазами гетеро
генной смеси воды со льдом служ ат соответственно жидкая вода и твердый лед; 
в вышерассмотренной системе С аС О з.к^С аО к +  СОг.г — три фазы: твердый

'СаСОз, твердый СаО и газообразный С О 2.



ми разное, что обусловливает различие коэффициентов активности 
данного вещества в разных фазах. Поэтому при равновесии

a l =  a 2. f\ C \ = fz C 2  

и так как / 1=^/2, то С\фС2.
Т а б л и ц а  9.1

Равновесное распределение йода в системах вода— органическая 
жидкость при 2 5 °С

Равновесная концентрация йода, м ол ь /л К оэф ф ициент распределения 
в систем е вод а—

в воде в CS2 в СНВГз в СНС13 CS2 СНВГз СНС13

5 - 1СГ5 0 ,0 2 9 3 0 ,0 214 5 586 429

1 0 -К Г 5 0 ,0461 461
2 5 - 10"5 0 ,1 6 3 0 0 ,1 320 0 ,0 3 3 8 652 528 135

В таблице 9.1 приведены концентрации йода в некоторых ра
створителях, находящихся в равновесии с водным раствором 
йода. Последние три колонки —  так называемый коэффициент 
распределения  —  содержат отношение равновесных концентраций 
йода в органическом слое, находящемся в контакте с водным раст
вором йода. Величина коэффициента распределения характеризу
ет экстракционную  способность одной жидкости по отношению 
к другой. Видим, что в приведенном примере наилучшим экстра
гентом для извлечения йода из водного раствора' может служить 
сероуглерод.

Отметим концентрационную зависимость коэффициента рас
пределения (что обусловлено концентрационной зависимостью 
величины коэффициента активности). Эта зависимость показы
вает, что экстракция более эффективна с более концентрирован
ными растворами.

§  3. СМ ЕЩ ЕНИ Е РАВН ОВЕСИ Я.
ВЛИЯНИЕ КОН Ц ЕН ТРАЦИ И  И Д АВЛЕН И Я

При введении в равновесную реакционную смесь одного из 
веществ отношение активностей в выражении для свободной энер
гии реакции (9.1) изменится и нарушится соблюдавшееся при 
равновесии равенство (9.3), изменение свободной энергии пере
станет быть нулевым. Так, при прибавлении одного из исходных 
веществ увеличивается его активность, что приводит к уменьше
нию Па,- (9.2); это ведет к уменьшению AG, которое становится 
отрицательным, и реакция пойдет слева направо, пока снова не 
станет

Uai — K  и AG =  0. (9.8)



Прибавление исходного вещества сместило, таким образом, 
равновесие вправо, в сторону образования большего количества 
продукта реакции. Здесь под смещением равновесия мы понимаем 
изменение относительных количеств веществ в реакционной смеси 
при неизменности константы равновесия.

При введении в реакционную смесь одного из продуктов реак
ции произведение Па,- возрастет, AG увеличится, его значение 
станет положительным и реакция пойдет справа налево, пока 
не восстановятся снова равенства (9.8).

Рассмотрим некоторые примеры, приведенные в предыдущем 
параграфе.

При разбавлении раствора, в котором происходит диссоциация  
(электролита, комплексного соединения и т. п.), числитель выра
жений типа (9.6), (9.7) уменьшается всегда больше, чем знамена
тель (например, при разбавлении в 2 раза в (9.6) числитель 
уменьшится в 4, а в (9.7), в 8 раз, в то время как знаменатель 
в обоих случаях лишь в 2 раза); это значит, что в момент раз
бавления становится A G < 0  и с неизбежностью для восстанов
ления величины Па; =  / (  происходит дополнительная диссоциация. 
Таким образом, при уменьшении концентрации степень диссоциа
ции электролита всегда возрастает.

Прибавим к раствору электролита второй электролит, содер
жащий одноименный ион с первым. Например, к раствору уксус
ной кислоты раствор ее соли —  ацетата натрия. Очевидно, уве
личение активности ацетат-ионов —  одного из продуктов реакции 
диссоциации кислоты —  сместит равновесие диссоциации влево, 
степень диссоциации понизится. Проведем расчет. К 0,01 М  раст
вору СН 3СО О Н  прибавим CH 3COONa в таком количестве, чтобы 
его концентрация в растворе стала 0,01 моль/л. Обозначим кон
центрацию кислоты в растворе Ск, соли Сс, степень диссоциации 
кислоты а, при этом полагаем, что соль диссоциирована пол
ностью. Для получения оценочных результатов вместо активнос
тей будем пользоваться концентрациями.

Вычислим степень диссоциации кислоты в отсутствие соли:

СН3СООН +  Н20  СН3СОО- +  Н30  М 1)

[СН3СОО ] [Н30 +]   аСк-аСк  ^ ^  g j Q~^
[СН3СООН] ~  ( 1 — а ) С к ~  ~  ’

Отсюда а =  0,04.
В присутствии соли, когда диссоциация кислоты подавлена,, 

можем считать, что [СН3С О О _ ] = С с и [СН3СООН] = С К:

Сс-аСк, =  f t  ^  j 8 . , 0 -5_
Ск

Отсюда а =  0,002. Видим, что прибавление соли понизило степень 
диссоциации кислоты в 20 раз.



При прибавлении к насыщенному раствору электролита одно
именного иона уменьшается его растворимость. Например, в на
сыщенном растворе СаСОз, для которого ПР =  4,8-10~Э,

СаСОз.к Са pip +  СО^“ р > (2)

[Са2+] =  [COi“ ] =  У П Р  =  6,9- 1( Г 5 моль/л.

Прибавим к этому раствору карбонат натрия в таком коли
честве, чтобы его концентрация стала 1 моль/л, т. е. увеличим 
концентрацию карбонат-ионов до 1 моль/л. Чтобы произведение 
концентраций не превысило ПР, неминуемо должна уменьшиться 
концентрация ионов кальция (некоторая их часть перейдет в оса 
док ) ,  и новое равновесие установится при [Са2+] = П Р / [ С 0 32_] =  
=  4 ,8 -10-9 М, т. е. при значительно меньшей концентрации, чем 
в отсутствие карбоната натрия.

Изменение концентраций в системах с газообразными вещест
вами может быть осуществлено не только изменением количества 
одного из них, но и изменением объема, происходящим при изме
нении давления. Равновесие при этом, однако, смещается не всег
да, так как повышение давления (соответственно уменьшение о б ъ 
ема системы) изменяет одновременно концентрации всех реаген
тов.

Здесь может быть три случая: суммы стехиометрических ко
эффициентов при газообразных веществах в уравнении реакции 
1) слева и справа равны, 2) слева больше, 3) слева меньше. При 
этом не учитываются вещества в конденсированном (жидком, 
твердом) состоянии, так как из-за малой сжимаемости они прак
тически не изменяются при изменении давления.

Рассмотрим пример обобщенной реакции:

тМг +  nNr+±xXr +  у Yr,

К =  P x - P y  

Pm 'P'n

Выразим парциальные давления компонентов через общее дав
ление р и их концентрации (р, =  рС«, см. гл. 8 ):

к  =  Px \ x Y - p y [ Y ) y  =  (>+у)^ т+п)  И Ш ! 
pm [ M]m -pn [N\n [ M \ m- \ N \ n

Первый случай: ( х + у )  =  (т + п ) .  Это значит, что первый множи
тель, включающий величину давления р, равен 1, и произведение 
концентраций — константа, равная К, независимо от давления. 
Давление в этом случае не смещает равновесия. Примером таких 
реакций могут служить следующие:

H 2, r+ I 2>r̂ 2 H I r (3 ) ,

Ск+Ог, г^ С О г, г (4).



Второй случай: (х  +  у )  <  (т +  п ) . Показатель степени при р 
отрицательный, с ростом давления этот множитель уменьшается. 
Для сохранения постоянства всего произведения (равенства его 
К) должно увеличиваться отношение концентраций, т. е. увеличи
ваться содержание продуктов в равновесной реакционной смеси, 
что обозначает смещение равновесия вправо. Таким образом, если 
слева количество молекул газообразных веществ больше, чем 
справа, в уравнении реакции, то повышение давления смещает 
равновесие вправо, в сторону меньшего объема, как это имеет 
место, например в реакциях:

2 С 0 + 0 2ч=ь2С02 (5) ,

2N2+ 3 H 2̂ 2 N H 3 (6 ).

Третий случай: (х  +  у )  >  (т +  п ). Течение реакции слева на
право сопровождается увеличением объема. Аналогично вышеска
занному можно показать, что в этом случае повышение давления 
сместит равновесие влево, например в реакциях:

Повышение или понижение температуры системы, находящейся 
в равновесном состоянии, значит приобретение или соответст
венно потерю энергии системой, т. е. изменение ее энергетического 
или, что то же, термодинамического, состояния. Таким образом, 
изменение температуры должно оказывать влияние на состояние 
термодинамического равновесия, в том числе на константу равно
весия химической реакции, характеризуемой термодинамическими 
параметрами системы в соответствии с уравнением (9.5). Учиты
вая, кроме того, уравнение (8 .2 ), получаем

Видим, что согласно уравнениям (9.9), (9.10) температурная за 
висимость константы равновесия определяется величиной и зна
ком энтальпии реакции. Чем больше абсолютное значение энталь
пии, тем больше температурный коэффициент реакции, т. е. вели
чина константы равновесия сильнее зависит от температуры.

Если Д Я ° < 0  (экзотермическая реакция), то ее температурный 
коэффициент d In K/dT<0, с повышением температуры константа 
равновесия уменьшается (уравнение (9 .9 ) ) ,  равновесие смещается

СаСОз, кч^СаОк+СОг, г (7) 

Ск+  С 0 2, r4=t2COr (8 ).

§  4. СМ ЕЩ ЕНИ Е РАВН ОВЕСИ Я. 
ВЛИЯНИЕ ТЕМПЕРАТУРЫ

R T  In К  =  -  AG0 =  —  А Я 0 +  TASn, 

In K ——AH°/RT+AS0IR, 

d\nK /dT=AH °/R P.

(9.9)

(9.10)



влево. Очевидно, что при Д # ° > 0  (эндотермическая реакция) по
вышение температуры смещает равновесие вправо.

Сказанное иллюстрирует рис. 9.2 для экзотермической реакции 
синтеза HI (АН =  — 36 кДж /моль Н1г). При более высокой темпе
ратуре равновесие, соответствующее значению AG =  0, наступает 
при меньшей концентрации йодоводорода в смеси, т. е. равновесие 
при повышении температуры в данном случае смещается влево.

§  5. ПРИНЦИП ЛЕ Ш АТЕЛЬЕ— Б Р А У Н А

В предыдущих параграфах было выяснено, как влияют изме
нения условий проведения реакций (концентраций реагирующих 
веществ, давления, температуры) на состояние равновесия хими
ческой системы. Действие этих факторов, а также любых других, 
влияющих на химическое равновесие, обобщ ается принципом 
Ле Шателье— Брауна (1884— 1887), который в одной из совре
менных формулировок гласит: «Если на систему, находящуюся в 
равновесии, оказывается внешнее воздействие, смещающее это 
равновесие, то равновесие смещается в сторону, указанную данным 
воздействием (ослабляю щ ую его действие), до тех пор, пока нара
стающее в системе противодействие не станет равно оказанному 
действию».

Поясним сказанное. И в первую очередь подчеркнем, что прин
цип Ле Шателье— Брауна относится только к равновесным си с
темам, т. е. таким, состояние которых соответствует минимуму 
свободной энергии, так что любое изменение, выводящее систему 
из равновесного состояния, сопровождается увеличением G, тре
бует затраты работы, а самопроизвольным оказывается процесс, 
возвращающий систему в состояние равновесия.

В химических системах, где равновесное состояние определя
ется отношением активностей веществ— компонентов системы, вы
ражаемым соответствующей константой равновесия, новое состоя
ние равновесия (т. е. снова AG =  0) возникает благодаря перерас
пределению величин активностей в результате изменения коли
честв веществ в реакционной смеси. Это перераспределение и 
есть «нарастающее в системе противодействие». Оно может реа
лизоваться при неизменной константе равновесия (влияние дав
ления и концентраций (§ 3 ) )  или благодаря ее изменению (тем
пературная зависимость (§ 4 ) ) .

В предыдущих параграфах на нескольких примерах показано 
конкретное влияние каждого фактора. Здесь еще раз их повторим 
безотносительно к конкретным системам в обобщенном виде.

Влияние концентрации. Увеличение (уменьшение) концентра
ции (активности) одного из веществ в реакционной смеси сп особ 
ствует процессу связывания, расходования (освобождения, обр а 
зования) именно данного вещества. Иными словами, при увеличе
нии (уменьшении) концентрации одного из исходных веществ 
равновесие смещается в сторону уменьшения (увеличения) его



концентрации, т. е. соответственно вправо (влево). То же, очевид
но, относится и к изменению концентраций продуктов реакции 
(реакции ( 1) и (2 ) в § 3).

Влияние давления. Если увеличивать давление, которое, есте
ственно, приводит к уменьшению объема системы (отметим, что 
объем системы заметно зависит от давления, если в реакции уча
ствуют газообразные вещества), то в ней получает преимущество 
реакция, сопровождающ аяся уменьшением объема, как это  имеет 
место в реакциях (5) — (8 ) из § 3; в случаях (5) и (6 ) повышение 
давления смещает равновесие вправо, а в (7) и (8 ) —  влево; 
равновесие реакций (3) и (4 ) ,  несмотря на участие в них газов, 
не зависит от давления, так как объем веществ (без учета кон
денсированных) слева и справа в приближении идеальных газов 
одинаков —  нет процесса, способствую щ его уменьшению объема 
при, скажем, повышении давления и наоборот.

Влияние температуры. Повышение температуры, происходящее 
при поглощении системой энергии извне, смещает равновесие в 
сторону процесса, поглощающего теплоту, т. е. эндотермического, 
а понижение температуры соответственно способствует большей 
степени протекания экзотермической реакции, как показано 
в предыдущем параграфе на примере реакции синтеза йодоводо- 
рода.

На процессы, происходящие в равновесной химической систе
ме, оказывают влияние вещества-катализаторы (см. след. гл.). 
Однако равновесия они не смещают. Их активность не входит ни 
в константу равновесия, ни в расчет ДО0, т. е. не изменяет A G, 
величина которой определяется характеристиками веществ в на
чальном и конечном состояниях системы и не зависит от пути пе
рехода, в том числе от промежуточных взаимодействий с катали
затором.

Принцип Ле Ш ателье— Брауна, являющийся следствием вто
рого закона термодинамики, определяющего направление процес
сов в различных системах, относится не только к химическим ре
акциям, но и к другим равновесным явлениям, в частности к фа
зовым равновесиям.



О С Н О В Н Ы Е  П Р Е Д С Т А В Л Е Н И Я  
Х И М И Ч Е С К О Й  К И Н Е Т И К И

§  1. ПРЕДМЕТ ХИ М И Ч ЕСК О Й  КИНЕТИКИ

Законы химической термодинамики определяют возможность, 
направление и степень протекания химического превращения ве
ществ —  химической реакции. Эти сведения получают путем рас
чета величины изменения свободной энергии рассматриваемой сис
темы, знака этого изменения, а также величины константы равно
весия. Как указывалось в гл. 8, процесс происходит, вернее может 
происходить, если он приводит к уменьшению свободной энергии. 
Это изменение свободной энергии можно считать, таким образом, 
движущей силой процесса. При AG =  0 изменение системы не про
исходит, так как равна нулю движущая сила такого изменения, 
система является равновесной. Чем дальше система от равнове
сия, т. е. чем больше разность энергий данного и равновесного 
состояний, тем больше величина AG, тем больше выигрыш в энер
гии при переходе системы в равновесное состояние, потому что, 
можно сказать, большей оказывается движущая сила процесса.

Однако полученное расчетом уменьшение свободной энергии 
является лишь необходимым, но не достаточным условием реаль
ного протекания процесса. Действительно, известно огромное чис
ло примеров, когда термодинамически возможные реакции не 
идут. В частности, существование самой органической жизни 
было бы невозможно, если бы отрицательное изменение свободной 
энергии оказалось достаточным условием взаимодействия, ибо ре
акция горения (окисления) всех органических веществ сопровож 
даются уменьшением G; тем не менее такие вещества существуют, 
не изменяясь длительное время в земной кислородосодержащей 
атмосфере. То же относится к используемым человеком металли
ческим материалам —  сплавам, корродирующим в земных усло
виях, к счастью, достаточно медленно, так что их можно все-таки 
применять.

Таким образом, следут признать наличие некоторого «сопро
тивления» протеканию химической реакции.

Химическое превращение происходит во времени, понятие о ко
тором отсутствует в термодинамике. В основе химических реакций- 
лежат физические процессы перемещ ения  атомов —  переходов от 
одной молекулярной структуры к другой, изменения электронных 
состояний взаимодействующих частиц. Не менее важным, чем 
определение принципиальной осуществимости химического превра
щения, является вопрос о скорости такого превращения и его 
механизме (под которым понимается установление пути перехода



одного вещества в другое через все промежуточные состояния). 
Эти вопросы —  изучение скорости и механизма химической ре
акции —  предмет химической кинетики.

Уравнения  химических реакций являются уравнениями мате
риального баланса, т. е. не несут информации о действительных 
химических взаимодействиях. И уже в начале нашего века воз
никло представление о так называемых элементарных химических 
актах, из которых складывается наблюдаемое химическое превра
щение. Например, реакция

отнюдь не происходит путем соударения двух молекул водорода 
с одной молекулой кислорода; на самом деле процесс образова 
ния воды из водорода и кислорода складывается из шести основ
ных элементарных актов, является разветвленным цепным процес
сом (см. § 7).

Одна из основных задач химической кинетики и заключается 
именно в установлении элементарных химических актов, кото
рые определяют действительный путь реакции, так как только 
знание реального механизма процесса может дать средства для 
управления им: ускорить (например, в химической технологии 
производства вещества или энергии), замедлить (например, для 
повышения коррозионной стойкости материала, увеличения ср о 
ка хранения пищевых продуктов или времени жизни пластмасс), 
изменить путь (например, для получения нужного продукта из 
возможной смеси) и т. д.

Химическая реакция —  процесс превращения одного (одних) 
вещества в другое (другие). Скорость химической реакции —  ско
рость процесса превращения. Эту скорость естественно определять 
количеством превращенного (исчезнувшего или образовавшегося) 
вещества. П оэтому скоростью химической реакции называется 
количество изменяющегося в реакции вещества в единице реак
ционного пространства за единицу времени. При этом количество 
вещества выражается в молях, время в секундах, а единицей ре
акционного пространства в гомогенных системах, т. е. в случае, 
когда все реагенты находятся в одной фазе (жидкой, газообраз
ной или твердой), считается единица объема —  литр (тогда раз
мерность скорости реакции

в случае гетерогенной системы, в которой реакция происходит на 
границе раздела фаз (газообразной и жидкой или твердой, между 
жидкой и твердой, между двумя жидкими, между двумя тверды-

2Н2+ 0 2= 2 Н 20

§ 2. СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ

[количество вещества]   ъ,

[объем] • [время] л ■ с



ми), единицей реакционного пространства служит единица пло
щади межфазной поверхности (тогда размерность скорости ре
акции

[количество вещества]   моль \
(площадь]-[время] м2-с )

Ниже будут рассматриваться только гомогенные реакции, а 
особенностям гетерогенных посвящен § 8 .

Количество вещества, отнесенное к занимаемому им объему, 
есть молярная концентрация. П оэтому скорость гомогенной реак
ции можно определить как изменение концентрации одного из 
реагирующих веществ (исходных или конечных) в единицу вре
мени.

Обозначив концентрацию реагирующего вещества в момент 
времени х\ через С, и в момент времени X2> t i  через С2, получим 
для средней  скорости реакции v в данный интервал времени 1

гг —  гх Лт

Если С —  концентрация исходного вещества, то Л С < 0  и в приве
денном уравнении ставится знак «минус»; если С —  концентра
ция одного из продуктов реакции, то  Д С > 0 ,  в уравнении скорос
ти —  знак «плюс».

При таком определении скорость реакции, очевидно, зависит 
от  выбора вещества, изменение концентрации которого рассмат
ривается. Например, в реакции

А + 2 В  =  Х

£ a = —Д С д /Д т ,  v b — — Д С в / Д т  и  у х = Д С х/ Д т ;  видно, что v  равна 
их и в 2 раза меньше, чем ив, так как в каждом акте взаимодей
ствия на каждую молекулу А образуется одна же молекула X и 
исчезают две молекулы В. В то же время стехиометрическое урав
нение однозначно показывает соотношение по-разному определен
ных скоростей, поэтому безразлично, концентрацию какого веще
ства измерять, но важно при численном значении скорости ука
зать  это вещество. На практике обычно выбирают то вещество, 
за изменением концентрации которого в ходе реакции легко наб
людать.

На рис. 10.1 показано изменение концентрации озона в реак
ции

20з = 30г.
Видно, что скорость изменения концентрации непостоянна, умень
шается со временем и поэтому ее величина зависит от выбранного 
времени и временного интервала. Действительно, выбрав время

1 Значок Д обозначает конечное изменение стоящей за ним величины (в дан
ном случае концентрации), в отличие от нижепримененного знака d, обозначаю
щего бесконечно малое изменение.



измерения концентрации озона ti =  50 с (Ci =  0,00298 моль/л) и 
Т г  =  70 с  (С2 =  0,0225 М ) ,  получим для средней скорости v =  
=  3 ,65-10-5 моль/л-с . Если при том же T i  =  50 с  второй момент 
времени Т2 = 5 5  с (С 2= 0 ,0 2 7 8  М ) ,  
то v = 4 , 0 0 - 1 0-5 , а при тг =  80 с 
(С 2= 0 , 00196 М ) и =  3 ,40 -10~5 моль/
/л -с .  Какова же истинная скорость 
реакции в момент времени т = 5 0 с ?
Очевидно, она будет определена од 
нозначно, если бесконечно умень
шить интервал времени, в котором 
измеряются концентрации, т. е. сле
дует определить скорость так:

v =  ±  H m  =  (Ю .1 )
Лт-)-о А т dx

Это так называемая истинная, 
или мгновенная, скорость реакции.
В приведенном на рис. 10.1 случае 
«50 =  4 ,1 7 -10-5 моль Оз/л-с. В боль
шинстве случаев скорость реакции 
определяют по одному из исходных 
веществ, поэтому в уравнении 
( 10.1) чаще стоит знак «минус».

§  3. О С Н О В Н О Й  З А К О Н  ХИ М И Ч ЕСК О Й  КИНЕТИКИ

Практической целью определения скорости реакции служит 
установление зависимости состава реакционной смеси, т. е. кон
центраций реагентов, от времени. Для этого кинетическое уравне
ние должно связать скорость реакции с концентрацией веществ.

Изучение протекания обратимых реакций в 50— 60-х годах 
прошлого века показало, что состояние равновесия может изме
няться при добавочном введении в равновесную смесь некоторых 
количеств реагентов, т. е. что направление химического процесса 
определяется не только химической природой веществ, но и их 
относительными количествами, м а ссам и 2. (В современных термо- 

. динамических терминах мы говорим, что направление реакции за
висит не только от величины стандартного изменения свободной 
энергии, определяемой природой веществ, но и от их активностей.) 
Тогда же химики пришли к убеждению, что состояние химичес
кого равновесия —  это динамическое, подвижное состояние, опре
деляемое равенством скоростей прямой и обратной реакций.

2 Э тот вывод первым сформулировал Бертолле, о  котором говорилось в 
гл. 2 и 3 в связи с законом постоянства состава.

10.1. Зависимость концентрации 
озона С о3 (м оль/л ) о т  времени 
в реакции 2 0 з = 3 0 г  при 80°С
( / )  и определение константы ско

рости 6 = t g  ф = 0 ,014  с -1  (2 )



Основываясь на этих представлениях и применяя выводы мо
лекулярно-кинетической теории строения вещества, норвежские 
химики К. Гульдберг и П. Вааге в 1879 г. предложили общее вы
ражение кинетической формы закона действующих масс (З Д М ) 3, 
основанного на положении, что скорость реакции определяется 
вероятностью столкновения реагирующих частиц, т. е. пропор
циональна их концентрации.

Действительно, химическая реакция происходит в результате 
взаимодействия молекул (или ионов, атомов, радикалов и т. п.), 
которое, очевидно, может наступить лишь в результате их столк
новений между собой. Скорость реакции, определяемая числом 
столкновений, пропорциональна вероятности осуществления пос
ледних. Если мы рассматриваем реакцию между частицами А и 
В, концентрации которых равны соответственно Сд и С в, то веро
ятность нахождения частицы А в каком-либо месте гомогенной 
неупорядоченной системы равна Сд и частицы В —  Св. При ус 
ловии независимого движения обоих сортов частиц вероятность 
их одновременного нахождения в одной точке, т. е. столкновение, 
по теории вероятностей равна произведению вероятностей каж 
дого  из независимых событий, а именно Сд-Св.

Иными словами, скорость реакции должна быть пропорцио
нальна произведению  концентраций реагирую щ их веществ. В этом 
и состоит основной закон химической кинетики, называемый так
же иногда законом действующих масс.

Обозначив коэффициент пропорциональности k, получим для 
реакций:

А =  Х v =  kCA (а)

А +  В = .Х  v — 6САСВ (б)

А +  В +  С =  Х v =  йСдСвСс (в)

А +  2В =  X v =  kCAC i (г)

Уравнения, записанные в правой колонке и показывающие за 
висимость скорости реакции от концентрации, называются кине
тическими. Коэффициент пропорциональности k называется конс
тантой скорости, или удельной скоростью реакции. Он численно 
равен скорости реакции, когда произведение концентраций реаги
рующих веществ равно 1.

Как видно из приведенных кинетических уравнений, размер
ность константы скорости зависит от суммы показателей степе
ней при концентрациях веществ в этих уравнениях (эта сумма
называется порядком реакции). Так, в реакции (а) —  реакции 
1-го порядка —  размерность k с  учетом размерностей v (м ол ь /л -с)

3 К. Гульдберг и П. Вааге называли «действующей массой> массу вещ ест
ва в единице объема. Отсюда название закона. Современный термин «концент
рация» ввел Вант-Гофф.



и С (м о л ь /л )— с-1 ; в реакции 2-го порядка (б)  —  л /м оль-с ; 3-го 
(в, г) —  л2/моль2>с; л-го —  л('1~ 1)/моль<л_1)-с.

В указанных кинетических уравнениях концентрации находят
ся в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам при с о 
ответствующих веществах в уравнениях реакций. На самом деле 
это имеет место только в тех случаях, когда реакция действи
тельно осуществляется столкновением указанного в уравнении 
реакции числа частиц, т. е. если она оказывается элементарной. 
В большинстве случаев в основном это не так, ибо, как указыва
лось в § 1, уравнение реакции отражает только материальный ба 
ланс, а не ход процесса.

В качестве примера рассмотрим реакцию (в водном растворе) i

2Fe2+ +  H 20 2 =  2 F e 0 H 2+.

Соответствующее кинетическое уравнение, найденное в резуль
тате экспериментального изучения зависимости скорости этой 
реакции от концентраций соли железа (II)  и пероксида водорода, 
имеет вид

v =  kC Fe2+ -Сн,оа,

т. е. в него концентрация Fe2+ входит не во второй (по уравне
нию), а в первой степени. Оказывается, эта реакция, как и подав
ляющее большинство химических реакций, идет в несколько эле
ментарных стадий, в данном случае в две:

Fe2+ +  Н20 2 =  FeO H 2+ +  ОН,

F2+ + O H  =  FeO H 2+

Константа скорости первой из этих стадий равна 80 л /моль-с , а 
второй —  3 ,2 -108 л /моль-с . Очевидно, что скорость процесса оп
ределяется первой, более медленной стадией, которой и соответ
ствует экспериментальное кинетическое уравнение.

Действительный, экспериментально найденный характер зави
симости скорости реакции от концентраций реагирующих веществ 
и определяет порядок реакции (который лишь для элементарных 
реакций определяется суммой стехиометрических коэффициентов). 
В общем случае для реакции

аА +  6В +  . . .  = Х

v =  k C % - d - . . . .  (10.2)

Стехиометрические коэффициенты а, Ь, . . .  лишь иногда равны, 
но чаще не равны соответствующим показателям степеней в ки
нетическом уравнении а, |3, . . .  . Сумма показателей степеней при 
концентрациях реагирующих веществ в кинетическом уравнении 
определяет общий порядок реакции. В вышеприведенной реакции 
окисления Fe2+ порядок реакции равен 2.



Для экспериментального нахождения порядка реакции иссле
дую т зависимость скорости реакции от концентрации сначала од 
ного из реагирующих веществ (скажем, А ) ,  поддерживая кон
центрации всех остальных постоянными, что мож но осуществить 
применением их большого избытка, затем таким же образом пос
тупают со  всеми остальными компонентами реакционной системы, 
т. е. исследуют зависимость

v =  k 'C aA,

включив в величину константы k' помимо константы скорости k 
постоянные концентрации всех остальных, кроме А, вещ еств.
Чтобы рассчитать а — порядок реакции по веществу А, пролога
рифмируем это уравнение

l g t / = l g f c ' + a l g C A.

Построив графическую зависимость lg  v от  lg  С  а , получим, 
очевидно, прямую линию, тангенс угла наклона которой равен а. 
Так и поступали в действительности до  самого последнего вре
мени. В настоящее время широкое применение Э В М  позволяет 
решить задачу аналитически методом наименьших квадратов, 
в котором минимизируется по а  сумма квадратов разности левой 
и правой частей этого  уравнения:

а = v‘ ~ lg k ’ ~ “  c ‘ )a-i

где i —  номер опыта. Приравняв нулю производную dA/da, по
лучаем

£ ( l g  Vt — \gk') 
ia ~ ----------------------------.

5 > c‘
i

Н а рис. 10.2 приведена такая обработка данных для реакции раз
ложения озона (см. рис. 10.1), которая показывает, что в этом 
случае а = 1, т. е. это  реакция 1-го порядка и ее кинетическое 
уравнение

v =  kC0,.

Знание порядка реакции позволяет представить в явном виде 
зависимость концентрации реагента от времени.

В случае реакции 1-го порядка

у =  — dC/dx =  kC.

Интегрирование этого уравнения дает

In С — — k x + A ,



где А —  константа интегрирования; ее значение определим из 
условия, что в начальный момент времени т =  0 концентрация С  
равна исходной концентрации С0, т. е. А  =  1пС0. Окончательно

In С =  In С0— kx, (10.3}
или

С — С0е~кх. (10.4)

Уравнение (10.4) дает зависимость концентрации от времени 
в явном виде. То  же уравнение, но в логарифмической форме
(10.3) удобно для обработки экспериментальных данных, в част
ности для нахождения константы скорости, которая в координатах 
In С— т представляет собой тангенс угла 
наклона соответствующей прямой (см. 
рис. 10.1).

Часто применяемой характеристикой 
реакции 1-го порядка является так назы
ваемый период полураспада, т. е. время, 
за которое происходит превращение по
ловины исходного вещества. Обозначив 
период полураспада и учтя при этом, 
что тогда С —  1/2 Со, из уравнения (10.3) 
получим

Xi/2 =  \n2/k.

Видим, что в реакции 1-го порядка пери
од полураспада не зависит от исходного 
количества вещества, т. е. является его 
свойством. Именно периодом полураспа
да чаще всего характеризуют время жиз
ни радиоактивных веществ, процесс рас
пада которых описывается кинетическим уравнением 1-го порядка 
(подробнее см. гл. 19).

Для уже упоминавшейся реакции распада озона, которая, как 
видно из рис. 10.1 и 10.2, является реакцией 1-го порядка, ее 
константа скорости при 80° С равна 0,014 с-1 , период полураспа
да при этой температуре составляет 49,5 с.

В случае необратимой (односторонней) реакции 2-го порядка 
кинетическое дифференциальное уравнение имеет вид

— dC/dx =  kC2\

его интегрирование дает

\JC =  k x +  1 /С 0.

Линейная зависимость получается, очевидно, в координатах 1/С—  
т. На рис. 10.3 приведена кинетическая кривая реакции 2-го по
рядка взаимодействия газообразного йода с водородом. Констан
та скорости этой реакции, как это следует из данных рис. 10.3, 
Л =  0,162 атм_ 1-с-1 . Как уже указывалось ранее (гл. 8, § 7), при

10.2. Определение порядка 
реакции 2 0 3 =  3 0 i  a = tg (p  =  

=  1



описании реакций с  участием газообразных веществ часто вместо 
молярной концентрации используют пропорциональную ей вели
чину парциального давления данного газа. Отсюда приведенная 
размерность константы скорости.

10.3. Кинетика реакции H a + I j= 2 H I .  1 —  изменение парциального 
давления йода в необратимой реакции; 2 —  то же, но с  учетом 
обратимости; 3 —  интегральная зависимость (для необратимой ре

акции) 1 /pit =kx-\ -\Iр0 ^, из которой А= tg  ф = 0 ,162  атм ~*-с-1

Для реакции л-го порядка .(я=?И) дифференциальное кинети
ческое уравнение

— dC / dx= kC n
и интегральное

1 _  , 1
( л —  I )  С (п -1 )  ~ * Т + ( * - 1 ) С < " - , ) -

Часто различают молекулярность и порядок реакции. Моле- 
кулярность —  это число молекул (частиц), принимающих участие 
в элементарном акте химического взаимодействия. Если превра
щение испытывает одна молекула, то это мономолекулярная ре
акция, две —  бимолекулярная, три —  тримолекулярная. Поря
док и молекулярность совпадают только для элементарных реак
ций. В случае сложных реакций различные элементарные стадии 
накладываются друг на друга, давая сложную концентрационную 
зависимость скорости.

Пример реакции 1-го порядка и одновременно мономолекуляр- 
ной;

H2S20 3 =  H20 - f  S 0 9 +  S, v — kCutsto,-



Также кинетике 1-го порядка подчиняется реакция разложения 
оксида азота (V ) :

2N20 6 =  2Na0 4 +  Oj, v — &Cn,os»

Она проходит, по-видимому, в три стадии:

N20 5̂ N 0 2 +  N 03 быстро,

Ы0 з =  Ы0  +  0 2 медленно,

N 0 3+ N 0  =  2N02 быстро.

Лимитирующая, медленная вторая стадия, протекающая по мо- 
номолекулярному механизму, скорость которой пропорциональна 
C no,, которая, в свою очередь, пропорциональна CNl0,, 
определяет общий первый порядок реакции.

Бимолекулярная реакция гидролиза сахарозы

С 12Н 22О 11 +  НгО =  2СбН12Об

также описывается кинетическим уравнением 1-го порядка

у =  ^с ’с„н11о 11-

В этой реакции принимают участие две молекулы. Н о одна из них 
принадлежит растворителю (воде), концентрация которого прак
тически в реакции не меняется и, следовательно, не влияет на 
скорость, зависящую, таким образом, от концентрации только од 
ного вещества (сахарозы).

Значительно более часто встречаются реакции 2-го порядка. 
Примеры реакций 2-го порядка и одновременно бимолекулярных*

На + 12 =  2HI v =  kCn.Ci,;

2С1аО =  2С1а + О а v =  kC2c 1,0 .

В этих реакциях порядок совпадает с молекулярностью, так как 
сами реакции —  элементарные. Несколько других реакций 2-го 
порядка:

CH4 +  2S2,r =  CS2,r +  HaS v =  kCc,Ht • Cst,

НСНО =  Н2 -f- СО v =  йСнсно2 >

2S jO f-  +  Н а0  =  2H S 07  +  2SO2-  v =  kC 2- ,S204

4Fe2+ +  0 2 +  4Н+ =  4Fe3+ +  2Н20  и =  АСРе»+ ■ С 0>,

Sn2+ +  2Fe(0H)^ =  Sn4 + +  2Fe(0H ), у =  kCSn*+ -Ср^он)+ .

В тримолекулярной реакции должно произойти соударение 
трех частиц. Однако строго одновременное соударение трех частиц 
имеет вероятность, равную нулю, и во всех случаях какие-то две



из соударяющихся частиц встретятся несколько раньше, чем 
к ним приблизится третья частица. Поэтому тримолекулярные 
реакции представляют собой сложный процесс, состоящий из двух 
бимолекулярных стадий. На первой из них из двух частиц обр а 
зуется промежуточная частица с коротким временем жизни, кото
рая реагирует с третьей частицей.

Примером тримолекулярных реакций в газовой фазе могут 
служить некоторые реакции с участием оксида азота (II ) ,  напри
мер

2 N 0  +  0 2 =  2 N 0 2> 

которая протекает по стадиям:

2N0*=fcN20 2 быстро,

N20 2 +  0 2 =  2 N 0 2 медленно.

Первая стадия —  обратимая, для нее можно написать кон
станту равновесия К  =  Cn^/Cno. Для второй элементарной 
стадии

v = к'С^Ог'Со, =  К • k'Cho'Co, — ̂ Сыо‘Соа—
кинетическое уравнение реакции 3-го порядка.

По тримолекулярному механизму протекают также рекомбина
ции двух атомов в молекулу (например 0 + 0 -»-0 2) и простейших 
свободных радикалов. Необходимость тройного соударения в та
ких реакциях обусловлена тем, что образовавшаяся частица 
(двухатомная молекула, например) содержит энергию, достаточ
ную для ее диссоциации, и может существовать лишь очень ко
роткое время (порядка 10-13 с ) ,  если не отдаст третьей частице 
избыток энергии (см. также § 6 ).

Как видим, уже молекулярность, равная трем, в значительной 
степени условна. Так что реакции более высокой молекулярности 
рассматривать не приходится.

Однако реакции более высоких порядков  встречаются довольно 
часто, особенно в жидких растворах.

Например,

CH3I +  AgC104 =  СН3ОСЮ3 +  A g l , у =  kCm ,i • сю,;

СО +  CI, -  С0С12, к =  kCco ■ С сС ;

11С Г +  ВЮ Г +  6Н+ =  5С12 +  BrCl +  3H20 ,  v =  kCa -  ■ ■ С „ +.

В заключение параграфа отметим, что кинетическое уравне
ние вида ( 10.2) не имеет универсального характера, не всегда 
скорость реакции есть степенная функция концентрации, иными 
словами, не всегда существует порядок реакции. Последний имеет 
физический смысл молекулярности лишь для элементарных реак
ций. Во всех остальных случаях это эмпирический параметр, пока



зывающий зависимость скорости суммарного процесса от концент
раций реагентов.

Простая зависимость (10.2) нарушается в том случае, когда 
в реакции участвуют ее продукты, например как катализаторы. 
Примером такой реакции может служить синтез бромоводорода

Н2+ В г 2 =  2НВг,

которая вначале описывается уравнением а =  &Сн, •£&•*, а затем, 
когда образуется заметное количество бромоводорода,

v =  k^H, ■Св̂ К̂ Свт, 4- Снвг)-

§  4. ОБРАТИМ Ы Е РЕАКЦИИ

Если в некоторой системе достигается состояние термодинами
ческого равновесия (AG =  0) (см. также гл. 9 ) ,  это значит, что 
скорости прямой и обратной реакций выравниваются, и мы гово
рим об  установлении химического  равновесия. Признаком такого 
состояния системы служит постоянство всех ее свойств во време
ни, обусловленное постоянством концентраций всех ее компонен
тов. Однако этот признак недостаточен. Как указывалось в нача
ле главы ( § 1), многие системы, далекие от состояния равновесия, 
не изменяются во' времени из-за медленности реакций, которые 

>' могли бы перевести систему в равновесное состояние. Таким о б 
разом, необходимым условием является также протекание реакций. 
Химическое равновесие —  динамическое, определяемое равенст
вом скоростей всех реакций, что и обеспечивает неизменность со с 
тава реакционной смеси.

Отметим еще два необходимых условия возможности уста
новления равновесия, обратимости реакции. Во-первых, система 
должна быть закрытой, так чтобы ни один из ее компонентов 
не мог уходить из сферы реакции. Во-вторых, в гетерогенных 
системах, как отмечено в § 2 гл. 9, количества веществ должны 
быть достаточными, чтобы они не могли полностью израсходо
ваться до достижения равновесия.

Таким образом, протекание обратимой химической реакции 
есть необходимое и достаточное условие установления термодина
мического равновесия в химической системе.

Кинетическое уравнение обратимой (или двусторонней) реак
ции должно влючать в себя уравнения, описывающие скорости 
как прямой, так и обратной реакций. Скорость обратимой реак
ции, определяемая как изменение концентрации реагирующего 
вещества, выражается, таким образом, как разность скоростей 
двух противоположных реакций —  прямой , и обратной. Напри
мер, для реакции

На +  1а^ 2 Н 1  

va =  —  dCi,ldx =  kaC n ,C }l, va — dCiJdx =  k0Cm



и суммарное уравнение

у =  d C iJd x  =  knC n . -Ci,— й0Сш.
На рис. 10.3 кривая /  показывает изменение концентрации 12, 

вычисленное по уравнению для v„, а кривая 2 — с учетом обрати
мости —  по уравнению для v. Видно, что в последнем случае че
рез некоторое время концентрация 12, следовательно и концентра
ции остальных веществ (Н 2, H I),  перестает изменяться —  дости
гается химическое равновесие. При этом становится у =  0, отсюда

^п^н, • Ci, — каСн1,

k о СН,'С1,

Обозначив отношение констант прямой и обратной реакций 
k jk o  =  К, называемое константой равновесия, и переходя от теку
щих концентраций к равновесным, запишем

к = = _ № 1_
1На] [IJ

—  выражение, называемое законом действующих м а с с4. Это ки
нетический вывод закона. В предыдущей главе был дан термо
динамический; там же показана связь между концентрационной 
константой равновесия и термодинамической.

Приведенный кинетический вывод выражения константы рав
новесия, очевидно, корректен только для элементарных реакций: 
константа равновесия — это отношение произведений концентра
ций продуктов реакции и исходных веществ в степенях, равных 
стехиометрическим коэффициентам в равновесной смеси. Однако 
на самом деле в той же формулировке он справедлив для любых 
реакций. Покажем это на примере уже упоминавшейся в предыду
щем параграфе двухстадийной реакции окисления железа (II)  
пероксидом водорода.

Для первой стадии, являющейся элементарной реакцией, выше
приведенный вывод, очевидно, справедлив:

sj Fe2+ +  Н20 2 ^  FeOH2+ +  ОН

„  [FeOH2+ ] [ОН]

1 [Fe2+ ] [ Н А ]  ‘

То же для второй стадии:

Fe2+  +  O H ^ F e O H 2+

К  [FeOH2+ ]
2 [Fe2+ ] [ОН] '

* Так же называется и основной закон химической кинетики (§  3 ).



2Fe2+ +  Н 20 2 =  2FeO H 2+ 

может быть выражена как произведение констант К\ и /С2:

[FeOH2+ ] 3
К  -  к , к 2

[F e2+ ]* [H ,O J  '

Таким образом, константа равновесия сложной реакции есть 
произведение констант равновесия элементарных стадий. И со с 
тояние равновесия определяется термодинамическими свойствами 
веществ в начальном (до реакции) и конечном (после реакции) 
состояниях и не зависит от пути реакции. Поэтому в выражение 
для константы равновесия концентрации участников реакции вхо
дят в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам, в о т 
личие от кинетического уравнения ( 10.2).

Если константа равновесия К >  I, говорят о смещенности рав
новесия реакции вправо, в сторону образования продуктов. Н а
оборот, при /С <  I равновесие смещено влево. Если в реакционной 
смеси после установления равновесия не обнаруживается хотя бы 
одного из исходных веществ, говорят о необратимости реакции. 
Если в реакционной смеси не обнаруживается ни один из продук
тов реакции, то считают, что реакция не идет.

Часто необратимыми называют реакции, у которых /Сэ>1 (сле
довательно, в соответствии с уравнением (9.5), AG°<C0 ). К таким 
реакциям относится взаимодействие ионов серебра с хлорид- 
ионами:

Agp-p +  Clp.p AgCIK.

Для нее /С =  П Р- 1 =  6 -109 действительно величина, много большая 
единицы; равновесие сильно смещено вправо. Тем не менее, 
в строгом смысле слова, эта реакция обратима, так как в насы
щенном растворе хлорида серебра можно обнаружить ионы сереб
ра с  помощью, например, сульфид-иона, потому что равновесие 
реакции

2Agp.p +  Sp-p ^  A g2SK

еще сильнее сдвинуто вправо (/С =  ПР _| =  6 -1048).
Но и здесь количество переходит в качество. Если уменьше

ние свободной энергии в реакции очень велико, то понятие о рав
новесии теряет физический смысл из-за малого количества участ
вующих в реакции молекул, которое уже нельзя назвать вещест
вом, и такие реакции должны считаться истинно необратимыми. 
Пример такой реакции приведен в § 2 предыдущей главы —  о б 
разование селенида ртути (см. § 7 гл. 8 ).

Кинетическое рассмотрение равновесия устанавливает связь 
между особенностями протекания реакций (константами ск орос
ти) и термодинамическими параметрами системы (константой 
равновесия).



Кинетическое уравнение (10.2) показывает, как скорость ре
акции зависит от концентраций реагентов. В величине константы 
скорости отражается химическая специфика взаимодействия ве
ществ, в том числе промежуточных (катализаторов), и влияние 
одного из важнейших факторов, действующих на химический про
цесс, —  температуры. Для выявления всех этих эффектов необ
ходимо рассмотреть путь элементарной реакции.

В настоящее время постулируется, что всякая элементарная
химическая реакция на своем пути от исходных веществ (реаген
тов) к конечным (продуктам реакции) проходит через образова 
ние некоторого промежуточного состояния, называемого активи
рованным ком плексом 5. Это схематически можно записать так:

А В + С ^ А В С * = = А + В С  (1).
На рис. 10.4 показана схема изменения свободной энергии 

системы в ходе некоторой элементарной реакции.
В соответствии с обсужденным 

в гл. 9 рис. 9.1 на схеме можно о т 
метить следующие равновесные 
(AG =  0) состояния реакционной 
системы:
G3 —  свободная энергия стабильно
го (конечного) состояния 6 А  +  ВС; 
Gi —  свободная энергия метаста- 
бильного (исходного) состояния 
АВ +  С;
G2= G ф  —  свободная энергия не
устойчивого (промежуточного) с о 
стояния А В С ^ .

Из этой же схемы можно вы
вести следующие величины: AG —  
=  G3— G 1 —  свободная энергия ре
акции; h.Gn* = G 2 —G\ — св обод 
ная энергия образования активиро

ванного комплекса из исходных веществ —  так называемая сво
бодная энергия активации прямой реакции; AG 0^ = G 2—G3 — то 
же для обратной реакции.

Таким образом, образование активированного комплекса тре
бует затраты энергии. Для прохождения реакции должен быть 
преодолен некоторый энергетический барьер; его наличием и о б у с 
ловлена возможность существования смесей веществ в течение 
длительного времени, несмотря на уменьшение G при их взаимо
действии.

5 Сам активированный комплекс и его энергетические и другие характери
стики обычно обозначаются значком с ’ '"».

s Здесь приведен пример реакции с Д 0 < 0 . Если бы было A G > 0 , то это со 
стояние было бы метастабильным, а стабильным было бы исходное состояние.

10.4. Схема изменения свободной 
энергии системы в реакции АВ +  

+ С = А + В С



Природа этого энергетического барьера двояка.
Во-первых, для реакции необходимо достаточно сильное сбли

жение реагирующих частиц, чему препятствует отталкивание их 
электронных оболочек. Этот фактор, очевидно, не имеет практиче
ски значения для реакций между противоположно заряженными 
ионами или между радикалами. П оэтому так быстры реакции в 
растворах электролитов и с участием радикалов.

Во-вторых, происходящая в результате реакции перестройка 
химических связей, энергетическое перераспределение электронов 
требуют построения определенной конфигурации атомов (ядер 
атомов) в самом активированном комплексе.

Названные факторы (достаточно грубо, качественно) можно 
соотнести с составляющими свободной энергии активации —  пер
вый с энтальпией (АН ф) и второй с энтропией (А5=^) активации 
в соответствии с уравнением (8 .2 ) :

А й ф — АН Ф— TAS^.

Считая, что в реакции (1) образование активированного комп
лекса есть процесс обратимый, применим к нему закон действу
ющих масс и запишем выражение для константы равновесия ре
акции

АВ +  С ̂  ABC’6, К Ф =  Савсф /Сав-Сс-
Отсюда

САВ£  =  / Г - С АВ.Со

Для мономолекулярной реакции распада активированного комп
лекса

АВСчЬ =  А + В С ,  v =  Ь'Савсф  — k 'K * C  ав ■ Сс .

Таким образом для константы скорости реакции (1) k получаем

к = к 'К ф.

Далее, учитывая связь константы равновесия со свободной энерги
ей (9.5), имеем

до0*
k =  k 'e к* .

В этом уравнении k' —  константа скорости реакции распада 
комплекса, для которой теория дает следующее выражение:

£ ' =  Х — ,
К

где х  —  эмпирический коэффициент, определяющий вероятность 
превращения комплекса в продукты реакции ( % < 1), k — констан
та Больцмана (1 ,3 8 -10~23 Д ж /К ) ,  Т —  абсолютная температура 
и h —  постоянная Планка (6,63 -10-34 Д ж -с ) .



Окончательно для константы скорости реакции в соответствии 
с  теорией активированного комплекса получаем 7

AS°*
k =  X —j—e  е *  . (10.5)

Уравнение (10.5) определяет температурную зависимость кон
станты скорости и, следовательно, скорости реакции. При этом 
решающий вклад в температурный коэффициент реакции дает 
множитель, содержащий энтальпию активации 8; чем больше пос
ледняя, тем сильнее скорость реакции зависит от  температуры. 
Уравнение этой зависимости может быть найдено дифференциро
ванием по температуре (10.5):

d ln k _  I Д Я *  _  R T  +  АНФ

dT Т RT2 RT2

Обозначив числитель этого выражения Е а, получим

d In k Е я ( Ю .6 )
dT RT2

Величина Ea называется энергией активации-, именно она опреде
ляется в эксперименте по температурной зависимости скорости 
реакции. Интегрирование (10.6) дает

е ."а

k — k0e
(10.7)

где k0 —  константа. Приведенное уравнение впервые, правда, 
другим путем вывел в 1889 г. С. Аррениус, и оно получило его 
имя.

И сходя из температурной зависимости константы равновесия обратимой ре
акции (9.10), Вант-Гофф (1885) предложил выражение для температурной за
висимости константы скорости, с учетом того, что константа равновесия равна 
отношению констант скоростей прямой и обратной реакций (см. предыдущий 
параграф ):

d In К  dln(£n|&<>) d\nkn d ln kQ A H°

dT dT dT dT RTa

Записав тепловой эффект реакции как разность двух величин

ДЯ» =  £ 1— £ а, 

выражение (10.8) можно переписать так:

d In kn d ln kQ £ )  Ea 
dT dT RT1 ~  RT2 '

( 10.8 )

7 Это уравнение выведено в 1935 г. Г. Эйрингом.
8 Напомним, что самой быстро изменяющейся математической функцией яв

ляется экспоненциальная.



С точностью до некоторой постоянной величины А слагаемые левой и правой 
частей равны друг другу, т. е.

d In kn/dT—E l/RT2+ A ,  

d \ n k „/ d T = E 2/RT*+A.

Аррениус постулировал /1 =  0 (это  оправдывается на опыте) и получил урав
нение (10.6), а затем (10.7).

Аррениус первым интерпретировал эмпирическую величину Ел 
как энергетический барьер, который может быть преодолен не 
всеми, а лишь «активными» молекулами.

Наличие энергетического барьера в виде положительной энер
гии активации препятствует в соответствии с законами термоди
намики самопроизвольному протеканию процесса. Поэтому многие 
термодинамически возможные реакции, для которых G3 <G \, т. е. 
A G < 0, не идут. В то  же время, несмотря на наличие барьера, 
многие реакции идут. Проблему проясняет молекулярно-кинети
ческая теория.

В любой атомно-молекулярной системе, находящейся при тем
пературе, отличной от абсолютного нуля, ее составные части на
ходятся в тепловом движении. Это движение может быть посту
пательным (в газах, жидкостях), колебательным, вращательным 
и др. (в любых системах). Общая энергия всех этих видов движе
ния зависит от температуры.

Взаимодействуя (сталкиваясь) между собой, частицы обмени
ваются энергией, и в системе, находящейся в тепловом равнове
сии, устанавливается некоторое стационарное распределение энер
гии между всеми молекулами (или другими частицами). Такое 
состояние отнюдь не означает, что все молекулы обладают одина
ковой энергией. Это невозможно в динамической системе. Распре
деление является статистическим. Большинство молекул имеет 
энергии, близкие к средней; по мере удаления от среднего значе
ния число молекул с меньшими и большими энергиями уменьша
ется; но в системе имеются молекулы как с очень малыми, так 
](что важно для нашего рассмотрения) и со  сколь угодно боль
шими энергиями, достаточными для преодоления активационного 
барьера.

На рис. 10.5 приведено распределение по энергии молекул 
идеального газа при различных температурах, так называемое 
распределение Максвелла— Больцмана:

=  const е~ е /*тУ Ё .  (10.9)
N dE

Здесь dN е —  число молекул, имеющих энергию в интервале от Е 
до  E +  dE, N  —  общее число молекул в системе. Чтобы опреде
лить число молекул с энергиями, большими некоторой величины 
Е а, необходимо определить заштрихованную площадь на рис. 10.5,



т. е. проинтегрировать уравнение (10.9) от Е а до  оо. Это дает  
долю  молекул в системе с энергиями Е > Е а:

N eJN  =  exp ( — E J R T ). (10 .10>

Сравнивая выражения (10.7) и (10.10), можно заключить, что  
член е х р (— E J R T )  в первом уравнении показывает долю «актив
ных молекул», т. е. молекул с энергиями, большими энергии ак
тивации Е а.

10.5. Распределение молекул идеального газа по энергиям 
при различных температурах

С повышением температуры доля активных молекул и, следо
вательно, скорость реакции быстро возрастают, причем, как ука
зывалось выше, тем быстрее, чем больше энергия активации 
{табл . 10.1).

Т а б л и ц а  10.1
Доля активных молекул (молекул, обладающих энергией больше 

энергии активации Е а)

Е а’ к Д ж /м о л ь

Темпера
тура, К 5 50 100 150 200 400

300 0 ,1 3 2 -1 0 -* 4 Ю - w 8 - 10-27 М О ' 36 2 .1 0 -то

600 0 ,3 7 4 - 10_6 2 1 0 - ' 9 - 10~14 4 -1 0 "18 М О " 34

1000 0 ,5 5 2 - 10“ 3 6 ю - в М 0 - » 4- 10_ п Ы 0 - “

1500 0 ,6 7 2 •10_а 3 10-* 6 -1 0 -* Ы 0 ' 7 1 - 1 0 '14

2000 0 ,7 4 5 - IQ"2 2 ю - 3 М 0 - * 6 - 1 0 '« 4 - 1 0 '11



Если доля активных молекул превышает 10~7, реакции идут 
практически мгновенно; если эта доля меньше 10~18, реакция 
практически не идет.

Т а б л и ц а  10.2 
Энергии активации некоторых реакций

Е а, кДж/моль

Реакция без ката с катали Катализатор
лизатора затором

2 N O  +  С 12 =  2 N O C 1 20
С О  +  С 12 =  С О С 1 2 5 0
2 N O  +  0 .2 =  2 N 0 2 5 5
С ^ Н г г О ц  -)- Н 20  =  2 С вН 12О в 110 4 0 инвертин
С 2Н 4 -f- Н 2 =  Q H , 1 8 0 4 0 платина

8 медь на угле
2 H I  =  Н 2 + 12 200 6 0 платина
2 N 20  =  2 N 2 +  0 2 220 120 золото
Н2 +  С12 =  2 Н С 1 240
2 S 0 2 -|- 0 2 =  2 S O g 250 60 платина
2NH3 =  n 2 +  зн2 326 167 железо
2Н20 2 =  2Н20  +  0 2 750 55 йод

20 каталаза

В табл. 10.2 приведены энергии активации некоторых реакций.
Очевидно, что энергия активации зависит от пути, по которому 

идет химическая реакция, так как на разных путях реализуются 
различные промежуточные состояния — активированные ком
плексы различного состава и строения. Рис. 10.6 иллюстрирует 
сказанное на примере реакции взаимодействия водорода с йодом. 
Так как в реакционной смеси имеются молекулы с любыми энер
гиями, то процесс идет одновременно по всем мыслимым путям. 
Однако практически следует рассматривать лишь путь с наимень
шей энергией активации, так как с ее увеличением доля 
реагирующих молекул быстро падает (см. табл. 10.1). И 
даже теоретически не имеет смысла рассматривать пути, на ко
торых доля активных молекул меньше числа, обратного числу 
Авогадро, т. е. 10~24.

Более наглядно температурную зависимость скорости реакции 
можно представить с помощью температурного коэффициента ре
акции Вант-Гоффа, показывающего, во сколько раз возрастает 
скорость реакции при повышении температуры на 10°:

Здесь kTl и krt —  константы скорости некоторой реакции при тем
пературах Ti и Т2 соответственно, у  —  коэффициент Вант-Гоффа. 
Правило Вант-Гоффа, предложенное им в 1884 г., гласит, что 
с повышением температуры на 10° скорость реакции возрастает 
в 2— 4 раза, т. е. коэффициент у  равен 2— 4. Установленное на



опыте это правило имеет ограниченное применение, фактически 
лишь к реакциям, идущим при температурах, близких к комнат
ным. Как видно из табл. 10.3, у  сильно зависит и от энергии ак-

£ , кД ж /м оль

UJ

Н2 - + 2 Н ,  13 - * 2 1 , Н * 1 * - 2 Н 1

Н2 -*~2Н, Н+12* т + 1

12*21, +1

Нз,г f  h,r

А Н°29й = «Дж/м о/1ь Н1Г 

10.6. Различные пути реакции Н 2+ 1г =  2Н1

Л ^ ( т  К)  

1-10-}0

8'10'27

2-10 -it

5-Ю ■ 13

2Н1Г

тивации, и от рассматриваемого интервала температур. Видно, 
что правило Вант-Гоффа справедливо лишь для средних значений 
энергий активации, именно от 100 до 200 кДж/моль; при малых

Т а б л и ц а 10.3
Коэффициент Вант-Гоффа

£ а , к Д ж /м о л ь

Температурны й 
• интервал, К

5 50 100 150 200 400

300— 600
1500— 2000

1.04
1.05

1,39
1,12

1,95
1,04

2,72
1,06

3 ,86
1,08

15,5
1, 18



Е а температурная зависимость скорости слаба ( y < 2 ), а при 
больших Еа скорость реакции зависит от температуры очень силь
но ( y > 4 ) .  При повышении температуры коэффициент Вант-Гоффа 
уменьшается, приближаясь к 1.

Специфика взаимодействия веществ, т. е. влияние природы ре
агентов, в соответствии с уравнением (10.5) проявляется в вели
чинах &НФ и AS^. Влияние величины первой на константу ско
рости реакции мы рассмотрели. Вторая имеет не менее важное 
значение. Энтропия активированного комплекса в соответствии 
с  уравнением (гл. 8 ) определяется числом возмож 
ных его состояний, с помощью которых он реализуется. Сюда вхо
дят и различные допустимые пространственные конфигурации 
ядер и электронов в комплексе, и допустимые взаимные ориента
ции его составных частей (исходных и конечных), и допустимые 
распределения энергии по различным связям, что особенно важно 
в случае участия в реакциях больших молекул, в частности фер
ментов. Чем больше допустимых состояний, тем больше S ф и тем 
больше (алгебраически) энтропия активации A Sф, представляю
щая собой разность энтропий активированного комплекса и исход
ных веществ. П оэтому энтропия активации может быть как поло
жительной, так и отрицательной величиной. В любом случае ее 
вклад велик (экспоненциальная зависимость) в величину констан
ты скорости. В табл. 10.4 приведены некоторые примеры.

Т а б л  и ц а 10.4 
Энергия активации и скорость реакции разложения муравьиной 

кислоты ка различных катализаторах при 300° С

К атализатор Е а, к Д ж /м о л ь
О тносительное 
число активных 

м олекул

Относительная
ск ор ост ь

(эксперимент)

Стекло 102,5 1,0 1
Золото 9 8 ,3 2 ,4 40
Серебро 129,7 0,003 40
Платина 92,0 9,1 2000
Родий 104,5 0 ,7 10000

И АН ф и &S+,  следовательно и A G * ,  зависят от пути реак- 
1 - Ции, так как на разных путях реализуются различные активиро- 
Ш , ванные комплексы. Множитель е х р (— A G*/RT) (уравнение 

(10.5)) и определяет в основном, по какому пути идет реакция, 
f e  Чем меньше A G ^  (напомним, что всегда \ G ^ > Q ),  тем больше 
Ш |этот множитель, тем больше константа скорости реакции именно 

на данном пути. Роль катализатора (и ингибитора) и состоит 
в изменении пути реакций.

ш



Химическая реакция —  сложный процесс, в котором могут 
принимать участие не только вещества-реагенты (они входят в 
стехиометрическое уравнение реакции), но и другие присутствую
щие в системе вещества. Последние всегда  имеются или в виде 
примесей, или в качестве растворителя, или в виде материала 
сосуда, ограничивающего реакционную систему, или, наконец, 
будучи специально введенными. Если они заметно изменяют ск о 
рость реакции, то их называют катализаторами. Таким образом, 
катализ —  изменение скорости реакции нестехиометрическими 
(т. е. не описываемыми стехиометрическим уравнением) вещест
вами-катализаторами —  должен считаться универсальным явле
нием.

Если скорость реакции не лимитируется скоростью подвода 
реагентов в реакционную зону, что часто имеет место в гетероген
ных реакциях (см. § 7 ),  то роль катализатора заключается в сни
жении активационного барьера, в уменьшении свободной энергии 
активации А в ф. Последняя, как это  ясно из рис. 10.4 и 10.6, оп 
ределяется свойствами промежуточных соединений, образующихся 
в ходе реакции: чем меньше величина их свободной энергии (G 2 
на рис. 10.4), тем больше доля «активных» молекул или других 
реагирующих частиц (см. табл. 10.1), тем выше скорость реакции.

Таким образом, рассматривая механизм каталитического дей
ствия, необходимо выяснить, какие промежуточные соединения 
с участием катализатора могут образоваться. В этом отношении 
катализ принято подразделять на следующие типы:

а) гомогенньщ, когда реакционная смесь и катализатор нахо
дятся или в жидком, или в газообразном состоянии;

б)  гетерогенный, когда катализатор находится в виде твердо
го вещества, а реагирующие соединения в жидком растворе или 
газообразной смеси; это наиболее распространенный вид катали
за, осуществляемый на границе раздела фаз;

в) ферментативный, когда катализатором служат сложные 
белковые образования; он может быть как гомогенным, так и 
гетерогенным, но из-за специфических особенностей действий фер
ментов его выделяют в самостоятельный тип катализа.

Примером гомогенного катализа в газовой фазе может слу
жить реакция окисления оксида углерода (II)  в присутствии па
ров воды. Сухая смесь СО и 0 2 реагирует по схеме

СО +  0 2 =  С О 2 +  О.

Образовавшийся атом кислорода вступает в реакции, ведущие 
к обрыву цепи (см. след, параграф) 9:

9 В §  3 отмечалось, что бимолекулярные реакции соединения невозможны, 
необходима третья частица для уноса выделившейся энергии; она и обозначена 
адесь X.



о + с о + х = с о 2+х,
О +  0 2 +  X =  Оз +  X,

о 3+ с о = с о 2+ о 2.
Таким образом, в системе С 0  +  0 2 вероятность гибели активной 
частицы (атома О ) преобладает над вероятностью продолжения 
цепи. Если же в реакционную смесь добавить некоторое количе
ство паров Н20 ,  то в результате реакции

0  +  Н20  =  2 0 Н

появляются две активные частицы, два радикала, легко дающие 
разветвленные цепи:

0 Н  +  С 0  =  С 0 2 +  Н,

Н +  0 2 =  0 Н  +  0 ,

0  +  Н2 =  0 Н  +  Н

и т. д. Обрыв цепей по реакциям

Н +  Н +  Х =  Н2 +  Х,

0  +  0  +  Х =  0 2 +  Х,

Н +  0 Н  +  Х  =  Н 20  +  Х

происходит редко из-за малой концентрации в системе частиц Н, 
О  и ОН. В результате последней реакции регенерируется катали
затор —  вода, небольшое количество которой значительно уско
ряет процесс.

Известен механизм каталитического действия ионов железа 
(II )  на распад находящегося в водном растворе пероксида водо
рода. Кроме пути, описанного в § 3, эта реакция может идти и 
так:

Fe2+ + Н 20 2= Е е О Н 2+ + О Н ,

0 Н  +  Н20 2 =  Н20  +  Н 0 2,

н о 2**н++о2-,
FeO H 2+ + Н + + 0 2~ =  Fe2+ +  Н20  +  0 2.

Просуммировав левые и правые части приведенных уравнений, 
получим

2Н20 2 =  2Н20  +  О2

— уравнение разложения пероксида водорода; ионы Fe2+, очевид
но, служили катализатором.

Особенно распространен в водных растворах кислотно-основ
ной катализ. Пример —  реакция этанола с уксусной кислотой 
с  образованием сложного эфира, катализируемая кислотами:
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Отметим обратимость всех стадий приведенного процесса. Это 
говорит о том, что кислота катализирует и обратный процесс 
гидролиза эфира. Направление же реакции определяется относи
тельными количествами веществ в реакционной смеси и мо
жет быть изменено удалением какого-либо из них из сферы 
реакции.

При гетерогенном катализе реакция происходит на поверхнос
ти раздела фаз, причем решающую роль играет строение поверх
ности твердого вещества-катализатора. В первую очередь она 
должна быть большой, чтобы обеспечивать достаточную величину 
реакционной зоны. П оэтому твердый катализатор стремятся при
готовить как можно в более раздробленном состоянии. В то же 
время использование пылевидного материала непригодно по тех
нологическим соображениям. И в качестве катализаторов приме
няются или высокопористые вещества (например, активирован
ный уголь —  уголь, приготовленный путем пиролиза из природ
ного угля или чаще древесины, кости, так, что в нем сохраняется 
жесткий углеродный скелет, пронизанный большим числом пор; 
силикагель —  диоксид кремния, изготовленный осторожным обез 
воживанием кремниевой кислоты, так что в нем сохраняется крем
некислородный скелет; так называемый никель Ренея, получаемый 
обработкой щелочью никельалюминиевого сплава, при которой 
растворяется алюминий и остается компактный, но содержащий 
большой объем пор никель, и т. д .) ,  или вещества, нанесенные на 
высокопористые носители (медь на угле, палладий на асбесте 
и др.).

Поверхность таких катализаторов составляет сотни квадрат
ных метров на 1 г вещества. Они обладают поэтому повышенным 
запасом энергии (см. след, гл.) и вследствие этого повышенной 
химической активностью. Компоненты реакционной системы ад
сорбируются на поверхности катализатора, образуя непрочные 
поверхностные соединения; в этих соединениях происходит осл аб
ление химических связей внутри адсорбированных частиц, сле
довательно, они легче вступают в химические реакции, так как 
энергия активации (свободная энергия образования активирован
ного комплекса) понижается, и скорость реакции увеличивается.



В настоящее время отсутствует общая теория гетерогенного 
катализа. Тем не менее довольно очевидными представляются 
следующие два обстоятельства 10. Во-первых, твердая поверхность 
будет оказывать каталитическое действие в том случае, если рас
стояния между атомами в реагирующей группировке молекулы 
определенным образом соответствуют межатомным расстояниям 
в кристаллической решетке катализатора. Во-вторых, энергия 
связи атомов реагирующей группировки с поверхностными атома
ми должна быть не слишком слабой и не слишком прочной, ибо 
в первом случае не произойдет надлежащего ослабления связей 
в реакционной группе, а во втором —  не произойдет десорбции 
продуктов реакции с поверхности катализатора, и последняя б у 
дет «отравлена».

Несмотря на отутствие теории, богатый экспериментальный 
материал, накопленный в области изучения и применения ката
литических процессов, позволяет делать очень полезные о бобщ е
ния. Например, известно, что реакции гидрирования и дегидриро
вания катализируются металлами, хорошо растворяющими водо
род, переводя его при этом в атомарное состояние (Ni, Pt, Pd 
и др .) ;  реакции, в которых участвует кислород, ускоряются кис
лородными соединениями с большим его содержанием (М п 0 2, 
P b 0 2, V 2O 5 и др .) ;  реакции гидратации и дегидратации чувстви
тельны к присутствию гидрофильных веществ (высокопористые 
фарфор, силикагель, алюмосиликаты и др.) и т. п.

Роль катализатора не сводится только к ускорению реакции. 
Уже неоднократно указывалось, что большинство химических ре
акций, особенно это относится к тем, в которых участвуют веще
ства сложного состава, проходит через много стадий, в реакцион
ной смеси одновременно идет несколько реакций. Катализатор,, 
снижая А в ф на одном из путей, может привести к преимущест
венному получению определенных продуктов. Очевидно, другой 
катализатор при взаимодействии с теми же веществами образует 
другие промежуточные соединения, т. е. изменяет скорость другой 
реакции, в результате получаются другие продукты. Например, 
при гетерогенно-каталитических превращениях этанола могут 
происходить следующие реакции в зависимости от температуры и 
катализатора:

При 250° С на окиси алюминия

2С2Н50 Н = (С 2Н5)20+Н20 .

При 350° С на той же окиси алюминия 

С2Н 50 Н  =  С2Н4 +  Н 20 .

При 200° С на активной меди

С2Н 5ОН =  С Н 3СНО +  Н 2.

10 Это основные (схематично) положения мультиплетной теории катализа,, 
разработанной академиком А. А. Баландиным (1928).



При той же температуре, но с другим медным катализатором 

2С2Н 5ОН =  С Н 3С О О С 2Н5 +  2Н2

и параллельно

2С2Н5ОН =  СНзСООСНз +  ЗН2 +  СО.

На цинк-хромокисных катализаторах

2С2Н5ОН =  С Н 2 =  С Н — СН =  С Н 2 +  Н 2 +  2Н20

и т. д. Эта способность катализатора изменять направление про
цесса, путь реакции имеет не менее важное значение, чем просто 
ускорение реакции.

Иногда каталитическое действие оказывает один из продуктов 
реакции, так что по мере его накопления скорость реакции воз
растает и лишь после значительного расхода исходных веществ 
начинает уменьшаться. Такие реакции называются автокаталити- 
ческими, а само явление автокатализом. Пример гомогенной авто- 
каталитической реакции —  взаимодействие перманганата калия 
со  щавелевой кислотой:

2 М п О г  +  5Н2С20 4 +  6Н+ =  2Мп2+ +  1 ОСОг +  8Н20 .

Первой, лимитирующей стадией этой реакции служит следую
щая:

М п 0 4- + 4Mn2++  8Н+ =  5Мп3+ + 4Н20 .  

Образовавшийся ион М п3+ окисляет щавелевую кислоту:

Н 2С 20 4+ 2 М п 3+ = 2 С 0 2+ 2 М п 2+ + Н 20 .

Катализируют эту реакцию образующиеся в ней ионы М п2+.

Особенно активными катализаторами являются ферменты, ко
торые обеспечивают протекание химических реакций при невы
соких температурах живых организмов. Если сравнивать извест
ные нам неорганические катализаторы с ферментами, то прежде 
всего поражает колоссальная каталитическая активность послед
них. Например, 1 моль алкогольдегидрогеназы за 1 с при ком
натной температуре превращает в уксусный альдегид 720 моль 
этанола, в то время как промышленные катализаторы того же 
процесса (медь) при 200° С за 1 с превращают 0,1— 1,0 моль 
спирта на 1 моль катализатора (см. также табл. 10.2 ).

Особенностью молекул ферментов, представляющих собой 
сложные высокомолекулярные белковые молекулы, является то, 
что участвует в реакции (образует активный центр) лишь неболь
шая часть молекулы. Например, полипептидная цепь лизоцима, 
участвующего в расщеплении аминосахаров, состоит из 129 ами
нокислотных остатков, но только два из них —  глютаминовая и 
аспарагиновая кислоты —  участвуют в реакции. В этом заключа-



ется, возможно, объяснение высокой активности ферментов при 
невысоких температурах. В большой молекуле, содержащей много 
связей, значительно больше вероятность того, что некоторая часть 
молекулы обладает энергией, превосходящей среднюю, обуслов
ленную окружающей температурой. Так как белок обладает очень 
сложной и определенным образом организованной структурой, 
вполне возможно, что эта избыточная энергия в конце концов пе
редается субстрату и локализуется в том месте, где находится 
разрываемая связь.

Говоря об  ускоряющем действии катализатора, часто имеют 
в виду лишь понижение аррениусовской энергии активации Ел 
(например, табл. 10.2). Однако часто не менее важную роль, а 
иногда решающую, играет изменение энтропии активации A S ^ , 
т. е. изменение (уменьшение) катализатором предэкспоненциаль- 
ного множителя k0 в уравнении Аррениуса (10.7). В табл. 10.4 
видно, что в приведенном примере основным фактором, изменяю
щим скорость, служит не Е г, а энтропийный член eAS=5fc,R.

Роль катализа в современной промышленной химии огромна. 
Достаточно указать, что свыше 90% химической продукции полу
чается в реакциях, где используется катализ.

В заключение рассказа о  катализе отметим, что катализатор, 
изменяя путь реакции, не может влиять на состояние равновесия. 
Действительно, с термодинамических позиций состояние равно
весия, константа равновесия, определяется изменением свободной 
энергии при прохождении реакции (уравнение (9 .5 ) ) ,  т. е. опре
деляется лишь начальным и конечным состояниями системы. Это 
наглядно демонстрирует рис. 10.4: AG =  G3— Gi и не зависит от 
G2 — свободной энергии промежуточного состояния, которое с о 
ответствует промежуточному соединению с участием катализа- 
тора.

Сказанное справедливо, если катализатор в результате реак
ции не изменяется. На самом деле при очень строгом рассмотре
нии, особенно в случае гетерогенного катализа, это не так. Ката
лизатор меняется. Например, может измениться его дисперсность, 
что влечет за собой изменение энергетического состояния (см. §  1 
след, гл.); может измениться строение поверхности; может, нако
нец, измениться его химический состав за счет поглощения нако- 
торых веществ из окружающей среды, что сопровождается отрав
лением или, реже, разработкой катализатора. Обычно вклад 
таких изменений в общ ую  энергетику (термодинамику) химичес
кого процесса пренебрежимо мал, и его практически никогда не 
учитывают. Однако, как говорилось в § 4 гл. 1, именно изменение 
катализатора могло бы лежать в основе предбиологической эв о 
люции химической формы движения материи.



В предыдущих параграфах неоднократно говорилось о сл ож 
ности многих реакций, под которой подразумевается одновремен
ное протекание в реакционной смеси многих простых, элементар
ных реакций, что сопровождается и образованием промежуточных, 
часто неустойчивых веществ, исчезающих после окончания про
цесса (в так называемых последоват ельных реакциях), и обр азо 
ванием различных продуктов реакции (в параллельных реак
циях).

В § 3 был приведен пример последовательной реакции Fe2+-f 
+  Н20 2, которая осуществляется в две элементарные стадии с о б 
разованием в качестве промежуточного соединения радикала ОН.

Но в этой же реакционной смеси 
идет и другая реакция —  разложе
ния Н20 2 (§ 6 ) , которая, во-первых, 
сама состоит из нескольких после
довательных стадий с появлением 
в качестве промежуточных следую
щих ионов и радикалов: FeO H 2+, 
ОН, Н 0 2, Н+, 0 2_ , и, во-вторых, яв
ляется параллельной по отношению 
к реакции окисления железа (II ) .  
Отметим, что в указанной смеси 
идут и другие реакции.

Ярким примером протекания па
раллельных реакций может слу
жить взаимодействие металлов с 
азотной кислотой. Рис. 10.7 иллю
стрирует сказанное и одновременно 
показывает условность рассужде> 
ний о продуктах реакции азотной 
кислоты с металлами: всегда обра> 
зуется смесь таких продуктов вос
становления кислоты, и лишь в не

которых случаях можно сказать о наличии преимущественного 
пути.

В случае последовательных реакций скорость превращения ис
ходных веществ, очевидно, определяется самой медленной ста 
дией, в случае параллельных —  самой быстрой. Это следует учи
тывать при попытках управления скоростью реакции: направлять 
усилия на изменение лимитирующей стадии.

Особый интерес представляют широко распространенные соп 
ряж енные реакции, когда в некоторой смеси веществ самопроиз
вольно протекающая химическая реакция вызывает (индуцирует) 
протекание в этой же системе другой химической реакции, не о су 
ществляющейся в отсутствие первой. Это явление сопряжения

ĤNOj) %
10.7. Состав продуктов восста
новления азотном кислоты желе
зом в зависимости от концентра

ции кислоты



может наблюдаться только в случае сложных (не элементарных) 
реакций, если они обе  проходят через общие промежуточные ак
тивные частицы.

Так, в водном растворе йодоводород не окисляется перокси
дом водорода. Однако прибавление в раствор соли железа (II ) ,  
которое пероксидом окисляется, вызывает окисление и HI благо
даря его взаимодействию с образующимися в качестве промежу
точных частиц радикалами ОН  (см. выш е):

2Н1 +  2 0 Н  =  2Н20  +  12.

«Огромное большинство реакций при ближайшем рассмотре
нии являются цепными реакц иям и»и . Мы ограничимся двумя 
примерами, представляющими два типа таких реакций: с нераз- 
ветвленной и разветвленной цепями.

В первом случае в каждом элементарном акте исчезает одна 
и образуется одна же активная частица (атом, радикал), кото
рая может продолжить цепь. Это происходит, например, при вза
имодействии водорода с хлором. Для начала реакции необходима 
диссоциация молекулы хлора (это может осуществиться под дей
ствием света с  длиной волны меньше 550 нм: С12 -^->2С1), и 
образовавшиеся при этом атомы начинают цепь:

С1 +  Н2 =  НС1 +  Н— 4,2 кДж,

Н +  С12 =  НС1 +  С 1 + 188,3 кД ж  и т. д.

Высокая скорость процесса обусловлена малыми энергиями 
активации этих реакций: 25 и 8 кДж/моль соответственно, а его 
непрерывность —  большой экзотермичностью второго звена цепи, 
так что для протекания реакции необходима первоначальная дис
социация лишь очень небольшого числа молекул С12. Обрыв цепи 
в данном случае, очевидно, возможен при столкновении двух ак
тивных частиц (в присутствии, естественно, третьей):

Н +  С1 +  Х =  НС1 +  Х,

Н +  Н +  Х =  Н2 +  Х,

С1 +  С1 +  Х =  С12+ Х .

Однако эти столкновения редки из-за в общ ем-то малой кон
центрации активных частиц-атомов и тримолекулярности элемен
тарных реакций, так что цепи достигают большой длины, состоят 
из большого числа звеньев. В данном случае на каждую первона
чально продиссоциировавшую молекулу С12 образуется в среднем 
около 100 тыс. молекул НС1.

11 Академик Н. Н. Семенов —  один из основополож ников учения о  цепных 
,  реакциях.



Важным примером неразветвленных цепных реакций служат 
реакции полимеризации.

В предыдущем параграфе уж е рассматривалась каталитичес
кая цепная реакция окисления СО в присутствии Н20  с развет
вленной цепью. П о такому же механизму реагируют и водород 
с кислородом, образуя воду. Начало разветвленной цепи дает 
бимолекулярная реакция

Н2 +  0 2 =  2 0 Н

с энергией активации около 190 кДж/моль. Такая высокая энер
гия активации (см. табл. 10.1) требует для начала реакции вы
сокой температуры —  поджигания. После этого цепь разветвля
ется по схемам:

0 Н  +  Н2 =  Н 20  +  Н,

Н +  0 2 =  0 Н  +  0 ,

0  +  Н2 =  0 Н  +  Н и т. д.

Как видно из приведенных схем, число активных участников ре
акции (ОН, Н, О ) последовательно возрастает, вследствие чего 
процесс протекает с самоускорением. Это характерно для развет
вленных цепных реакций в отличие от неразветвленных.

§  8. О С О Б Е Н Н О С Т И  ГЕТЕРОГЕННЫХ РЕАКЦИЙ

Если реагирующие вещества представляют собой разные фазы 
(например, в реакции

CuO +  H 2= C u +  Н 20

имеет место взаимодействие твердого оксида меди с газообраз' 
ным  водородом) или являются компонентами разных фаз (напри
мер, в реакции

С +  0 2 =  С 0 2

С может входить в состав твердого угля и 0 2 —  газообразного 
воздуха), то реакция осуществляется на границе раздела, сопри
косновения фаз. Такие химические процессы называются гетеро
генными и широко распространены в химической практике. Вот 
несколько примеров реакций с участием различных фаз, исполь
зуемых в промышленности.

В производстве серной кислоты:

4FeS2|TB +  110 2, г — 2Fe20 3 +  8S 02,

SO3, г +  Н2Ож =  H2S 0 4.

Для удаления окалины с железных изделий:

Fe20 3,TB +  3H2S 0 4,p=p =  Fe2(S04)3 +  3H20 .



В производстве твердых материалов:

2W tb +  C tb =  W 2C.

Очевидно, что число примеров можно умножить.
В гом огенных системах реакция идет во всем реакционном 

объеме, так как мы называем гомогенной именно систему, имею
щ ую одинаковый химический состав во всех ее участках. В гете
рогенных системах химический состав фаз различен, и реакция 
осуществляется на границе раздела фаз. Поэтому кинетика взаи
модействия определяется не только кинетикой собственно хими
ческой реакции —  кинетикой образования нового вещества, но и 
скоростью транспорта реагентов в зону реакции и сквозь зону. 
Этот транспорт осуществляется путем диффузии  вещества как 
внутри объема контактирующих фаз, так и сквозь слой образую 
щегося вещества.

Диффузия реагентов, таким образом, играет важную роль 
в гетерогенных процессах. Диффузия 12 —  движение частиц среды 
(молекул, атомов, ионов, коллоидных частиц и т. п.), приводящее 
к переносу вещества и выравниванию концентраций (вернее, ак
тивностей) частиц данного сорта в рассматриваемой системе. Тем 
самым движущей силой диффузии служит разность активностей 
компонентов системы в разных ее частях. В результате гетероген
ной реакции, протекающей в некотором месте реакционной среды, 
активности исходных компонентов-реагентов здесь уменьшаются, 
чем и вызывается направленный поток вещества в зону реакции. 
Одновременно происходит противоположный процесс удаления 
продуктов реакции из зоны взаимодействия. Оба эти потока осу 
ществляются диффузионным путем.

В отсутствие макроскопического движения среды (например, 
конвекции, специального перемешивания, потока) диффузия опре
деляется тепловым движением частиц; последнее особенно су 
щественно в случае участия в реакции твердого вещества. Д ейст
вительно, принудительный подвод (и отвод) вещества в зону реак
ции возможен воздействием на газовую или жидкую фазу (путем 
перемешивания, создания потока и т. п.) и невозможен в случае 
твердой фазы. В лю бом случае, если необходимо ускорить реак
цию, стремятся уменьшить протяженность диффузионных путей 
с  помощью измельчения реагирующих веществ, следовательно, 
увеличением поверхности контакта.

Еще раз подчеркнем, что чаще всего диффузия является ли
митирующей стадией процесса взаимодействия в случае твердых 
реагентов или продуктов реакции, так как в жидкой и особенно га
зообразной фазе ее скорость относительно велика. Отношение 
скоростей диффузии в газовой, жидкой и твердой фазах равно 
(с  точностью до нескольких порядков в зависимости от темпера
туры) 10<6~19>: 10<4~5) : 1. Скорость диффузии в твердом теле чрез
вычайно сильно зависит от температуры. Приведенный интервал

1г Лат. «диффузио» —  распространение, растекание.



значений относится к температурам от близких к температуре 
плавления до столь низкой, когда диффузия перестает наблю
даться экспериментально.

В настоящее время не существует общепринятой теории, сп о 
собной количественно описать механизм гетерогенных процессов, 
идущих с участием конденсированных фаз. Д аж е для таких ши
роко используемых и на первый взгляд простых гетерогенных 
процессов, как горение угля, металлов (выступающих как компо
ненты ракетных топлив), не установлены закономерности, позво
ляющие строго описать все стадии указанных процессов.

Реальные гетерогенные взаимодействия, как правило, включа
ют несколько параллельных и последовательных реакций. Если 
сюда прибавить необходимость учета механизма и скорости мас- 
сопереноса вещества, станет понятным вышесказанное. На прак
тике поэтому используют различные типы эмпирических, т. е. 
обоснованных экспериментом, но не имеющих строгой теоретичес
кой базы, уравнений.

В . качестве примера, два уравнения. Уравнение Яндера для 
реакций взаимодействия твердых веществ между собой:

(1 —  Y T ^ t f = k C D % l R \

где а —  степень превращения вещества в продукт реакции; k —  
константа, имеющая смысл константы скорости реакции, т. е. 
зависит от природы реагирующих веществ и температуры; С —  
концентрация диффундирующего вещества на внешней поверхнос
ти слоя продукта реакции; D  —  коэффициент диффузии 13 этого 
вещества в этом слое; т —  время; R — начальный радиус зерен 
вещества, покрываемого продуктами реакции.

Уравнение Ерофеева для реакций термического разложения

а = 1 е х р (— kxn),

а, k, х —  обозначают то же, что и в уравнении Яндера, и п —  
эмпирическая константа.

13 Скорость диффузии пропорциональна градиенту концентрации (активно
сти) диффундирующего вещества. Коэффициент пропорциональности называется 
коэффициентом диффузии.



Глава 11 

РАСТВОРЫ

§  1. О Б Р А З О В А Н И Е  Р А С Т В О Р О В

В § 4 гл. 3 уже отмечалось, что существование индивидуаль
ных веществ как таковых невозможно. Всякое вещество обяза
тельно содержит примеси. Действительно, в соответствии с урав
нениями (8.4) и (8.5) изменение свободной энергии, т. е. движ у
щая сила процесса переноса вещества из одной фазы в другую

AG =  RT \n(a2/ai), (11.1)

где fli и а2 —  активности переносимого вещества в первой и вто
рой фазах соответственно.

Допустим, что до контакта фаза 2 не содержала рассматри
ваемого вещества. Это значит, что в первый момент контакта 
фаз его активность в фазе 2 а2= О, A G = —оо, т. е. движущая сила 
процесса проникновения данного вещества в первоначально свобод 
ную от него фазу бесконечно велика, что, очевидно, обеспечивает 
это проникновение. Наоборот, если мы захотим полностью очис
тить вторую фазу от какого-либо вещества-примеси, то по мере 
понижения его содержания, т. е. уменьшения а2, необходимая за
трата энергии будет неограниченно возрастать, что делает невоз
можной полную очистку.

Следовательно, любой изучаемый химиками вещественный 
объект представляет собой многокомпонентную систему. При этом 
компонентом будем называть химическое вещество, которое может 
быть выделено из данной системы и количество которого можно 
менять (хотя бы в некоторых пределах) независимо от других. 
Гомогенная многокомпонентная система называется раствором.

Из вышесказанного следует, что любая гомогенная система — 
это многокомпонентная система, т. е. раствор. Однако на практике 
рассматривают и однокомпонентные системы, когда имеющиеся 
примеси не влияют в пределах точности описания системы или 
эксперимента на изучаемое свойство, аналогично тому, как мно
гие вещества считаются веществами постоянного состава, когда 
область их гомогенности невелика и изменения состава не ска
зываются на измеряемых свойствах.

При описании растворов часто пользуются понятиями «раст
воритель» и «растворенное вещество».

Если образующие раствор вещества имеют одинаковое строе
ние и близкую природу химических связей (два газа при не очень 
высоких давлениях; две жидкости, например Н 20 — H 2S 0 4, С бН 6—  
C eH gC H 3; два твердых вещества с одинаковыми кристаллическими 
решетками и атомами или ионами, различающимися по размеру



меньше чем на — 15%, например С и—Ni, NaNOs—СаСОз), то они 
могут неограниченно растворяться друг в друге (говорят, что они 
образую т непрерывный ряд растворов). В этом случае разде
ление компонентов на растворитель и растворенное вещество не 
имеет физического смысла. Правда, если количество одного из 
компонентов много больше, чем остальных, его и называют раст
ворителем; если в образовании такого раствора принимает учас
тие вода, то растворителем часто называют именно ее.

В значительно более частом случае ограниченной взаимной 
растворимости веществ растворителем служит тот компонент, 
структуру которого сохраняет раствор. Так, при 20° С в системе 
Н 20  —  NaCl при содержании менее 26,4% NaCl (это концентра
ция насыщенного раствора) растворитель —  вода; в системе 
Н^О— (С 2Н5) 20 ,  содержащей (при 20° С) меньше 6,89% эфира, 
растворитель —  вода, а при его содержании больше 98,64% —  
эфир (между указанными концентрациями эфира система пред
ставляет собой двухслойную жидкость: верхний слой —  раствор 
воды в эфире и нижний —  раствор эфира в воде); в системе 
Си—Zn при 600° С в меди как растворителе растворяется до 
37%  цинка и твердый раствор имеет структуру меди —  гране- 
центрированную кубическую решетку, и одновременно в цинке 
как растворителе растворяется до 11 % меди с образованием твер
дого раствора с кристаллической решеткой цинка —  гексагональ
ной решеткой. Формально в подобных системах с ограниченной 
растворимостью растворитель можно определить как тот компо
нент, при прибавлении которого не может образоваться насыщен
ный раствор. В этом легко убедиться, рассматривая вышеприве
денные примеры.

Говоря о растворимости веществ, необходимо дать соответст
вующие определения.

Растворимостью некоторого вещества называется его концент
рация в насыщенном растворе. Чаще всего она задается как чис
ло граммов растворенного вещества в насыщенном растворе, при
ходящееся на 100 г растворителя, —  так называемый коэффи
циент растворимости. Однако могут быть использованы и любые 
другие способы выражения концентрации (см. § 2 наст. гл.).

Насыщенным  называется раствор, находящийся в равновесии  
с растворенным веществом. Иными словами, насыщенный раствор 
может существовать только в гетерогенный равновесной системе, 
одной из фаз которой служит растворенное вещество. Это может 
быть, водный раствор аммиака, находящийся в равновесии с газо
образным аммиаком; или водный раствор поваренной соли, 
находящийся в равновесии с твердым хлоридом натрия; или 
в системах с ограниченной, но заметной взаимной раствори
мостью, два находящихся в контакте раствора на основе каждого 
из компонентов, как в случае системы эфир— вода или медь— цинк 
и т. д. При отсутствии равновесия (отсутствии растворенного веще
ства в отдельной фазе, или невозможности обмена веществом 
между фазами из-за отсутствия контакта или слишком медленной



скорости переноса —  малой скорости диффузии при данной тем
пературе, что имеет особое  значение для твердых растворов 
и т. д.) раствор может быть пересыщенным, т. е. содержать ве
щества больше, чем насыщенный, или ненасыщенным, т. е. содер
жать растворенного вещества меньше, чем насыщенный.

Таким образом, растворимость определяется состоянием рав
новесия в системе. Поэтому на ее величину влияют все факторы, 
смещающие равновесие в соответствии с принципом Ле Шателье 
(см. § 5 гл. 9 ) .  Если образование раствора сопровождается за
метным изменением объема, то на взаимную растворимость ока
зывает влияние изменение давления; так, повышение давления 
значительно увеличивает растворимость газов в жидких и твер
дых телах: по закону Генри— Дальтона растворимость газа про
порциональна его парциальному давлению. Табл. 11.1 иллюстри-

Т а б л и ц а  11.1

Растворимость Н2 и С 02 в воде при 20° С

Д авление, атм 1 25 30 35 40 45 50

Объем газа (н. у .), 
растворенного в 
одном объеме воды

н 2 0 , 0 2 0,45 0 ,98

С02 0 , 8 8 16,3 18,2 2 0 ,1 2 2 , 0 23 ,9 25,7

рует сказанное, указывая одновременно на приближенность зако
на Генри— Дальтона при высоких давлениях.

Если образование раствора сопровождается значительным 
тепловым эффектом, то на растворимость заметное влияние ока
зывает температура. На рис. 11.1 показана температурная зави
симость растворимости в воде сульфата натрия. Процесс раство
рения кристаллогидрата эндотермичен ( Д / / ~ 7 8  кДж/моль соли), 
и его растворимость с повышением температуры увеличивается. 
В то же время при растворении безводной соли А # = »  
ss —  1 кДж/моль соли, и ее растворимость с повышением темпе
ратуры уменьшается. Излом кривой при 32,4° С соответствует 
процессу дегидратации

Na2S 0 4- 10H20  =  Na2S 0 4+  ЮН20

и, следовательно, изменению состава фазы, равновесной с раст
вором. Отметим, что температурная зависимость растворимости 
выражена тем сильнее, чем больше тепловой эффект (| Д #| ):  
в данном примере растворимость кристаллогидрата значительно 
сильнее зависит от температуры, чем безводной соли.

Величина взаимной растворимости веществ в первую очередь 
определяется их химической природой. Большое влияние оказы
вает агрегатное состояние вещества-растворителя, а также внеш
ние условия (температура, давление). Качественно рассмотрим 
образование растворов в распространенных системах.



1. Газ в газе. Газообразное состояние вещества характеризу
ется малым взаимодействием между его частицами и большими 
расстояниями между ними. П оэтом у газы смешиваются в любых 
отношениях. При очень высоких давлениях, когда плотность газа 
приближается к плотности жидкости и газ нельзя считать иде
альным даже приближенно, может наблюдаться ограниченная 
растворимость.

11.1. Температурная зависимость 
растворимости s (г NajSCVlOO г 

НгО) сульфата натрия в воде

600 800 1000 1200 П00 1600

11.2. Температурная зависи
мость растворимости водорода 
в железе (объемов водорода в 
1 объеме железа при данной 

температуре)

2. Газ в жидкости. Здесь (впрочем, как и в любых других си с 
темах) можно выделить два типа систем: с образованием хими
ческих соединений и с их отсутствием. В первом случае (напри
мер, системы N H 3— Н20 ,  НС1— Н 20 )  растворимость газов сущ ест
венно выше, чем во втором ( 0 2— Н20 ,  N2— Н20 ) .  В табл. 11.2 при
ведены примеры, которые показывают также быстрое падение 
растворимости газа в жидкости с повышением температуры, так 
как процесс растворения всех газов в жидкостях экзотермичен, 
за исключением растворения простых газов в металлах, которое 
сопровождается их диссоциацией на атомы (рис. 11.2 ).

3. Газ в твердом. О собое  значение для практики имеют подоб
ные системы с участием металлов. Растворение газа в металле с о 
провождается деформацией кристаллической решетки металла 
и часто диссоциацией газообразных молекул на атомы. Оба эти



Растворимость некоторых газов в воде при давлении 
1 атм (объемов газа при н. у. в 1 объеме воды)

Т ем п ература , °С

Газ
0 10 20 50 100

n2 0,0235 0,0186 0,0154 0,0109 0,0095
о2 0,0489 0,0380 0,0310 0,0209 0,0172
со2 1,713 1,194 0,878 0,436
НС1 507 474 442 362
NH3 1150 890 690 300 95

процесса эндотермичны, и потому при повышении температуры, 
как правило, растворимость газов в металлах повышается. В ка
честве примера — температурная зависимость растворимости во
дорода в железе (рис. 11.2). На приведенной кривой наблюдаются 
4 участка, соответствующие трем полиморфным (аллотропным) 
модификациям твердого железа и жидкому железу. Видно резкое 
увеличение растворимости водорода при плавлении металла. Это 
общее правило: жидкость как растворитель значительно эффек
тивнее твердого; эффект обусловлен отсутствием энергетических 
затрат на искажение кристаллической решетки твердого тела при 
растворении в нем другого вещества.

С растворимостью газов в твердых металлах, особенно при 
повышенных температурах и давлениях, связана их газопроница
емость, что приходится учитывать при изготовлении соответству
ющих аппаратов. Известно негативное влияние водорода на ж е
лезные сплавы —  так называемое водородное охрупчивание 
стали.

4. Ж идкое и твердое в жидком. Эти системы наиболее часто 
встречаются и рассматриваются. Они имеют особое  значение в 
природе, обеспечивая достаточно быстрое протекание многих гео
химических и всех биологических процессов; они широко приме
няются в практике. Особенностью таких систем является совме
щение двух важных для течения химической реакции характерис
тик: высокой концентрации вещества, характерной для конденси
рованных систем, что обусловливает большую мощность процесса, 
и высокой подвижности компонентов, что обеспечивает большую 
скорость процесса.

При образовании жидкого раствора происходит не только 
очевидное изменение растворяемого вещества, но изменяется и 
растворитель. Строение жидкого раствора в общем виде можно 
представить как равновесную систему, состоящ ую из трех основ
ных зон, как показано схематически на рис. 11.3 на примере сос 
тояния некоторого катиона в полярном растворителе. Каждая 
зона характеризуется своими структурными особенностями, а 
между зонами происходит непрерывный обмен.



Свойства очень разбавленных растворов определяются струк
турой растворителя (зона в ), и поэтому свойства такого раствора, 
зависящие от концентрации, мало зависят от природы растворен
ного вещества. Специфика проявляется в более концентрирован
ных растворах, в которых существенная доля объема приходится

О о

о  о 
о о  
о о 
о о  
о  о 
о о  
о  о 
о о  
о  о 
о о  
о  о

11.3. Катион в полярном растворителе, а —  зона сольватированного 
иона, б —  зона деструктурированного растворителя, в —  структура

растворителя

на вторую и особенно первую зоны. Строение последней (зона а) 
определяется свойствами растворенной частцы (иона, молекулы), 
спецификой ее взаимодействия с растворителем. Зона б —  зона 
деструктурированного растворителя; ее существование —  следст
вие существования зон а й в е  разной структурой и обмена между 
ними. Растворитель в этой зоне не имеет ни собственной струк
туры, ни структуры зоны а. Эта зона находится как бы вне сис
темы структурных связей, отсюда ее название.
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Образование зоны а сопровождается выделением энергии 
(энергия сольватации, в случае растворителя-воды —  гидратации), 
т. е. понижением энтальпии системы; одновременно уменьшается 
и энтропия вследствие упорядочения в этой области. Образование 
зоны б, так же как и разрыв связей в растворяемом веществе при 
его растворении, требует затраты энергии; одновременно увели
чивается энтропия системы как из-за разрушения структуры раст
воряемого вещества, так и из-за появления зоны деструктуриро- 
ванного растворителя.

Таким образом, при образовании раствора идут одновременно 
процессы, сопровождающ иеся и увеличением и уменьшением как 
ентальпии, так и энтропии системы. Суммарное изменение опре-

Т а б л и ц а  11.3 
Изменения энтальпии и энтропии при растворении 

некоторых веществ

В ещ ество CaC lj С а(СЮ 4)г N H .SC N CsCl

АН < 0 < 0 > 0 > 0

AS0 < 0 > 0 > 0 > 0

деляется конкретным случаем взаимодействия- В табл. 11.3 при
ведено несколько примеров.

Образование зоны а —  это  процесс образования сольватов 
(в случае воды —  гидратов), т. е. процесс образования соединений 
между растворенным веществом и растворителем. В зависимости 
от природы последних прочность сольватов может сильно отли
чаться в различных растворах, так что в одних системах сольва
ты сущ ествуют только в растворах, другие из него могут быть 
выделены. Принципиально важно то, что они образуются, так что 
раствор должен рассматриваться как сложная равновесная хими
ческая система, образованная растворителем, растворенным веще
ством и продуктами их взаимодействия. Д. И. Менделеев, разра
батывавший именно такую теорию растворов, дал им следующее 
определение: «Растворы представляют жидкие диссоциационные 
системы, образованные частицами растворителя, растворенного 
тела и тех неопределенных, но экзотермических соединений, ко 
торые между ними происходят, одного или нескольких, смотря по 
природе составляющих начал». —

Из-за существования в растворе равновесий типа

п А + т В ^ А п В т ,

где А и В —  молекулы (ионы, атомы) компонентов раствора и 
А „В т  — сольват, определяемых константой равновесия

К =  аАпвт/а1 а%,



в редких случаях можно надеяться выделить соединение А „В т 
в индивидуальном состоянии, так как попытка удаления избытка 
одного из компонентов, скажем А  (назовем его в этом случае 
растворителем), приводит к уменьшению его активности аА и 
смещению равновесия влево, т. е. распаду сольвата. Установить 
его существование путем выделения из раствора, таким образом, 
как правило, не удается. На помощь- приходит метод физико-хи- 
мического анализа, которому посвящена гл. 13. С его помощью 
было установлено, например, существование в водном растворе 
серной кислоты следующих соединений:

H 2S 0 4 H20 ,  H 2S 0 4-2H20 ,  H 2S 0 4-3H20 ,  H2S 0 4-4H 20  

и H2S 0 4-6H20 .

5. Твердые растворы. В отличие от  газообразных и жидких 
растворов на растворимость в твердом состоянии, дополнительно 
ко всем прочим ранее рассмотренным факторам, оказывают влия
ние относительные размеры частиц (атомов, ионов, молекул 
и др.), из которых построены компоненты раствора.

В случае образования растворов замещения в узлах кристал
лической решетки растворителя происходит замена его структур
ных частиц (атомов, ионов, молекул) таковыми растворяемого 
вещества. Так, при растворении цинка в меди в ее кристалличес
кой решетке некоторые атомы (вернее, ионы) заменяются атома
ми цинка. Так как размеры замещаемого и замещающего атомов 
различны (в данном случае атом цинка больше атома меди), 
кристаллическая решетка искажается; это  требует затраты энер
гии, делает процесс растворения менее термодинамически выгод
ным, что ведет к понижению растворимости. Как упоминалось 
выше, для образования непрерывных растворов, т. е. неограничен
ной взаимной растворимости, разница в размерах атомов (ионов) 
не должна превышать — 15%. Кроме того, оба вещества, обр а 
зующие раствор, должны иметь одинаковую кристаллическую 
структуру, быть изоморфными.

Если атомы-компоненты раствора очень сильно отличаются по 
размеру, то меньше могут входить в решетку, образованную 
большими, размещаясь в ее междоузлиях —  образуется раствор 
внедрения. К таким растворам относится, например, раствор уг
лерода в железе —  сталь.

В заключение параграфа еще раз подчеркнем, что процесс о б 
разования раствора, во всяком случае в конденсированном со с 
тоянии, т. е. жидком или твердом, это процесс образования но
вого вещества — раствора, свойства которого отнюдь не сумма 
свойств компонентов, как это  имеет место в механических смесях 
(см. гл. 12). С этой точки зрения растворение —  химический про
цесс, сопровождающийся исчезновением одних веществ —  исход
ных компонентов и образованием нового вещества —  раствора.



Относительное содержание вещества в растворе называется 
концентрацией этого вещества. В зависимости от использования 
данного раствора, в том числе от целей его исследования, приме
няют различные способы выражения концентрации.

Наиболее распространенной при практическом использовании 
растворов в технике, быту, лабораторных исследованиях является 
м ассовая доля, чаще выступающая в виде процентной концент
рации. М ассовой долей w называют отношение массы растворен
ного вещества В пгв к массе раствора т:

w =  m B/m\

при выражении этой величины в процентах она называется про
центной концентрацией. Для последней можно дать и такое опре
деление: процентная концентрация —  это число граммов раство
ренного вещества в 100 г раствора. Так, если в 100 г раствора с о 
держится 40 г H2S 0 4, то

=  40/100 =  0,4, или 40% .

При изучении реакций между растворами удобно, чтобы коли
чества растворенных веществ были пропорциональны объемам 
растворов. С этой целью широко применяются молярная и нор
мальная концентрации. М олярной концентрацией С  вещества В 
называется отношение количества (числа молей) этого вещества 
v b  к  объему раствора V, выраженному в литрах

C = v b / V ,

или, что то  же, количество вещества В в 1 л раствора.
Так, в 1 л 40% -ной H 2S 0 4 плотностью р — 1,307 г /см 3 содер

жится

v h . s o 4 =  1000-1,307-0,4/98 =  5,335 моль H 2S 0 4,

т. е. его молярная концентрация С — 5,335 М.
Н ормальная концентрация —  количество моль-эквивалентов 

вещества в 1 л раствора. В приведенном примере нормальная 
концентрация серной кислоты

С„ =  2С =  10,670 н.

При взаимодействии растворов одинаковой молярной концент
рации отношение их объемов равно отношению стехиометрических 
коэффициентов в соответствующем уравнении реакции. Если рав
ны нормальные концентрации, то равны объемы взаимодействую
щих растворов (см. также § 5 гл. 3 ) .

При исследовании или описании свойств растворов, зависящих 
от числа растворенных частиц (давление пара, температура ки
пения и т. д .) ,  часто используют м оляльную концентрацию Си —



отношение количества растворенного вещества v b  к  массе раст
ворителя тр, выраженной в килограммах, или, что то же, число 
молей растворенного вещества в 1 кг растворителя:

См ”  \'в/тр.

В вышеприведенном примере

С„ =  5,335/ (1,307 • 0,6) =  6,803 Мл.

Преимуществом моляльной концентрации перед молярной яв
ляется ее независимость от температуры, так как в нее не входит 
зависящий от температуры объем раствора. Для малых концент
раций, как было показано в §  7 гл. 8, моляльность и молярность 
практически совпадают.

При изучении растворов, когда не различают растворитель и 
растворенное вещество, часто применяется мольная доля  —  от 
ношение количества i-го  компонента раствора vt к общ ему коли
честву вещества в растворе

X| =  v , / £ v ( ,
i

где суммирование производится по всем компонентам раствора. 
Очевидно, что ]Г х <  =  1.

i
В рассматриваемом примере (6,80 моль H 2S 0 4 на 1000 г, т. е. 

1000/18 =  55,56 моль Н20 )

V H . s o ^ e . e O ,  v h 2o  =  55,56, =  6 ,8 0 +  55,56 =  62,38 и
i

^ h2so4 =  6,80/62,38 =  0,11,

Хн,о =  55,56/62,38 =  0,89.

В аналитической химии широко применяется титр раствора 
Т —  масса растворенного веществ (г) в 1 см 3 раствора. В нашем 
примере титр раствора серной кислоты

Т= 4 0  (100/1,307) =0,523.

В табл. 11.4 собраны формулы, позволяющие осуществить 
пересчет одних концентраций в другие. Формулы даны в виде, 
удобном для применения микрокалькулятора.

§  3. С В О Й С Т В А  Р А С Т В О Р О В . ДАВЛЕН И Е П А Р А

В этом и следующих параграфах будут рассматриваться лишь 
свойства растворов, зависящие от концентрации, т. е. от соотно
шения количеств компонентов безотносительно к их природе. 
Такие свойства называются коллигативными. При этом ограни-



Концентрация компонента В М ассова я  д ол я , w П роцентная, wo/Q М олярная, с

Массовая доля
тв

w в  = ---------
т

w 0/,o ----- ЮОшв
ЮООр

с  — -■
М „

w % Ю Отв „  Юр
Процентная

Ш в ~  100 тт с -  Д1,  * *

Молярная (М)
м в с М в с Г  VB

Wts ЮООр Шо/ » ~  Юр с -  V

Нормальная (н.)
Мвс м в с

с  N
ЮООлр W°/'° Юпр п



240

Концентрация компонента В Нормальная, N Моляльная, Си Мольная доля, X Титр, Т
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Продолж ение табл. 11.4
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Концентрация компонента В

Моляльная (Мл)

Мольная доля
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О б о з н а ч е н и я :  т в  —  масса растворенного вещества В, vb  —  количество вещества В, m —  масса раствора, р —  плотность 
раствора, п —  число эквивалентов В в 1 моль. М д и М в —  молярные массы А и В.



чимся жидкими растворами, в которых и между которыми доста 
точно быстро устанавливается состояние равновесия. Данный па
раграф посвящен зависимости давления пара раствора от его 
состава.

Если раствор находится в замкнутом объеме и не занимает 
весь объем, то между ним и образующейся газовой фазой уста
навливается равновесие. Это означает, что активности компонен
тов жидкого раствора равны таковым газовой фазы (см. также 
§ 7 гл. 8 и § 2 гл. 9 ) .  Подчеркнем при этом, что активности каж 
дого компонента в находящихся в равновесии фазах численно 
равны между собой в тех случаях, когда для них выбрано одина
ковое стандартное состояние. Последнее, как указывалось в § 3 
гл. 8, может задаваться по-разному. Здесь и в дальнейшем при 
рассмотрении равновесий в гетерогенных системах за стандартное 
состояние каждого компонента (когда его активность равна 1) 
будет приниматься состояние индивидуального вещества.

В описываемом случае равновесия жидкость — пар за стан
дартное принимается жидкое состояние индивидуального компо
нента: аж° = 1 .  Тогда активность этого вещества в паре, находя
щемся над индивидуальной жидкостью, а г0 =  а ж ° = 1 .

Если газовую смесь над раствором считать идеальной (во  
многих случаях, как известно, при этом совершается лишь неболь
шая ош ибка), то в ней активность i-ro компонента щ, г равна его 
концентрации АГ,-, г; последняя же определяется его парциальным 
давлением р (:

at, T—X it r=pilpi°,

где Pi° —  давление пара чистого компонента.
При равновесии пара с жидкостью

ai,x = a ilT=pi/pi0,

или для парциального давления пара i-ro компонента

p i—pi°-ai, ж. (11.2)

Тем самым мы получаем инструмент для определения активностей 
веществ в растворах —  путем измерения их парциальных дав
лений.

В случае идеальных растворов (§ 7 гл. 8 ),  в которых актив
ность равна концентрации ( а ,= Х , ) ,  зависимость давления пара 
над раствором имеет вид, показанный на рис. 11.4:

Pi=pi°X i, (11.3)

где Xi —  мольная доля i-ro компонента. Как было показано ра
нее, соотношение а ,= * ( ,  следовательно, соотношение (11.3) выпол
няется достаточно точно для растворителя в разбавленных раст
ворах. Это же установил экспериментально Рауль в конце прош
лого века для разбавленных растворов неэлектролитов в форме



—  относительное понижение давления пара растворителя (А )  
равно мольной доле растворенного вещества (В ) .  Легко пока
зать, что соотношение (11.4) идентично (11.3), подставив в него 
1 — и  выполнив деление в левой части. Строго оба они 
выполняются для идеальных растворов, а на практике —  в отно
шении растворителя в разбавленных растворах.

Вследствие того что в любых 
растворах рл°¥=Рв° (кроме раство
ров стереоизомеров), составы рав
новесных меж ду собой газовой и 
жидкой фаз не одинаковы. Действи
тельно, обозначив содержание ком
понентов в газовой фазе Хд,г и 
Хв.г, а в жидкой Х а ,ж и Лв,ж, м ож 
но записать ряд очевидных соотно
шений:

* а , г  P a I p  Ра  Р а ’ * А, ж

vB,r Pb IP P b Рв'-^Б.л
(11.5)

11.4. Д авлен ие  пара над идеаль
ным р аств ор ом .  р °а  и р °в  —  д а в 
ления паров  над чистыми к о м п о 
нентами А  и В соответственн о ,  
Р а  и  рв  —  парциальные давления 
А  и В над р аств ором , р = р а  +  

+  р в  —  полн ое  давление пара

и так как рА°=£рв°, то Ха,гДв,г^ 
¥ = Х а ,ж / Х в ,ж ,  т .  е. составы газовой и 
жидкой фаз неодинаковы. Если 
Р а ° < Р в ° ,  т о  - Х а . г /Х в . г ^ - ^ а .ж /Х в .н о  
т. е. газовая фаза по сравнению с 
жидкой обеднена компонентом с 
меньшим давлением пара (в дан

ном случае А) и обогащена более летучим компонентом (В ) .
Рассмотрим численный пример, используя рис. 11.4. Для него 

Ра°/Рв° = 0,75. Возьмем жидкость состава Х А,Ж= 0 ,8  (Х Вж = 0,2 ) .  
В соответствии с (11.5)

XА,г

В ,г
: 0 , 7 5 - ^ - = 3 .

0,2

С учетом того, что ХА+ ^ в = 1 ,  получаем Х А,г=0,75 (Х в,г=0,25), 
т. е. пар обогащен компонентом В с большим давлением пара, 
более летучим.

Различие составов жидкости и равновесного с ней пара имеет 
огромное практическое значение, так как может быть использо
вано для разделения жидких смесей путем их ректификации — 
частичным испарением жидкости и конденсацией образовавш его
ся пара; при этом получается жидкость с более высоким содер
жанием более летучего компонента. Многократное повторение 
этой операции, осуществляемое на практике в ректификацион
ных колоннах, позволяет достичь сколь угодно полного разделе
ния жидкой смеси, например нефти.



В предыдущих главах было введено понятие об  идеальном ра
створе как о таком растворе, в котором активности компонентов 
равны их концентрациям.

Рассмотрим физический смысл понятия «идеальный раствор». 
При этом будем считать идеальным такой раствор, в котором все 
зависящие от состава свойства пропорциональны концентра
ции. Это может быть реализовано в том случае, если свойства 
веществ, переходящих в раствор (их атомов, ионов, молекул), не 
изменяются: сохраняются характер и энергия их взаимодействия 
с  частицами других компонентов раствора, теми же, что были в 
индивидуальном веществе. Естественно, что при образовании та 
кого раствора А Н = 0. Необходимым условием образования тако
го раствора является достаточная близость природы химических 
компонентов, что, в частности, выражается в одинаковом агре
гатном состоянии при одинаковых условиях.

Уже неоднократно говорилось о близости к идеальности 
свойств газовых смесей-растворов из-за незначительного взаимо
действия их молекул и, следовательно, малого изменения такого 
взаимодействия при замене одних молекул на другие, т. е. при 
образовании раствора.

В случае конденсированного состояния, т. е. жидких и твер
дых растворов, существует очень мало систем, свойства которых 
хотя бы приближались к идеальным. В качестве примеров поч
ти идеальных жидких растворов может служить система бен
зол — толуол, а твердых — молибден — вольфрам.

Почему же свойства веществ в разбавленных  растворах опи
сываются законами идеальных растворов? Как было показано в 
гл. 8, в разбавленных растворах для вещества-растворителя ак
тивность равна концентрации, если за стандартное состояние это 
го  вещества принято его индивидуальное состояние; для раство
ренного вещества а = С  в разбавленном растворе, если за стан
дартное состояние принято его состояние в 1 Мл идеальном ра
створе.

Представим себе разбавленный раствор, в котором (вследст
вие разбавленности) молекулы растворенного вещества д оста 
точно далеки друг от друга, так что их взаимодействием между 
собой можно пренебречь (как это мы делаем в случае идеально
го газа). Тогда поле сил внутри такого раствора создается толь
ко молекулами растворителя и не зависит от  природы и концен
трации растворенного вещества. При прибавлении к этому раст
вору вещества-растворителя свойства раствора (например, дав
ление пара) будут изменяться пропорционально изменению его 
состава, так как никаких других изменений (в частности, выде
ления или поглощения теплоты), кроме количественных, не про
исходит. П оэтом у в разбавленном растворе в отношении раст
ворителя а = Х  выполняется закон Рауля, раствор ведет себя как 
Идеальный. Окружение молекул растворителя в нем то же, что



и в индивидуальном веществе; поэтому за стандартное состоя 
ние растворителя и принимают состояние индивидуального ве
щества.

При изменении концентрации (еще раз подчеркнем, в разбав
ленном растворе) окружение, следовательно, свойства частиц 
растворенного вещества также не меняются; изменяется лишь их 
количество, и, следовательно, пропорционально концентрации из
меняются свойства. Но окружение, поле, в котором находятся 
молекулы (атомы, ионы) растворенного вещества, совсем не то, 
что в индивидуальном состоянии. Следовательно, если в качест
ве стандартного выбрать последнее, то активность этого веше- 
става в растворе отнюдь не будет равняться концентрации, а ко
эффициент — активности, поэтому f¥=l. В то же время очевидно, 
что так как с изменением концентрации свойства растворенных 
частиц не меняются, то  в разбавленном растворе для растворен
ного вещества f = c o n s t  — закон Генри. Однако если за стандарт
ное состояние выбрать состояние растворенного вещества именно 
в таком растворе, т. е. принять /= 1 ,  то тогда a = fC = C ,  т. е. вы
полняется признак идеальности раствора и для растворенного 
вещества.

Таким образом, если в отношении растворителя разбавленный 
раствор можно считать идеальным с физической точки зрения, 
то  для растворенного вещества условие а = С  выполняется благо
даря специальному выбору стандартного состояния.

§  5. РЕАЛЬНЫЕ РАСТВО РЫ

На практике идеальных растворов конечной концентрации 
(за исключением, может быть, растворов стереоизомеров) быть 
не может. При образовании раствора меняется окружение каж 

дой молекулы (атома, иона): в нем 
вместо молекул того же сорта ока
зываются другие молекулы. Возни
кают новые связи разной природы, 
энергия которых не может быть 
точно равна средней энергии взаи
модействия одинаковых молекул в 
чистых компонентах: Е ав^Ч 2 Ёаа+  
+  £ Вв ) .  Тем самым и энтальпия о б 
разования реального раствора не 
может равняться нулю: Д #=^0. Е с
ли Еав< 1/2(Еаа+ Е Вв ), т о  Д Я > 0  -  
процесс растворения эндотермичен; 
если Е а в > 1/ 2 ( Е а а + Е в в ) ,  т о  Д Я > 0  
и при образовании раствора тепло
та выделяется.

11.5. давление пара в системе В соответствии со сказанным и 
ацетон —  сероуглерод при 50°С давление пара компонентов

р, атм



раствора лишь приближенно в реальных системах подчиняется 
закону Рауля. На рис. 11.5 приведена зависимость парциальных 
давлений компонентов, а также общее давление пара над раство
рами в системе углерод — ацетон. Видно значительное положи
тельное отклонение каждой зависимости от аддитивных прямых, 
соответствующих закону Рауля. Отношение парциального давле
ния пара компонента в данном реальном растворе к вычисленно
му по закону Рауля для идеального раствора и есть коэффициент 
активности:

fi =  p i /p i™ .

Так как р,нд=рг°Л'„ то

p i = f i X i p i ° . (11.6)

Сравнивая полученное выражение с (11.2), видим a = fX  — связь 
активности с концентрацией. Таким образом, давление пара ком
понента над раствором пропорционально его активности (11.2) и 
сложным образом зависит от концентрации (11.6).

Т а б л и ц а  11.5 
Характеристики сероуглерода в системе CS2— (СН3) 2СО при 50°С

xcst рэксп, атм риД, атм 1 а

0 0 0 0
0 ,0200 0 ,046 0,013 3,54 0,071
0,0400 0,094 0,027 3 ,48 0 ,139
0,0624 0,146 0,042 3,46 0,216
0,1330 0 ,272 0,090 3,03 0 ,403
0,2869 0,432 0,193 2 ,23 0,642
0,4474 0,514 0,302 1,70 0 ,762
0,6713 0 ,576 0,452 1,27 0 ,855
0,8280 0,612 0 ,558 1,10 0 ,908
0,9242 0,645 0,623 1,04 0 ,957
0,9692 0,661 0,653 ' 1,01 0 ,980
1 0,674 0,674 1 1

Как видно из табл. 11.5, в данной системе / > 1 .  Это наиболее 
распространенный случай для растворов неэлектролитов, хотя 
имеется большое число систем с  отрицательными отклонениями 
от закона Рауля, в которых / <  1. Таблица показывает также на 
примере одного из компонентов — сероуглерода, что когда C S2 — 
растворитель и X cst -> 1 ,  т о / я к 1 ;  когда CS2 — растворенное 
вещество и X cs„-*0 , /  == const, т. е. выполняются законы Ра- 
уля и Генри.



§  6 . С В О Й С Т В А  Р А С Т В О Р О В . 
Э Б У Л Л И О - И К РИ О СК О П И Я

Изменение давления пара вещества, свидетельствующее о б  
изменении его активности при образовании раствора, приводит и 
к изменению условий (температура, давление) его равновесного 
сосуществования с другими фазами, в частности с твердой при 
затвердевании или газообразной при кипении.

На рис. 11.6 показаны кривые давления пара в зависимости 
от температуры над чистой жидкой водой, льдом и водными ра
створами тростникового сахара различной концентрации. При

р, QTM

0,006025 -

At 0,01 100,00 at"

11.6. Изменение температур кристаллизации и кипения раст
воров в зависимости о т  их концентрации, р, р' и р "  —  дав
ление пара соответственно над чистым растворителем и раст

ворами с концентрациями С 'м и С "м

этом полное давление пара над раствором равно парциальному 
давлению водяного пара. Рисунок очень утрирован, так как на 
самом деле относительные различия в давлениях пара над раз
ными фазами и растворами так малы, что их графическое пред
ставление в реальном масштабе практически невозможно, в чем 
можно убедиться, попытавшись построить графики по данным 
табл. 11.6 и 11.7.

Из приведенного рисунка видно, что равенство давлений па
ра над жидкой и твердой фазами, т. е. температура равновесия



жидкой и твердой фаз равна 0,01° С для чистой воды и меньше 
для водных растворов, причем очевидно, что понижение темпе
ратуры кристаллизации At тем больше, чем больше понижение 
давления пара Др. При малых концентрациях растворов, т. е.

Т а б л и ц а  11.6
Давление пара над жидкой и твердой водой

Т ем пература,
°С -1 0 - 8 - 5 _О — 1 0 +1 + 2 + 3

Давление 
пара над во
дой, атм-103

жидк. 2 ,82 3,30 4,16 5 ,20 5,60 6,025 6 ,69 7 ,20 8 ,89

крист. 2 ,56 3,05 3 ,96 5, 10 5 ,55 6,025

Т а б л и ц а  11.7 
Давление пара над водой и водными растворами сахара

Тем пература, °С

Д авление пара, 10” 3 атм

вода 0,15 М л раствор 6,8 М л раствор

10 12,12 9,91
50 121,7 121,4 111,3
60 196,6 196,2 180,5
80 467,2 466,7 431,6

малых At и Ар, как видно из рисунка, фигуры а'Ь'а и а"Ъ"а 
можно считать подобными треугольниками с соответствующей 
пропорциональностью сторон: a 'b'/a"b"=ab'/ab" или

A t’ А р’ _  р ° — р 1 _ ( р °  — р ’ ) !р п __ X '

A t" Ар" ра ■— р" (р ° — р " )1р ° А '"

где X  — мольная доля растворенного вещества. При малых кон
центрациях (когда, напомним, только и применим закон Рауля),
как легко можно убедиться, отношение мольных долей равно от 
ношению моляльных концентраций, т. е. Х '/ Х "= С М'/СМ"  и

At' См

A t” С ’ ’

понижение температуры кристаллизации раствора нелетучего ве
щества по сравнению с температурой кристаллизации раствори
теля прямо пропорционально его моляльной концентрации:

Д^крист^ КС  м,

где К  — коэффициент пропорциональности — называется крио- 
скопической константой и имеет разные значения для различ
ных растворителей (табл. 11.8). Она численно равна понижению



температуры кристаллизации, вызываемому растворением 1 моль 
недиссоциированного вещества в 1000 г растворителя при усло
вии образования идеального раствора.

Аналогично можно показать пропорциональность моляльной 
концентрации и температуры кипения раствора (см. рис. 11.6), 
т. е. температуры, при которой давление пара раствора стано-

Т а б л и ц а  11.8 
Крио- и эбуллиоскопические константы некоторых веществ

В ещ ество К Е В ещ ество к Е

ВаС13 108 N H 3 0 ,9 0,34
В г2 8,31 5 ,2 Hg 11,4
Н 20 1,853 0,51 CeH 5N H 2 5,87 3 ,69
d 2o 2 ,0 Свн в 5,07 2 ,5 7
н 2о 2 2 ,0 СН3СООН 3 ,9 3,07
H 2S 04 6 ,17 5 ,33 СвН12 20,2 2 ,75

вится равным внешнему давлению. Соответствующий коэффици
ент пропорциональности называется эбуллиоскопической постоян
ной; она обозначается Е, примеры приведены в табл. 11.8:

А^кип =  ЕСМ.

Понижение температуры замерзания жидких веществ при 
образовании растворов широко используется. Так, для охлажде
ния автомобильных и других двигателей применяются антифри
зы — жидкости с достаточно низкой температурой замерзания. 
Таковыми могут служить, например, растворы этиленгликоля в 
воде (при его концентрации 25 об .%  ^ а м = -1 2 ,2 °С ,  при 52,5 об .%
*а а м — 4 0 , 0 ° С ) .

Смешение поваренной и многих других солей со снегом при
водит к образованию системы с более низкой температурой плав
ления, чем у воды, и, таким образом, таянию снега при отрица
тельных температурах. Так, смесь состава 100,0 г Н 20  +  30,4 г 
NaCl имеет температуру плавления —21,2° С, а смесь 100,0 г Н 20 + '  
+42,2  г СаС12 - 5 5 °  С. Так как при плавлении таких смесей (ес
ли их готовить из твердых воды (льда) и соли) поглощается теп
лота, то они используются как охлаждающие агенты.

§  7 . С В О Й С Т В А  Р А С Т В О Р О В . О С М О С

Рассмотрим здесь еще одно свойство многокомпонентной си
стемы, связанное с ее равновесным состоянием. Последнее, как 
уже неоднократно указывалось, определяется равенством актив
ностей всех ее компонентов во всех фазах. Это равенство может 
достигаться путем перехода веществ из фаз, где они имеют боль



ш ую активность в остальные фазы или части системы. (В соот 
ветствии с уравнением (11.1) при a2< a i A G = R T  ln (a 2/ a i ) < 0 ) . 
Если такой переход невозможен, то система остается неравно* 
весной.

Специфическая возможность перехода вещества из одной ча
сти системы в другую реализуется, если между этими частями 
находится перегородка, проницаемая лишь для одного из компо
нентов, скажем, растворителя. Пусть по одну сторону такой 
перегородки находится чистый растворитель, а по другую — не
кий раствор на его основе (рис. 11.7). Что будет наблюдаться? 
Так как в чистом растворителе его 
активность всегда больше, чем в 
растворе, то его молекулы будут 
переходить в раствор. Это явление 
называется осмосом. Д о  каких пор?
М ож ет ли установиться равнове
сие? Ведь неравенство активностей 
хотя и уменьшается во времени, но 
всегда сохраняется.

В случае, показанном на 
рис. 11.7, а, препятствием для пе
рехода растворителя в раствор, 
т. е. для осмоса, становится все 
возрастающее гидростатическое 
давление столба жидкости, которое 
в конце концов неминуемо стано
вится равным движущей силе осм о
са и прекращает его; в случае сис
темы, изображенной на рис. 11.7,6, 
осмос, сопровождающийся увеличе
нием объема жидкости в нижней 
части сосуда, может быть предотвращен использованием достаточ
но большого груза, т. е. давления на поршень. Сила, приходящая
ся на единицу площади полупроницаемой перегородки (т. е. дав
ление), которую надо приложить для предотвращения осмоса , на
зывается осмотическим давлением  (обозначается я ) .  Оно, очевид
но, зависит от концентрации раствора, так как движущей силой 
осмоса  служит выравнивание активностей, си м б а тн о 1 изменяю
щихся с изменением концентраций.

Действительно, выбрав за стандартное состояние чистого ра
створителя, т. е. в уравнении (11.1) « 1= 1, для изменения св обод 
ной энергии во время осмоса получим

A G = i ? r i n  аА,

1 Симбатно —  значит, в одном направлении. Так, чем больше концентрация, 
тем больше активность; чем меньше концентрация, тем меньше активность в с о 
ответствии с уравнением а = /С ;  здесь нет на самом деле прямой пропорцио
нальности, так как коэффициент активности f  зависит от концентрации С.

11.7. М одели осмотических систем. 
/  —  растворитель, 2  —  раствор,
3 —  полупроницаемая мембрана,
4 —  полупроницаемый поршень,

5  —  груз



где ад — активность растворителя в растворе. В разбавленном 
растворе d A = X A  и

A G = R T  \nX\=R T  ln (v A/ (v  + v B) ) ,

где v a  и v b  — количества (молей) растворителя и растворенного 
вещества соответственно. В разбавленном растворе можно счи
тать v a » v b ; в этом случае

In (va/ (v + V b ) )  ~  V b / ( v a + V b )  = X b

и S .G =R T X в, т. e. движущая сила осмоса в разбавленном раст
воре возрастает с увеличением его концентрации2.

Вант-Гофф показал, что в очень разбавленных растворах о с 
мотическое давление может рассчитываться по уравнению, ана
логичному уравнению газового состояния (7.2)

nV=VBRT,  или я = С 7 ?7 ’,

где С — молярная концентрация (v b / V ) раствора. Это уравне
ние, называемое уравнением Вант-Гоффа, еще раз подчеркнем, 
может быть использовано только для очень разбавленных раст
воров недиссоциирующих и неассоцнированных веществ 
(табл. 11.9).

Т а б л и ц а  11.9 

Осмотическое давление растворов сахарозы при 0°С

С,  м ол ь /л 0,0059 0,029 0,058 0,13 0,-'7 0,53 2,2

я, атм вычислено 0,132 0,655 1,31 2 ,95 6, 13 11,9 49 ,3

эксперим. 0,134 0.Р6 1,32 2,97 6,18 13,9 133,7

Явление осмоса широко распространено в природе, так как 
стенки клеток живых организмов являются полупроницаемыми, 
пропуская одни и задерживая другие вещества, тем самым осу 
ществляя обмен веществ. Так, стенки эритроцитов (красных кро
вяных телец) непроницаемы для хлорида натрия, но проницае
мы для воды. Если эритроциты ввести в раствор хлорида нат
рия, осмотическое давление которого больше, чем осмотическое 
давление внутри клеток (так называемый гипертонический ра
створ), то вода диффундирует из клеток наружу и клетки сж и
маются. В растворе, осмотическое давление которого меньше 
внутреннего (гипотонический раствор), осмос происходит в про
тивоположном направлении, и клетки набухают. Растворы, ко
торые имеют одинаковые осмотические давления (по отношению 
к данной мембране; по отношению к другой они могут быть не

2 В справедливости использованного приближения легко убедиться, выпол
нив расчет, например для случаев v a = 1 0 0  и vb  =  1.



равными) независимо от состава растворенных веществ, об у с 
ловливающих это давление, называются изотоническими.

Когда в организм в терапевтических целях надо ввести вод
ные растворы, они должны быть изотоничны с плазмой крови. 
Осмотическое давление жидкостей организма человека равно 
давлению в 0 ,86 % -ном растворе хлорида натрия (так называе
мый физиологический раствор). Осмотическое давление в орга
низме поддерживается постоянным за счет работы почек, удаля
ющих избыток воды или солей.

В технике широко применяется обратный осмос: приложение 
к раствору давления, большего, чем осмотическое, заставляет 
растворитель выделяться из раствора. С использованием мем
бран, имеющих отверстия диаметром 0,1 — 1 нм (1 — 10 А ) ,  кото
рые пропускают воду, но задерживают растворенные в ней ве
щества, т. е. являются полупроницаемыми, в настоящее время 
получают почти половину опресненной воды. При использовании 
обратного осмоса для концентрирования молочной сыворотки 
вместо вакуум-выпаривания энергозатраты снижаются в 10— 
12 раз.

В заключение параграфа отметим, что все вышеописанные 
коллигативные свойства растворов связаны с количеством, т. е. 
числом молей растворенного вещества. Зная массу последнего и 
по какому-либо свойству — понижению давления пара раствори
теля, понижению температуры замерзания или повышению тем
пературы кипения раствора, осмотическому давлению — его ко
личество, можно вычислить среднюю молярную массу (следова
тельно, и молекулярную) растворенного вещества, что довольно 
часто используется при изучении новых веществ, в частности по
лимеров.



Глава 12 

ДИСПЕРСНЫЕ СИСТЕМЫ

§  1. К Л А С С И Ф И К А Ц И Я  Д И СП ЕРСН Ы Х СИ СТЕМ

В предыдущих главах были рассмотрены два вида взаимо
действия веществ: химическая реакция и взаимное растворение. 
Но как уж е неоднократно указывалось, физический контакт не
скольких веществ не обязательно приводит к взаимодействию или 
из-за термодинамической невозможности процесса (A G < 0 ) ,  или 
из-за кинетической заторможенности, обусловленной высокой энер
гией активации Еф. В таких случаях мы имеем дело с м еханиче
скими смесями веществ.

В смесях каждое вещество-компонент смеси полностью сохра
няет свои свойства как физические, так и химические. Свойства 
смеси аддитивны, они складываются из свойств компонентов про
порционально их содержанию, т. е. показывают прямолинейную 
зависимость от состава системы, в отличие от (растворов, свойст
ва которых тоже зависят от состава, но не линейно (подробнее 
см. предыдущую и следующие главы).

И смеси, и растворы — многокомпонентные системы. Прин
ципиальная разница между ними состоит в наличии у первых и 
отсутствии у вторых поверхностей раздела между компонентами, 
первые — гетерогенные, а вторые — гомогенные системы. Обы ч
но при рассмотрении свойств механических смесей наличием по
верхностей раздела и их свойств пренебрегают. Однако если сте
пень дисперсности увеличивать, то роль поверхностных свойств 
возрастает. Ведь очевидно, что атомы (молекулы, ионы и т. п.) 
поверхностного слоя находятся в иных энергетических условиях, 
что внутри тела, и поэтому их свойства отличаются от объем
ных свойств. Например, поверхностная энергия 1 моль хлорида 
натрия при условном дроблении кристалла на кубики от размера 
ребра 0,77 см (1 г NaCl) до минимально возможных размеров 
частиц (1 нм) возрастает с 3• 10-3 Д ж /моль  до 2 5 ,2 -103 Дж/моль, 
т. е. в миллионы раз. Вместе с энергией ребер частиц это состав
ляет около 35 кДж/моль — порядок энтальпии многих реакций.

Отношение площади поверхности к объему является важной 
характеристикой фазы. Это так называемый фактор дисперсно
сти

D =S/V.

Д л я  шара радиуса г или куба, ребро которого 2г, имеем

1
[4яг2/(4 /З я г3)|

D Ч 6 ( 2 г ) 2/(2г)3 ' =3/г>



т. е. дисперсность — гиперболическая функция размера тела 
(рис. 12.1). С этим связано то важное обстоятельство, что при 
уменьшении размера тела его свойства сначала не зависят от по
следнего, а затем начиная с некоторой критической величины 
( г м акр  и Д м а к р  на рис. 12.1) начинают резко изменяться.

Например, повышается растворимость твердых веществ в 
жидкостях. Образование новых поверхностей при дроблении, 
приводящее к повышению энергии вещества, как в вышеприве
денном примере с  поваренной солью, увеличивает его термодина
мическую активность; следовательно, равновесный с ним насы-

12.1. Зависимость дисперсности 12.2. Траектории частиц, испытывающих 
вещества от  размеров его частиц броуновское движение

щенный раствор теперь должен содержать больше растворенно
го вещества. П оэтому при длительной выдержке поликристалли- 
ческого осадка в контакте с насыщенным раствором происходит 
постепенное укрупнение его кристаллов за счет растворения 
мелких и роста более крупных, что используется в аналитиче
ской химии для облегчения отделения осадка от раствора при 
фильтровании.

Аналогично равновесное давление пара жидкости над малы
ми каплями выше, чем над крупными; и в тумане происходит 
постепенное укрупнение капель за счет испарения мелких и кон
денсации пара на более крупных. Примеры зависимости свойств 
от размеров частиц вещества можно продолжить. Укажем толь
ко на скачкообразное повышение реакционноспособности на оп
ределенной стадии измельчения, приводящее, например, к взры
воопасности смесей с  воздухом таких плохогорючих веществ, как 
сахар, мука и др.

В любых гетерогенных системах, особенно в высокодисперс
ных, важную роль играют строение и физико-химическая приро
да границ между фазами. Это проявляется при смачивании, за



рождении частиц новой фазы при распаде исходной, в проявлени
ях адгезии и т. п.

Таким образом, дисперсность — важная характеристика си
стемы. При этом под дисперсной системой в дальнейшем мы б у 
дем понимать гетерогенную  систему, в которой одна из фаз на
ходится в раздробленном (дисперсном ) состоянии и более или 
менее равномерно распределена внутри другой фазы, называе
мой в таком случае дисперсионной средой.

Если степень дисперсности 3 нм-1, т. е. при размерах ча
стиц ~  1 нм, следовательно, молекулярных, мы имеем истинный 
раствор. В нем отсутствуют поверхности раздела между компо
нентами; растворы мы не будем относить к дисперсным систе
мам, так как они представляют собой  гомогенные системы.

При дисперсности Z )^0 ,03  нм-1, т. е. размерах частиц дис
персной фазы более 100 нм мы имеем грубодисперсны е  системы 
(см. рис. 12.1).

В промежуточной области дисперсности 3 ^ Z )^ 0 ,0 3  нм-1 дис
персная фаза находится в коллоидном  состоянии. Именно в этой 
области размеров свойства вещества сильно зависят от величи
ны его частиц. Остановимся на этом состоянии подробнее.

Минимальный размер коллоидных частиц определяется тре
бованием к дисперсной системе быть гетерогенной, т. е. частицы 
дисперсной фазы должны иметь поверхность и находиться в оп
ределенном агрегатном состоянии. Такими свойствами не обл а
дают отдельные атомы или молекулы. Только применительно к 
их достаточно большой совокупности (согласно молекулярно-ки
нетической теории их должно быть не менее 11 — 15) можно го 
ворить о твердом теле, жидкости или газе, поскольку агрегатное 
состояние поверхности определяется подвижностью частиц и их 
взаимодействием.

Однако, естественно, это количество зависит и от природы ве
щества, и от  температуры, поэтому принято считать, что наи
меньшая частица вещества в определенном агрегатном состоя
нии — коллоидная — должна включать 20—30 молекул (атомов, 
ионный пар и т. п.). У низкомолекулярных веществ диаметр та 
кой частицы 1—6 нм.

В случае жидкой или газообразной дисперсионной среды час
тицы коллоидных размеров участвуют в броуновском движе
нии 1 — испытывают беспорядочные перемещения под действием 
ударов молекул среды. Эти частицы настолько малы, что им
пульсы ударов окружающ их частиц молекул с разных ее сторон 
не усредняются (в противоположность случаю, когда поверх
ность велика и ударов достаточно много), и она смещается в 
сторону, противоположную преобладающим в данный момент 
времени ударам. На рис. 12.2 показана последовательность поло
жений коллоидной частицы через равные промежутки времени.

1 Его впервые заметил шотландский ботаник Р. Броун в 1827 г.



Благодаря броуновскому движению не происходит разделе
ния гетерогенной смеси под действием архимедовой силы в поле 
тяготения Земли. С увеличением же размеров частиц уменьшает
ся относительная разность силы ударов молекул среды, броунов
ское движение затухает. Оно перестает быть заметным, когда 
размер частиц дисперсной фазы достигает 1000—5000 нм (1 — 
5 мкм). Однако еще раньше начинается их выпадение под дей
ствием силы тяжести — при размерах 100—300 нм, чем и опреде
ляется вер хн яя  граница  величины коллоидных частиц.

Например, в воздухе пылинки размером 0,1 мм (100 000 нм) 
оседают под действием силы тяжести со скоростью 120 см/с, а 
в результате броуновского движения смещаются за 1 с на рас
стояние всего 5-10~5 см. Очевидно, последнее на поведении час
тицы не сказывается. Пылинки же с размерами 300 нм и оседа
ют и смещаются в результате броуновского движения на одну и 
ту же величину около 10~3 см/с. Для меньших частиц определя
ющим в их поведении оказывается броуновское движение, и ча
стицы являются коллоидными.

Классификация систем по дисперсности условна в том отно
шении, что последняя может меняться непрерывно, так что ка
чест венное различие имеет место лишь вдали от границ и исче
зает при приближении к ним. Дисперсные системы могут быть 
классифицированы по агрегат ному сост оянию  дисперсной фазы 
и дисперсной среды. Примеры соответствующих двухфазных си
стем приведены в табл. 12.1. Отметим только невозможность слу
чая Г —Г, так как смеси газов представляют собой, вообще гово
ря, гомогенные системы. Тем не менее даже и в этом случае ино
гда приходится принимать во внимание флуктуации плотности. 
Именно их наличием, например, и связанным с этим светорассея
нием объясняется голубой цвет неба: если бы атмосфера была 
совершенно однородна, она была бы оптически пуста, и цвет не
ба был бы черным.

§  2. К ОЛ Л ОИ Д Н Ы Е СИСТЕМЫ

Наибольшее значение в природных процессах и промышлен
ном производстве имеют системы с жидкой дисперсионной сре
дой. На их примере поэтому и будут далее рассматриваться у с 
ловия образования и существования коллоидных систем.

Как уже указывалось в предыдущем параграфе, необходимым 
условием существования двухфазных дисперсных систем, в том 
числе коллоидных, является отсутствие химического взаимодей
ствия (в том числе растворимости) между компонентами. П о
этому, например, получить з о л ь 2 хлорида натрия можно в этано

2 Золем  называется  коллоидная система с твердой дисперсной фазой. Если 
дисперсионная среда газ, то это аэрозоль ; жидкость —  лиозоль (в случае воды—  
гидрозоль).



ле и нельзя в воде; золь нерастворимой в воде, но растворимой* 
в спирте канифоли можно получить в воде, но нельзя в спирте 
и т. д.

Таким образом, равновесным состоянием, определяемым ми
нимумом свободной энергии такой системы, является ее гетеро
генность, т. е. состояние механической смеси. Переход к колло
идно-дисперсному состоянию осуществляется при измельчении, 
дроблении вещества дисперсной фазы до частиц коллоидных раз-

Т а б л и ц а  12.1
Примеры дисперсных систем

j? Д исп ерсная фаза

Д и сперсионная
среда Газообразная Ж идкая Т вердая

Газообразная — Туманы*,
кучевые обла
ка, дымы

Дымы,
перистые обла
ка, пыли

Жидкая Пены,
жидкости в мо
мент закипания

Эмульсии
(молоко, ла- 
тексы, нефть 
и т. п.)

Золи**,
гели,
суспензии,
пасты

Твердая Пористые
материалы
(пенобетон,
пенопласты,
сорбенты
и т. п.)

Влажные 
грунты, почвы 
и т. п.

Горные поро
ды, гетероген
ные сплавы, 
цветные стек
ла, композици
онные материа
лы и т. п.

* Выделены названия классов систем, где они сущ ествуют.
** Золь— коллоидно-дисперсная система с изолированными 

друг от друга, а гель —  с соприкасающимися (агрессивными) кол
лоидными частицами; суспензия —  грубоднсперсная система с 
относительно малой, а паста — большой концентрацией диспер
сной фазы.

меров, для чего необходима затрата энергии, расходующейся на 
создание новых поверхностей. Следовательно, увеличение дис
персности (D —S/V) сопровождается увеличением энергии (эн
тальпии) системы ( Д # > 0 ) .  Одновременно очевидно, что возра
стает и энтропия ( A S > 0 ) ,  так как при образовании дисперсной 
системы увеличивается равномерность распределения дисперс
ной фазы по всему объему системы.

Возможен ли такой процесс как самопроизвольный, зависит 
от соотношения величин A #  и Щ  в выражении для изменения 
свободной энергии (AG =  A H —TA S).



Так же, как и при растворении (§ 1 предыдущей главы), за 
трата энергии на дробление диспергируемого (растворяемого) 
вещества частично компенсируется образованием сольватной о б о 
лочки вокруг частиц дисперсной фазы, что уменьшает значение 
АН.

По характеру межфазного, поверхностного взаимодействия 
между дисперсной фазой и дисперсионной средой все коллоид
ные системы могут быть разделены на два класса (при наличии, 
как и при любой классификации природных объектов, непрерыв
ного перехода от одного класса к другому). Это обратимые, или 
лиофнльные, и необратимые, или лиофобные, коллоидные систе
мы.

ЛИОФОВНЫЕ КОЛЛОИДНЫЕ! СИСТЕМЫ

В лиофобных системах на частицах дисперсной фазы практи
чески отсутствует сольватная оболочка, а затрата энергии на дис
пергирование поэтому ничем не компенсируется. В этом случае 
A H > T A S  и A G > 0 ;  процесс образования коллоидной системы 
как самопроизвольный невозможен. Наоборот, будучи создан
ной, она является термодинамически неустойчивой, так как в 
процессе ее разрушения (коагуляции3) происходит уменьшение 
свободной энергии.

Стабильное во времени коллоидное состояние оказывается 
возможным лишь кинетически: его существование обусловлено 
наличием некоего барьера, препятствующего слипанию, агреги
рованию коллоидных частиц (аналогично многие химические 
реакции, возможные термодинамически, не идут из-за наличия 
барьера энергии активации). Благодаря тепловому (броуновско
му) движению частицы дисперсной фазы равномерно распреде
ляются во всем объеме дисперсионной среды.

Какова же природа барьера, препятствующего коагуляции 
гидрофобного золя?

Во-первых, само наличие теплового движения. Сближение 
двух частиц (а столкновения, как правило, могут быть лишь пар
ными) может приводить в некоторых случаях к сравнительно 
небольшому уменьшению их общей поверхностной энергии, кото
рое не компенсирует происходящее при этом уменьшение энт
ропии; образование такой пары частиц сопровождается увеличе
нием, а ее разрушение соответственно уменьшением их суммар
ной свободной энергии.

Этим фактором в значительной мере определяется стабиль
ность золей металлов. Но он действует, очевидно, лишь при ма
лых концентрациях, когда столкновения действительно только 
парные. Типичными являются, например, концентрации золотых 
золей 10—7—10—13 моль частиц в 1 л (для сравнения: концентра
ция молекул газа при н. у. составляет ~ 4 - 1 0 ~ 2 моль/л).

3 Коагуляцией называется  слипание к о л л о и д н ы х  частиц при их стол к н ове 
нии.



Энергия взаимодействия (притяжения) сталкивающихся час
тиц может уменьшаться при адсорбции на их поверхности моле
кул других веществ, особенно поверхностноактивных (П А В );  
при этом поверхность из лиофобной может стать лиофильной с 
соответствующим повышением стабильности системы. Этим поль
зуются для стабилизации гидрофобных золей, например золотого 
гидрозоля прибавлением крахмала, желатина и т. п.

Одним из важнейших факторов стабильности лиофобных зо 
лей служит наличие электрического заряда на их частицах. Так 
как все частицы данного золя имеют одинаковую химическую 
природу, они заряжены одноименно и при сближении испытыва
ют действие отталкивающей силы. Заряд может возникнуть по 
разным причинам.

Если дисперсная фаза и дисперсионная среда вещества — ди
электрики, то механизм возникновения заряда тот же, что при 
трении двух диэлектриков; вещество с меньшей диэлектрической 
проницаемостью заряжает отрицательно, с большей — положи
тельно.

Заряд коллоидной частицы может быть обусловлен ее строе
нием. Рассмотрим в качестве примера строение частицы золя 
хлорида серебра. При сливании растворов хлорида натрия и нит
рата серебра образуется нерастворимый в воде хлорид серебра:

NaCl +  A g N 0 3= N a N 0 3 +  AgCl|.

При некоторых условиях (оптимальная концентрация исходных 
растворов, скорость смешения и т. д.) кристаллы AgC l имеют 
коллоидные размеры, осадок не выпадает и образуется золь. 
На рис. 12.3 очень схематично показано строение его частицы в 
случае избытка хлорида натрия. Центральная часть частицы —  
ядро — представляет собой кристалл AgCl, в узлах кубической 
решетки которого находятся положительно заряженные ионы се 
ребра и отрицательные ионы хлора. На поверхности этого кри
сталла могут адсорбироваться имеющиеся в растворе ионы Na+, 
N 0 3-  и С1~ (при избытке NaCl).

В первую очередь будут адсорбироваться те ионы, которые 
могут образовать прочное (следовательно, малорастворимое или 
слабодиссоциированное) соединение с ионами кристалла. Это не 
Na'r, так как возможное соединение NaCl — хорошо раствори
мый сильный электролит; это по той же причине не N 0 3-  ( со 
единение A g N 0 3). Это только ионы С1~ так как соединение 
A gC l малорастворимо. Эти ионы и образуют адсорбционный  
слой; но не только они, так как при этом на частице возник бы 
слишком большой электрический заряд, который компенсируется, 
но не полностью ионами противоположного знака (Na+). Части
ца (часто называемая гранулой ) , таким образом, оказывается 
заряженной, в данном случае отрицательно. При избытке нитра
та серебра адсорбировались бы преимущественно ионы Ag+ и за 
ряд частицы оказался бы положительным. Д аж е при эквивалент
ных количествах исходных веществ из-за разных свойств ионов



преимущественно адсорбируются одни (в рассмотренном случае 
это ионы С1~) и заряд все равно возникает. Наличие заряда, как 
указывалось выше, обусловливает стабильность золя.

Na

Na+

/  с г СГ СГ Ncr\

Aq+ Cl- Aq+ СГ Aq1" СГ

Na+ СГ A f СГ Ад+ СГ Ад+ СГ \

СГ Aq+- СГ Ад+ СГ Aq+ СГ Na+

СГ A f СГ Aqt' СГ Aq+ СГ Na+
О

СГ Ад+ СГ 

СГ Aq1"

Aq+ СГ 

СГ Ад+

Aq+ СГ 

С Г  Ад+

—  /

— -J

V Na4 СГ СГ Na+ с г / /
— ■ 4

NcT
------ 5

12.3. Схема строения частицы золя A gC l. 1 —  ядро, 2 —  ад
сорбционный слой, 3 —  гранула, 4 —  диффузионный слой, 

5 —  мицелла

Заряженная частица (гранула) золя вместе с эквивалентным 
количеством противоионов, находящихся в растворе, называется 
мицеллой, химический состав которой может быть записан так:

{[mAgCl]-ttCl • (п — х) Na+}*
—  Ядро-*|-<-Адсорбционный слой-

Частица (гранула) -

- *Na+

-Диффузионный слой

-Мицелла-

Рассмотренный механизм возникновения заряда является а д
сорбционным.

Существует и другой механизм, характерный для коллоид
ных частиц, образованных веществами — слабыми электролита
ми, которыми могут быть нерастворимые неорганические и орга
нические кислоты и основания. Заряд гранул таких золей об у с 
ловлен электролитической диссоциацией ионогенных групп соот 
ветствующих веществ. Поэтому, например, золь кремневой кис-



■лоты заряжен отрицательно, а гидроксида  железа — положи
тельно.

Прибавление к золю с гранулами, имеющими электрический 
заряд, любого электролита вызывает увеличение концентрации 
ионов, заряженных противоположно заряду гранулы, что приво
дит к уменьшению последнего и тем самым понижению стабиль
ности коллоидной системы вплоть до ее разрушения, вы раж аю 
щегося в коагуляции золя и выпадении осадка. При этом чем 
выше заряд прибавленных противоионов, тем сильнее они адсор
бируются на грануле, разряжая ее. И соотношение концентраций 
ионов, необходимых для разрушения золя, как установлено эк с 
периментально, оказывается приблизительно обратно пропорцио
нально 6-й степени их заряда (C z_ i :  Cz=2:Cz=3~ 7 0 0 : 10 :1 ). С а
ми же эти концентрации достаточно малы и составляют — 0,001 — 
0,1 моль/л.

Существуют три главных способа получения лиофобных зо 
лей. Задача при этом состоит в получении частиц коллоидных 
размеров.

Первый способ заключается в диспергировании, измельчении 
вещества. Это может достигаться механическим воздействием, 
например истиранием в коллоидных мельницах, или каким-либо 
другим, например распылением металла в электрической дуге.

Второй способ состоит в проведении химической реакции, по 
которой образуется вещество, не взаимодействующее с раствори
телем. Это может быть реакция обмена (вышеприведенная реак
ция получения золя A g C l) ,  окислительно-восстановительная (на
пример золь золота может быть получен по (реакции
' 2AuCl3+ 3 H C H 0 + 9 N a 0 H = 2 A u | + 3 H C 0 0 N a + 6 N a C l+ 6 H 20 ) ,
необратимого гидролиза (например

' FeCl3 +  3H 20 = F e ( 0 H ) 3J + 3 H C l) ,
разложения (например

H 2S20 3= S | + H 20  +  S 0 2)
и др.

Во всех этих случаях образуется золь, а не осадок лишь при 
правильно выбранных концентрациях и условиях проведения ре
акций, так как именно они определяют скорость роста и, следо
вательно, размер частиц нерастворимых продуктов реакций.

Третий способ получения золя — замена растворителя. Так, 
если в большой объем воды прибавить небольшое количество ра
створа канифоли в спирте, то образуется гидрозоль канифоли, 
которая в воде нерастворима.

ЛИОФИЛЬНЫЕ КОЛЛОИДНЫ Е СИСТЕМЫ

Лиофильные вещества, т. е. вещества с высокой энергией соль
ватации, в общем случае являются растворимыми и не могут, 
таким образом, участвовать в коллоидной системе.



Лиофильные коллоидные системы характерны для дисперсной 
фазы, образованной молекулами с резко выраженной дифильно- 
стью. Под дифильностью понимают свойство одной части моле
кулы быть лиофильной, а другой лиофобной по отношению к 
дисперсионной среде. Дифильными являются так называемые по
верхностно-активные вещества (П А В ),  например, мыла, а также 
алкилсульфаты, алкилбензосульфонаты и др.

Молекула мыла, например, калиевая или натриевая соль 
жирной кислоты с длиной углеводородной цепи С 12—С20. Она 
имеет гидрофильную часть — карбоксильную группу —СОО~ и 
гидрофобную —  углеводородный ра
дикал — С лН2п+1. При взаимодействии 
мыла с водой происходит его раство
рение с образованием на первом этапе 
(до С ^ Ю -2— 10-3 моль/л) истинного 
молекулярного раствора. Дальнейшее 
повышение концентрации приводит к 
м ицеллообразованию : возникают ассо- 
циаты, содержащие 20— 100 и более 
молекул мыла и имеющие коллоидные 
размеры; их схематическое строение 
показано на рис. 12.4, где кружком 
обозначена гидрофильная группа и 
ломаной линией —  углеводородная 
гидрофобная цепь.

Благодаря гидрофильности наруж
ной оболочки мицеллы поверхностная энергия, обусловливающая 
возрастание энтальпии при образовании поверхности, оказывает
ся сниженной за счет энергии гидратации, и реализуется случай 
Д Я < 7 ’Д5 и A G < 0  —  самопроизвольный процесс образования 
коллоидной системы.

С ростом содержания ПАВ, т. е. концентрации мицелл в ра
створе, происходит на определенной стадии их сцепление, обр а 
зуется объемная пространственная сетка — гел ь , который при 
дальнейшем удалении дисперсионной среды (воды) переходит в 
твердую фазу — кристалл (кристаллогидрат) мыла. Все эти пе
реходы обратимы, что и дало название лиофильным коллоидным 
системам как обратимым коллоидам.

Как уже упоминалось выше, ПАВ, адсорбируясь на поверхно
сти других веществ, изменяют свойства последней, делая ее лио
фильной или лиофобной и облегчая или соответственно затруд
няя их перевод в мелкодисперсное состояние, что широко ис
пользуется в технике.

В заключение главы отметим, что существование обратимых 
лиофильных коллоидных систем демонстрирует отсутствие гра
ницы между истинными (молекулярными) и коллоидными систе
мами, т. е. существует непрерывный ряд: механическая смесь — 
грубодисперсная система — лиофобная коллоидная система — 
лиофильная коллоидная система — раствор.

12.4. Схема строения мицеллы 
ПАВ



ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЙ АНАЛИЗ

§  1. ПРЕДМЕТ И З А Д А Ч И  
Ф И З И К О -Х И М И Ч Е С К О Г О  А Н А Л И З А

Физико-химический анализ, по определению Н. С. Курнако- 
ва (1860—1941), — это раздел общей химии, который занимается 
изучением соотношений между составом и измеряемыми свойст
вами равновесных систем, результатом чего является графиче
ское построение соответствующей диаграммы состав — свойст
во. Физико-химический анализ — это, по сути, геометрический 
метод исследования химических превращений, под общим назва
нием объединены методы исследования химического взаимодей
ствия веществ по любым измеряемым свойствам системы.

Для суждения о характере взаимодействия веществ в физи
ко-химическом анализе изучаются разные физические свойства, 
чувствительные к изменению состава системы. В качестве таких 
свойств используются температуры фазовых превращений (на
пример, плавления), теплоты образования, теплопроводность, 
теплоемкость, электросопротивление, плотность, коэффициент 
теплового расширения, твердость и др. Сюда следует добавить 
методы исследования макро- и микроструктуры: нейтроногра
фию, рентгенофазовый и рентгеноспектральный анализ, ЯМ Р, 
у-резонансную спектроскопию, электронную микроскопию, метод 
высокотемпературной калориметрии, измерение магнитной вос
приимчивости, точки Кюри и т. д.

На основании учения о гетерогенных равновесиях Гиббса, ру
ководствуясь правилом фаз, Н. С. Курнаков предложил строить 
диаграммы состояния и диаграммы состав — свойство и по ним 
судить о характере химического взаимодействия компонентов. 
Изучение диаграмм состав — свойство имеет большое значение 
для синтеза новых соединений. На основе полученной диаграммы 
можно сознательно выбрать условия образования и выделения 
соответствующего вещества.

В настоящее время часто так и поступают: открыв с помо
щью физико-химического анализа новое вещество и условия его 
существования, это вещество выделяют для детального исследо
вания некоторых его свойств. Таким путем найдены, например, 
многие металлические сплавы с определенными свойствами, по
лупроводниковые, керамические и многие другие материалы. Но 
не только новые соединения представляют интерес. Механические 
смеси, растворы — жидкие и твердые — имеют самостоятельное 
значение в химии и технике, и сведения, которые о них дают диа-



граммы состав — свойство, являются исходным пунктом для раз
вития теоретических знаний и практического использования этих 
веществ.

§  2 . О СН О ВН Ы Е ЭТАПЫ  РАЗВИТИЯ 
Ф И З И К О -Х И М И Ч Е С К О Г О  А Н А Л И З А

Заслуга создания физико-химического анализа как метода ис
следования химических превращений принадлежит академику 
Н. С. Курнакову (начало XX в.). Господствующий до этого вре
мени препаративный метод в химии позволил синтезировать 
большое количество неорганических и органических соединений. 
О б индивидуальности веществ, полученных препаративными ме
тодами, судили по постоянству их химического состава и физи
ческих свойств (температуры плавления, кипения и др .).  Однако 
препаративный метод не дает сведений о природе образую щ их
ся фаз и областях их устойчивости. Здесь требуется применение 
метода физико-химического анализа, метода построения диаграмм 
состав — свойство.

Систематическое изучение количественных соотношений меж 
ду составом веществ и физическими свойствами началось в 
X VIII в. Основополагающими в этой области являются труды 
М. В. Л омоносова и А. Лавуазье. М. В. Ломоносов в 1748 г. 
сформулировал закон сохранения массы и энергии. Он же пер
вый сформулировал основную задачу физико-химического анали
за как «установление зависимости свойств от состава системы 
для выяснения природы составляющих ее частей». К сожалению, 
труды М. В. Л омоносова оставались долгое время неизвестными 
и были опубликованы Б. Н. Меншуткиным лишь в 1904 г.

Немаловажную роль в развитии физико-химического анализа 
сыграли исследования Д. И. Менделеевым зависимости удель
ных весов смесей спирта с водой от  состава раствора; удельного 
веса и вязкости растворов S 0 3 в воде. На основании наличия 
перегибов на кривых состав — свойство Д. И. Менделеев устано
вил образование гидратов серной кислоты определенного состава.

Теоретической основой физико-химического анализа послу
жили классические работы Дж. В. Гиббса (1873—1876), в кото
рых автор, исходя из обоих начал термодинамики, вывел основ
ные законы, которым подчиняются равновесия в гетерогенных 
системах, образованных двумя или несколькими компонентами, 
дал понятие о фазах и компонентах и установил правило фаз.

Большую роль в дальнейшем развитии теории физико-химиче
ского анализа сыграли работы Н. С. Курнакова и его учеников 
по изучению металлических, солевых и жидких систем. Измеряя 
физические свойства (электропроводность, термоэлектродвижу
щую силу, коэффициент расширения, температуру плавления и 
др.) и нанося их величины как функции состава на диаграмму,
Н. С. Курнаков получил диаграммы состав — свойство, вид ко



торых тесно связан с характером химического взаимодействия 
компонентов. На основании систематических исследований
Н. С. Курнаков впервые установил закономерности, получившие 
название законов Курнакова. Так, в случае образования компо
нентами непрерывного ряда твердых растворов (рис. 13 .1 ,/)  из
менение свойств происходит по плавным кривым, выпуклым или 
вогнутым к оси состава; при образовании механической смеси 
свойства меняются аддитивно (рис. 13 .1 ,//) ;  наличие химических 
соединений отмечается «сингулярными», особыми точками на 
кривой свойств (рис. 13.1,IV ). В случае ограниченной раствори
мости компонентов изменение свойств идет по комбинации I I I— 
V (рис. 13.1). Переход из однофазной области в другую отмеча

ет

I

"С.

8

В . В А

13.1. Диаграмма состав— свойство: I для непрерывного ряда твердых растворов; 
II —  для механической смеси; III —  для ограниченной растворимости; IV — V  —

для химических соединений

ется изломами на кривой состав — свойство. Такие диаграммы 
получили название химических диаграмм.

На основании изучения строения диаграмм состав — свойст
во Н. С. Курнаковым были сформулированы два принципа: прин
цип непрерывности и принцип соответствия, лежащие в основе 
построения диаграмм состав — свойство.

Принцип непрерывности: согласно этому принципу при непре
рывном изменении параметров, определяющих состояние си
стемы, свойства отдельных фаз изменяются непрерывно (см. 
рис. 13 .1 , /) .

Принцип соответствия (или корреляции) гласит, что каж до
му комплексу сосущ ествующ их фаз отвечает определенный гео
метрический образ (рис. 13.1,V ) .

§  3. ОДНОКОМПОНЕНТНЫЕ СИСТЕМЫ

П режде чем перейти к рассмотрению /i-мерных систем (одно-, 
двух- и трехкомпонентных), остановимся на понятиях «фаза», 
«компонент», «гетерогенные и гомогенные системы».



Фазы. Фазой называется совокупность всех гомогенных ча
стей системы, одинаковых во всех точках по составу и по всем 
химическим и физическим свойствам (не зависящим от количе
ства вещества) и отграниченных от других частей некоторой по
верхностью (поверхностью раздела). Например, в системе, со 
стоящей из воды и льда, все куски льда образую т одну фазу, а 
вода — другую фазу.

Система, содержащая одну фазу, называется гомогенной. Си
стемы, содержащие несколько фаз, являются гетерогенными.

Компоненты. Состав физико-химических систем принято х а 
рактеризовать числом компонентов. Компонентами системы б у 
дут те вещества, из которых при данных условиях могут обр азо 
вываться все фазы системы и которые, не будучи способны пре
вращаться друг в друга, могут переходить совершенно независи
мо или в переменных относительных количествах из одной какой- 
либо фазы в другую. Другое определение: компоненты —  незави
симые составные части системы. Число компонентов может из
меняться от одного до бесконечности. В зависимости от числа 
компонентов системы подразделяются на одно-, двух-, трех- и 
многокомпонентные. Состав физико-химических систем, или для 
краткости просто систем, принято выражать химическими фор
мулами компонентов, абстрагируясь от их агрегатного состояния, 
например: S i 0 2 — СаО — Na20 ,  Ti — Н, Си — А1 — M g, Н20  — 
Na2SC>4 и т. п.

Перейдем теперь к одному из важнейших законов гетероген
ного равновесия — правилу фаз.

Правило фаз оперирует с основными понятиями о компо
ненте, фазе и числе степеней свободы. Два первых понятия оп 
ределены выше. Остается истолковать понятие о числе степеней 
свободы. Как известно, состояние системы характеризуется неко
торыми величинами — параметрами (давление, удельный объем, 
температура, концентрация и т. д .) .  Если дана какая-нибудь кон
кретная система, то не все эти параметры можно выбрать про
извольно. Рассмотрим систему, состоящ ую из жидкой воды и во 
дяного пара, находящихся в равновесии. Выбрав определенную 
температуру, мы уже лишаем себя возможности выбрать произ
вольно и давление, не изменяя числа фаз, так как каждой тем
пературе отвечает определенное давление, при котором обе  ука
занные фазы (жидкая фаза и пар) могут находиться в равнове
сии, а именно давление насыщенного пара. П оэтом у увеличить 
давление при этой температуре удастся лишь после того, как 
весь пар сконденсируется в чистую воду. Таким же образом пони
зить давление (оставляя постоянной температуру) можно только 
после испарения всей жидкой воды. Следовательно, имея ту или 
иную систему, можно произвольно задать лишь определенное 
число характеризующих ее параметров.

Под термодинамическими степенями свободы  (или просто 
степенями свободы ) подразумеваются независимые параметры 
системы, находящейся в термодинамическом равновесии, кото



рые могут принимать произвольные значения в определенном 
интервале, причем число фаз не изменяется. Таким образом, чис
ло степеней свободы  — это число, указывающее, скольким пара
метрам, характеризующим состояние равновесной системы, м ож 
но давать произвольные значения без того, чтобы число фаз в 
системе изменилось.

Число фаз, число компонентов и число степеней свободы 
связаны правилом фаз:

Ф +  С = К  +  2. (13.1)

П равило фаз: в изолированной равновесной системе число фаз 
плюс число степеней свободы  равно числу компонентов плюс  
два. Состояние равновесия в конденсированных системах, состо 
ящих только из твердых и жидких фаз, малочувствительно к из
менению давления. Здесь число независимых внешних факторов 
уменьшается до одного и правило фаз выражается соотношением

Ф +  С = К + 1. (13.2) '

Будучи фундаментальным положением учения о гетерогенных 
равновесиях, правило фаз играет большую роль при анализе раз
личных диаграмм состояния, которые обычно строят в координа
тах состав — температура и которые изображ ают на плоскости 
или в пространстве фазовые равновесия в различных системах в 
зависимости от их химического состава и температуры. П равило  
фаз позволяет определить максимально возмож ное число равно
весны х фаз системы в заданных условиях. Оно позволяет конт
ролировать правильность экспериментального построения диа
грамм состояния и устранять возможные ошибки в изображении 
фазовых равновесий.

В однокомпонентных системах отдельные фазы представляют 
собой одно и то же вещество в различных агрегатных состояниях. 
Если вещество может давать различные кристаллические моди
фикации, то каждая из модификаций является особой фазой. Так, 
вода образует шесть различных модификаций льда, сера кри
сталлизуется в ромбической и моноклинной формах и т. д. К аж 
дая из перечисленных модификаций устойчива в определенных 
интервалах температур и давлений.

Максимальное число фаз, возможное в равновесной одноком
понентной системе, мож но найти с помощью правила фаз (13.1).
В данном случае число компонентов К равно единице, поэтому 
в однокомпонентных системах число фаз и число степеней св о 
боды связаны соотношением

С =  3 - Ф .  (13.3)

При пользовании этой формулой получаются следующие ре
зультаты:

Ф С характер равновесия
1 2 дивариантное



2 1 моновариантное
3 0 нонвариантное

Четыре и большее число фаз в однокомпонентнон системе не 
могут находиться в равновесии друг с другом.

В случае одпокомпонентной системы_ в уравнение состояния 
входят три переменные: например температура Т, давление р и 
концентрация С; или Т, р и мольный объем V. Л ю бы е две из 
них можно рассматривать как независимые переменные, а тре
тью — как их функцию. В большинстве случаев в качестве неза
висимых переменных принимают температуру и давление. О т
кладывая значение этих двух переменных по двум осям прямо
угольной системы координат, получаем двумерную (плоскую) 
диаграмму, каждая точка на плоскости которой выражает усло
вия (сочетание температуры и давления), при которых находится 
система. Плоская диаграмма состояния однокомпонентной системы 
позволяет определить возможное число и характер фаз при вы
бранных условиях, но никак не отражает объем системы, а сле
довательно, и изменения объемов при переходе от одной фазы 
к другой. Эти изменения могут быть очень значительными, на
пример при переходе жидкости или кристаллов в пар. Так, при 
273 к Упар/^вода=1240.

Состояние системы на плоской диаграмме изображается точ
кой, называемой фигуративной (например, точка F  на рис. 13.2). 
Н а диаграмме состояния воды нонвариантному равновесию отве
чает точка А , так называемая трой
ная точка. Моновариантным равно
весиям на диаграмме состояния 
воды (см. рис. 13.2) отвечают ли
нии А В , A C , AD . Дивариантным 
равновесиям отвечают определен
ные участки плоскости (так назы
ваемые поля той или иной фазы): 
поле жидкости —  CAD, поле па
ра —  CAD, поле льда —  DAB.

Таким образом, на диаграмме 
состояния каждой фазе отвечает 
определенный геометрический о б 
раз —  участок плоскости, линии —  
отвечают двум фазам, находящимся 
в равновесии; точка —  трем фазам, также находящимся в равно
весии. Это утверждение составляет сущность принципа соот- 

р  ветствия.
Линии испарения, возгонки и плавления сходятся в точке А, 

графически изображающей нонвариантное равновесие тройной 
:■ системы  твердая фаза — жидкость — пар. Эти три фазы могут 

находиться в равновесии при вполне определенных условиях 
(температуре и давлении, равных для воды 273,0098 К и 
4,597 мм рт. ст. (610,5 П а ) ) .  Кривые моновариантных равнове-

13.2. Диаграмма р— Т для одно
компонентных систем



сии, сходящиеся в тройной точке, расположены таким образом, 
что каждая из этих кривых за тройной точкой обязательно про
ходит между двумя другими кривыми. На рис. 13.2 показано 
пунктиром возможное расположение продолжения этих кривых 
для веществ типа воды.

§  4. Д ВУХ5Ю М П О Н ЕН ТКЫ Е СИСТЕМ Ы

Если в качестве свойства взять температуру плавления некоторой физико
химической системы, то соответственно мож но получить диаграмму плавкости 
данной двухкомпонентной системы, причем ее вид будет различен для каждого 
случая химического взаимодействия компонентов. Рассмотрим эти случаи.

Для определения температур плавления используют обычно метод терми
ческого анализа. Он заключается в снятии кривых нагревания и охлаждения 
в координатах температура —  время.

13.3. Диаграмма состояния с непрерывным рядом твердых раство
ров: а —  кривые охлаждения; б —■ диаграмма плавкости; в — 

диаграмма состав— свойство

На рис. 13.3, а приведены примеры таких кривых. Вначале температура плав
но понижается (кривая / ) ,  в точке С появляется излом, вызванный выделением 
тепла в результате кристаллизации, процесс кристаллизации продолжается до 
температуры, отвечающей точке D ", при дальнейшем понижении температуры 
кривая охлаждения плавно понижается. Так можно получить кривые охлаж де
ния для ряда составов физико-химической системы. Для сравнения приведены- 
кривые охлаждения чистых компонентов А и В. Они отличаются наличием го 
ризонтальной площадки, отвечающей температуре кристаллизации. Имея п одоб
ные кривые, мож но получить серию точек начала и копна кристаллизации, со е 
динив которые, мож но получить две кривые (рис. 13.3,6). Верхняя кривая!



Т а С'Тв описывает зависимость температур начала кристаллизации сплавов от их 
состава. Это линия ликвидуса . Нижняя кривая Ta D 'T s описывает зависимость 
температур конца кристаллизации. Она называется линией солидуса.

Таким образом, можно получить диа
грамму плавкости (см. рис. 13.3, б) для  
случая образования компонентами непре
рывного ряда твердых растворов. Линии 
ликвидуса и солидуса разделили диаграм
му на три части, или три поля: выше ли
нии ликвидуса —  однофазное поле ж идко
го состояния L, ниже линии солидуса —  
однофазное поле твердого состояния, или 
твердых растворов а. Среднее поле пред
ставляет собой  область сосущ ествования 
двух фаз —  жидкости и кристаллов твердо
го раствора L + а. П одобные диаграммы на
зываются диаграммами состояния двухком 
понентных систем. Следовательно, диаграм
мы состояния представляют собой  графиче
ское изображение сосущ ествующ их фаз в 
зависимости от факторов равновесия. Их 
строение подчиняется правилу фаз.

Классическим примером образования 
непрерывного ряда твердых растворов 
мож но считать систему Си— Ni (рис. 13.4).
Линия ликвидуса системы Си— Ni состоит из плавной кривой, соединяющей 
точки плавления чистых компонентов так, как и линия солидуса. В зависимости 
от механизма образования и кристаллической структуры различают несколько 
типов твердых растворов: твердые растворы замещения, внедрения и вычита
ния. В системе медь —  никель образую тся  твердые растворы замещения путем 
замещения в кристаллической решетке атомов одного металла —  растворите
ля Ni атомами другого металла —  Си.

В современной технике сплавы со структурой твердых растворов нахидят 
/широкое применение благодаря особы м  свойствам. Они коррозионностойки, пла
стичны.

13.4. Диаграмма плавкости и 
электропроводности (X) .системы 

C u -N i

В У, A coctnaB

Г, Время

13.5. Диаграмма состояния  эвтектического  типа: а —  кривые о х 
лаждения; б —  диаграмма плавкости ; а —  диаграмма с о с т а в — с в о й 

ств о



13.6. М икроструктура сплавов: а—  
твердый раствор; б —  эвтектичес

кая смесь; в —  смесь А +  В

Эвтектические смеси. Теперь р а с см о т 
рим случай, когда  компоненты  А  и В в 
ж и д к о м  состояни и  см еш иваю тся  н еогра
ниченно, а в тв ер д ом  состояни и  о б р а з у ю т  
механическую смесь. Д и аграм м ы  состояни я  
э т о г о  типа назы ваю тся  эвтектическими.

П редставленная  на рис. 13 .5 ,6  д и а 
грам ма данн ого  тина показывает, что кри 
вая ликвидуса системы с о ст о и т  из д в у х  
ветвей: ТлЕ' —• кристаллизации из р а с 
плава компонента А; Т в Е —  компонента В. 
Эти две  линии пересекаю тся  в точке  Е ' —  
эвтектической  точке, наиболее низкой по 
тем пературе  плавления. С ол п д у с  п р едстав 
лен одн ой  горизонтальной  прямой KE't$. 
Все поле ди аграм м ы  состояни я  разби вается  
на 4 области :  одна  одн оф азн ая  —  ж и д 
кость  L, остальны е —  двухф азн ы е  L + A ;  
L +  В; А  +  В.

П остр оени е  ди аграм м ы  п о д о б н о г о  типа 
м о ж н о  о су щ еств и ть  с п ом ощ ью  кривы х 
ох л аж ден и я  (рис. 13.5, а ) .

Кристаллизация заканчивается  при э в 
тектической тем пер атур е  обра зова ни ем  
д в у х ф а зн ы х  об ра зц ов ,  со ст о я щ и х  из смеси  
кристаллов  к ом понен тов  А  и В. С о о т в е т с т 
венно имеются  о д н о  бивариантное  рав н о 
весие в поле L с  д в у м я  степенями с в о б о -  
б од ы ,  три мон овари ан тн ы х равновесия и 
о д н о  нонвариантное —  эвтектическое : 
Z . » ± A + B .  Там с о с у щ е с т в у ю т  одн оврем ен но  
три фазы: одна ж и дка я  и д в е  твер ды е
А  и В.

П р оц есс  кристаллизации эвтектической  
смеси отмечается  горизонтальной п л ощ ад 
кой на кривой охл аж ден и я  как н онвари
антное равновесие. Кристаллизация о б р а з 
цов, за исключением об р а зц ов  эвтекти че
с к ого  состав а ,  протекает  в интервале т е м 
ператур  о т  t\ д о  t$. При этом  с о ст а в  ж и д 
кой фазы изменяется но кривой ликвидуса 
о т  Тл д о  точки Е ',  с остав  твер дой  фазы 
отвечает  ординате  чи стого  компонента А. 
Коли чество  твер дой  и ж идкой  фаз м о ж н о  
определить та к ж е  по правилу отрезков.

В дополнение к терм и ческом у  анализу 
для построения ди аграм м ы  состоянии  п о 
д о б н о г о  типа полезно привлечь м и к р ос к о 
пический анализ. С уть  э т о г о  м етод а  с о с т о 
ит в том , что  механическим ш лифованием 
и полированием г о т о в и т ся - зе р к а л ь н а я  п о 
верхн ость  об р а зц а  и затем, после предва
рительного действия  на нее травителей,. 
изучается под микроскопом . При э том  в ы 
бирается  травитель (например, к и сл о т а ) ,  
котор ы й  преимущ ественн о р астворяет  т у  
или иную  фазу. Выявленнная таким о б р а 
зом  стр ук т у р а  о б р а зц о в  имеет определен 
ный вид для к а ж д о г о  случая в з а и м од ей ст 
вия компонен тов  м е ж д у  с о б о й  (рис. 13.6). 
Ч исты е компоненты  и твер ды е  растворы  на



их основе имеют полиэдрическую структуру (рмс. 23.6, а) .  О бразец эвтектиче
ского состава (рис. 13.6, б)  характеризуется одновременной кристаллизацией 
А и В, поэтому имеет специфическую структуру эвтектической смеси: мелкую, 
пластинчатую (м ож ет быть и зернистая). Образец II (см. рис. 13.5) (доэвтекти- 
ческин) имеет две структурные составляющ ие: первичные крупные кристаллы 
компонента А и эвтектическую смесь (рис. 13.6, в ).

Образцы эвтектических систем вследствие низких температур плавления ис
пользуются как флюсы в металлургии, низкотемпературные охладительные см е
си (например, NaCl +  Н гО), электроконтакты, электропрерыватели и др. Сплав 
Вуда, являющийся многокомпонентной эвтектикой, состоящ ей из четырех ком
понентов: висмута, кадмия, олова и свинца, плавится при 68° С. Эвтектическая 
смесь галлия с индием находится в жидком состоянии при комнатной темпе
ратуре.

Образование конгруэнтно плавящ егося соединения А тВ п из расплава. 
Пусть соединение А т В „ образует с чистыми компонентами А  и В диаграммы 
простого эвтектического типа. Тогда строение диаграммы (рис. 13.7,6) будет 
иметь следующий вид. На кривой ликвидуса имеется дополнительный участок 
EiSE2, отвечающий процессу выделения из расплава кристаллов химического 
соединения А т В„. По ординате химического соединения диаграмма как бы раз
деляется на две самостоятельные диаграммы эвтектического типа А — A mB n и 
А т  В п— В. В левой части нет компонента В как составляющ его, в правой —  
компонента А.

Кривая охлаждения сплава состава А ШВ „ аналогична чистым компонентам 
(рис. 13.7, а ). На кривых свойств он отличается особыми сингулярными точка-

o'

% А,еоста6 —

13.7. Диаграмма состояния с образованием конгруэнтно плавящегося 
химического соединения АВ: а — кривые охлаждения; б —  диаграм

ма плавкости; в — диаграмма состав— свойство

ми максимума или минимума (рис. 13.7, в). П одобная точка имеется и на кри
вой ликвидуса в случае, если соединение А т В „ не склонно к диссоциации в твер
дом состоянии.

Подобные соединения Н. С. Курнаков называл дальтонидами в том случае, 
если их состав отвечал закону кратных отношений, если на кривых свойств им 
отвечали сингулярные точки, а кристаллическая структура отличалась от ис
ходных компонентов по своему типу и характеризовалась упорядоченным рас
положением атомов и максимумом упорядоченности.



Впоследствии в отличие от  обычных валентных соединений металлов с  не
металлами подобные соединения металлов друг с другом  стали называться ме
таллическими, или интерметаллическими. Они могут растворять в себе исходные 
компоненты и образовы вать твердые растворы на своей основе —  тож е фазы

переменного состава —  дальтонидные фа
зы, но с упорядоченным расположением 
атомов в решетке и сингулярностью 
свойств.

Изучение подобных диаграмм позволи
ло Н. С. Курнакову установить новые ф а
зы переменного состава в системе на
трий —  свинец (рис. 13.8), таллий —  вис
мут и др. Эти фазы (Р) характеризовались 
отсутствием сингулярных точек и были на
званы бертоллидами.

Среди интерметаллических соединений 
в настоящее время открыто больш ое коли
чество соединений со специфическими 
свойствами. М ож но прямо сказать, что су 
ществование многих областей современной 
техники обязано интерметаллическим с о 
единениям. Это прежде всего соединения 
с полупроводниковыми, сверхпроводнико- 
выми свойствами и жаропрочные соедине
ния.

Диаграммы состояния, отраж ающ ие 
химическую природу взаимодействия ком
понентов, служ ат в современной технике
научной основой выбора сплавов для
промышленности. Например, система ж е
лезо —  углерод, сплавы которой —  ста 
ли и чугуны —  являются основой чер
ной металлургии. Диаграмма состоя 

ния системы железо —  углерод (рис. 13.9) подробно изучена до 6,66 мас.% 
углерода, т. е. до химического соединения цементита Fe3C, и представляется
обычно в виде двух диаграмм Fe— Fe3C (цементитная) или Fe— С (графитная).
Эти диаграммы простые эвтектические. Линия ликвидуса состоит из двух ветвей, 
пересекающихся в точке при 4,3% углерода.

Наличие полиморфных модификаций железа приводит к усложнению диаг
раммы, прилегающей к ординате чистого железа. Каждая модификация железа 
взаимодействует с углеродом, образуя б-, у- и a -твердые растворы. Последние 
часто называют аустенитом (у-твердый раствор) и ферритом (ос-твердый раст
в ор ); превращение в a -твердый раствор происходит в точке S, которая на
зывается эвтектоидной точкой (0,9% С ). Таким образом, все поле диаграммы 
имеет следующие фазовые области: жидкость L ; L +  б; L + y ,  L +  Fe3C; б  +  Y; \\ 
Y + F e 3C; а + у ;  ®; a +  Fe3C.

Диаграмма состояния системы железо —  углерод дает возмож ность рацио
нально классифицировать технические сплавы железа с  углеродом на стали- и 
чугуны. Сталями называются сплавы, содерж ащ ие до 1,7% углерода, т. е. та 
кие, которые не содерж ат эвтектики у + Р езС , называемой ледебуритом. Сплавы 
с содержанием углерода больше 1,7% называют чугунами. В них присутствует 
эвтектика ледебурит.

Рассмотренные типы диаграмм состояний —  главнейшие типы химического 
взаимодействия в бинарных системах. Реально сущ ествующ ие диаграммы состоя 
ний чаще всего имеют слож ное строение, являющееся комбинацией рассмотрен
ных основных типов диаграмм состояния (рис. 13.10, а, б ).

Диаграммы растворимости двойны х систем. Обычно термин «диаграммы 
растворимости» применяется для диаграмм таких систем, в которых один из 
компонентов при обычных условиях —  жидкость. Эти диаграммы, по сущ еству, 
являются диаграммами плавкости конденсированных систем, если не считаться 
с давлением пара и строить их как изобары при атмосферном давлении. То и 
другие выражают связь концентрации насыщенных растворов с температурой.
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13.8. Свойства сплавов системы 
свинец— натрий: а —  плавкость; 
б  —  твердость; в —  температур
ный коэффициент сопротивления; 

г —  электросопротивление



13.9. Часть диаграммы состояния системы железо — углерод
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13.10. Диаграммы состояния систем: а —  NaAlSiO* (нефелин) —  N aAlSi3O s
(альбит); б —  Zr— О



Диаграммы растворимости могут быть выведены тем же способом , что и диа
граммы плавкости, из кривых изобарных потенциалов.

Кривая растворимости на таких диаграммах аналогична кривой ликвидуса 
на диаграммах конденсированных систем. Классическим примером диаграмм 
этого ти п а . является диаграмма растворимости S 0 3 в Н20 ,  установленная 
Д . И. Менделеевым (рис. 13.11).

13.1

Содержание S03,%

Диаграмма состояния сис
темы Н20 — S 0 3

§  5. ТРЕХКОМ ПОНЕНТНЫ Е 
СИСТЕМ Ы

Способ изображения тройных систем

С остав тройных сплавов определяется 
двумя переменными величинами, концент
рациями двух компонентов, содержание 
третьего компонента определяется допол
нением суммы двух до 100% • П оэтому со 
ставы сплавов системы должны быть изо
бражены на плоскости, а свойства —  о т 
кладываться перпендикулярно к плоскости 
концентраций, в результате чего получится 
диаграмма состояний в пространстве с  се
чением трехгранной призмы.

Наиболее распространенный метод изо
бражения концентрации в тройных систе
мах —  изображение при помощ и равносто
роннего треугольника с углами 60°.

Главные типы диаграмм состояния трехкомпонентных систем

Большое количество возможных комбинаций двойных систем, образующ их 
тройные, не дает возможности в пределах настоящего учебника рассмотреть д а 
ж е основные типы тройных диаграмм и заставляет остановиться только на 
некоторых примерах.

Полная взаимная растворимость компонентов в жидком состоянии и пол
ная нерастворимость в твердом. На рис. 13.12, а изображена пространственная 
диаграмма состояний этого типа. На гранях призмы изображены соответствую 
щие бинарные диаграммы. Эвтектические точки бинарных систем являются ис
точниками эвтектических линий в пространственной диаграмме, опускающихся 
к тройной эвтектической точке в средней части диаграммы. Выделению компо
нентов в тройной пространственной диаграмме отвечают поля поверхности лик
видуса (A 'eiE e 3, В 'е,Е е2-С 'е2Е е3 (см. рис. 13.12, а ).

Вследствие неудобства пользования перспективными изображениями про
странственных диаграмм, обычно пользуются проекцией этой диаграммы па 
плоскость концентрационного треугольника. Так, на рис. 13.12,6 представлена 
проекция поверхности ликвидуса —  эвтектических линий (e tЕ, е%Е, е 3Е) и эв 
тектической точки Е  на плоскости концентрационного треугольника. Для более 
полной характеристики поверхности ликвидуса изотермы, т. е. линии одинако
вых температур начала кристаллизации, могут быть спроектированы на кон
центрационный треугольник.

Полная взаимная растворимость компонентов как в жидком, так и в твер
дом  состоянии. Э тот случай представлен на рис. 13.13, а. Он гораздо проще, чем 
предыдущий, так как в трехгранной призме мы имеем две поверхности —  лик
видус и солидус, отвечающие началу и концу кристаллизации всякого тройного 
твердого раствора. На гранях изображены двойные диаграммы непрерывных 
твердых растворов, образованных компонентами. Линии ликвидус и солидус 
этих диаграмм являются границами пересечения поверхностей ликвидус и с о 
лидус с гранями призмы. На концентрационный треугольник могут быть спро
ектированы изотермы поверхности ликвидус или солидус, или линии одинако



вых значений каких-либо физических свойств (твердости, электросопротивления 
и др .). На рис. 13.13,6 нанесены изотермы поверхности ликвидус системы зо
л ото— палладий— серебро, которая является типичным представителем системы.

6

.3.12. Диаграмма состояния тройной системы с тройной эвтектикой: 
а  —  объемная диаграмма; б  —  проекция поверхности ликвидуса си

стемы с тройной эвтектикой на треугольник состава

Аи

13.13. Диаграмма состояния тройной системы с непрерывными 
рядами твердых растворов: а —  объемная диаграмма; б  —  изо

термы поверхности ликвидуса тройной системы Pd— Au— A g

образующей непрерывные ряды твердых растворов. Отдельные разрезы трой
ной системы, не проходящ ие через углы концентрационного треугольника, будут 
представлять собой  незамкнутые петли линий ликвидус и солидус (рис. 13.14, а ). 
В разрезах, проходящ их через углы диаграммы, сторона петли, относящ аяся к 
чистому компоненту, будет замкнута (рис. 13.14,6).



§  6. Д И А Г Р А М М Ы  С О С Т О Я Н И Я  
ТРОЙН Ы Х в з а и м н ы х  с и с т е м

Взаимными системами называются системы, в которых мож ет идти реакция 
обмена, например меж ду двумя солями без общ его аниона А Х  и BY:

A X  +  B Y ^ A Y  +  BX.

Пары солей, формулы которых стоят в одной и той ж е части химического урав
нения (А Х  и BY или AY и В Х ), называются взаимными парами солей.

Взаимными могут быть не только солевые, но и металлические, содерж ащ ие 
интерметаллиды, окисные, силикатные и органические, если в них есть части, о д 
но- или многоатомные, способные замещать друг друга. Взаимные системы о б о з 
начаются формулами, в которых слева от одной или двух вертикальных черт 
стоят символы катионов, справа —  анионов. Например, формула К, MgllCl, SO*

13.14. Политермические сечения 13.15. Изображение состава в
тройной диаграммы с непре- четверных системах
рывным рядом твердых раство

ров

означает взаимную систему, состоящ ую  из хлоридов и сульфатов калия и маг
ния. Эта система будет трехкомпопентной. Число компонентов определяется как 
число составных частей, уменьшенное на число независимых реакций, которые 
м огут идти с их участием. В приведенном примере число составных частей рав
но четырем, а число реакций —  единице.

Состав изображается в квадрате (рис. 13.15), вершины которого соответ
ствую т моль-эквивалентам четырех солей реакции обмена, стороны двойным 
системам, содержащ им общий ион. Такой квадрат называется квадратом Иенеке. 
На концах каждой диагонали стоят формулы солей без общ его иона. Состав, 
выраженный в мольных процентах трех солей, изображается точкой.

Диаграммы состояния взаимных систем строятся так же, как диаграммы 
простых тройных систем: на перпендикулярах к квадратной диаграмме состава 
откладывают соответствую щ ие температуры и через полученные таким образом, 
точки проводят плавные поверхности. Построенные поверхности вместе с рас
положенными меж ду ними объемами состояния образую т пространственную ди
аграмму, которая своим строением сходна с диаграммами простых тройных си 
стем.

Процессы, сопровож даю щ ие кристаллизацию, аналогичны процессам в трой
ных системах. На рис. 13.16 в качестве примера приведена диаграмма состоя 
ния системы К, MgllCl, S 0 4: а) —  плоская диаграмма и б) —• пространственная.



13.16. Диаграмма состояния системы КС1— K2 SO 4 — M gSO *— M gC b
(К, Mg||Cl- |S042 - ) :  а —  плоская; б —  объемная

Здесь образуются конгруэнтно плавящееся соединение, содерж ащ ее все четыре 
иона, и. кроме того, соединения только из хлоридов и только из сульфатов. На 
пространственной диаграмме хорош о виден купол, образуемый соединением из 
четырех ионов.

§  7. Ф И ЗИ К О -Х И М И Ч Е С К И Й  А Н А Л И З  
Н А  С О В Р Е М Е Н Н О М  ЭТАП Е РАЗВИТИ Я НАУКИ

В настоящее время круг объектов, при изучении которых при
меняется построение диаграмм состав — свойство, расширился и 
распространился на все отделы неорганической химии, химиче
ской технологии (включая силикаты, удобрения), петрографию, 
на ряд объектов органической химии. В последние десятилетия 
метод физико-химического анализа широко используется в 
сравнительно новых областях: химии полупроводников, теории и 
технике выращивания монокристаллов, радиохимии, синтезе сег- 
нетоэлектриков. Диаграммы состояния используются преимуще
ственно в современном материаловедении при создании новых 
материалов с заранее заданными свойствами (таких как компо
зиционные материалы различных типов, материалы, полученные 
методом сверхбыстрой закалки и т. д .) ,  отличающихся тем, что 
они включают в свой состав, как правило, большое число компо
нентов. Системы с числом компонентов четыре и выше называют
ся многокомпонентными. Их изучение и построение затруднено, 
во-первых, сложностями графического изображения и, во-вторых, 
большим объемом экспериментальной работы. Здесь на помощь 
физико-химическому анализу могут быть привлечены методы ма
тематического планирования эксперимента, позволяющие строить



модели поверхностей свойств в виде алгебраических уравнений. 
Одним из преимуществ аналитического .описания перед обычно
принятым геометрическим представлением результатов является 
возможность определения свойств из уравнения непосредствен
ным расчетом. При этом резко сокращается трудоемкость экс
перимента.



Глава 14 

ЭЛЕКТРОЛИТЫ

§  1. ЭЛЕКТРОЛИТЫ КАК П РО ВО Д Н И К И  
ЭЛЕКТРИ ЧЕСКОГО Т О К А

Вещества, через которые прохождение электрического тока 
вызывает их передвижение в виде ионов (ионная проводимость) 
и химические превращения в местах входа и выхода тока (элек
трохимические реакции), называются электролитами. К ним от
носятся растворы кислот, оснований и солей в воде и некоторых 
других растворителях, расплавленные соли и некоторые твердые 
соли и оскиды (AgCl, BaCl2, A g 2S, ZnO ).

В электролитах электричество переносится положительными 
ионами (катионами) и отрицательными ионами (анионами). Это 
так называемая биполярная проводимость. Наряду с этим имеет
ся  и униполярная проводимость, при которой переносчиком тока 
являются либо катионы (A g C l) ,  либо анионы (ВаС12). Известны 
также вещества со  смешанной проводимостью  (A g 2S, ZnO, 
Cu20 ) .  В некоторых солях (CuCl) при нагревании наблюдается 
•переход от ионной проводимости к смешанной.

Электролиты являются проводниками второго рода. Это м о
гут быть как чистые вещества, так и растворы. С точки зрения 
классификации электролитов они подразделяются на четыре 
группы: водные растворы электролитов, неводные растворы элек
тролитов, расплавленные электролиты, твердые электролиты.

Прохождение электрического тока через электролиты сопро
вождается в местах входа и выхода тока электрохимическими 
реакциями. Последние протекают на границе электрод (провод
ник первого рода) — электролит (проводник второго рода). Эти 
реакции состоят в обмене электронами между электродом и иона
ми (молекулами) в растворе. При этом на аноде электроны 
переходят от иона (молекулы) к электроду, а па катоде — от 
электрона к иону (молекуле). Примерами таких реакций явля
ются
катодные (восстановление):

Fe3+ + e -> F e 2+ (1),

2Н30  1 + 2 ё -> Н 2+ 2 Н 20  (2 ) ;  

анодные (окисление):
Fe2+->Fe3++ e  (3),

4 0 Н - ^ 0 2+ 2 Н 20 + 4 ё  (4),



Материал электрода может участвовать в электрохимической 
реакции (5) или быть инертным (1—4). В последнем случае на 
поверхности электрода могут выделяться металлы или газы. С о 
вокупность двух электрохимических реакций, из которых одна 
протекает на катоде, а другая — на аноде, дает химическую ре
акцию электролиза. Зависимость между количеством электри
чества, проходящего через раствор, и количествами веществ, вы
деляющихся на электродах, определяется законами Ф арадея.

Первый закон Фарадея. Количества веществ, выделяющихся 
на электродах, прямо пропорциональны количеству электриче
ства, прошедшего через раствор электролита.

Второй закон Фарадея. Количества различных веществ, выде
ленных одним и тем же количеством электричества, прямо про
порциональны их химическим эквивалентам. При этом прохож 
дение через электролит 96 500 кулонов электричества (26,8 ам
пер-часа) приводит к выделению на электродах 1 моль-экв л ю 
бого  вещества. Это количество электричества называется фара- 
деем , или числом Ф арадея (F) .

Законы Фарадея выражаются уравнением:

m =9Q /F , (14.1)
■ и г г ч г а •. . ; ■••• —

где т — масса выделившегося на электроде вещества в граммах; 
Э — эквивалент вещества; Q — количество кулонов электричест
ва, прошедшего через электролит; F — число Фарадея, равное 
96 500 кулонов.

Если учесть, что
Q = I  т,

где I — сила тока в амперах, т — время в секундах, то уравне
ние (14.1) можно записать в виде

т = Э / т / / \  (14.2)

Так как Э =А/п, где А  — атомная масса элемента, п — его за- 
рядность в соединении, то уравнение (14.2), в свою очередь, пре
образуется в уравнение:

т=А1т/ (nF) .

При I T =  1 Кл масса выделившегося будет составлять

M = A / ( n F ) ,
или, что то же, M =3/ F .

Величина М  называется электрохимическим эквивалентом ве
щества. Электрохимический эквивалент вещества — это масса ве
щества, выделившегося на электроде при прохождении через
электролит одного кулона электричества.

Отношение количества выделившегося вещества к количест
ву, теоретически вычисленному на основании второго закона Ф а



радея, называется выходом по току. Его можно выразить урав
нением

L =  —  - 100%,
/хЭ

где L — выход по току.
На характер электродных процессов при электролизе большое 

влияние оказывают растворитель, природа электродов, плотноСть 
тока на электродах (сила тока, отнесенная к единице поверх
ности).

§  2. ВОДНЫЕ РАСТВО РЫ  ЭЛЕКТРОЛИТОВ

Свойства растворов неэлектролитов с концентрацией раство
ренного вещества меньше, чем 0,001 мольных долей, хорошо под
чиняются законам Рауля, Генри, Вант-Гоффа. Однако этим за 
конам не подчиняются растворы электролитов. Так, вычисленные 
значения упругости пара (Р ), температур кипения (Тк) и замер
зания (Г3), осмотического давления растворов электролита 
(р оем ) всегда оказываются заниженными по сравнению с опыт
ными. В связи с этим Вант-Гофф ввел поправочный коэффици
ент i, показывающий, во сколько раз расчетные значения р. Тк, 
Т3, росм ниже опытных ’ . Им было установлено, что для водного 
раствора электролита данной концентрации справедливы соотно
шения:

А Т30П _  А Г0«п _  _  ДР0П 3 )

АТ’хеор ДПеор Ргсор ДР« о р  ‘

Сказанное иллюстрируется данными, приведенными в табл. 14.1.

Т а б л и ц а  14.1 

Значение изотонических коэффициентов для 
водных растворов некоторых веществ с м=  1

Растворен н ое
вещ ество т 3on теор

т3on

•p 3 
теор

с„н1206 1,86 1,86 i
Cl2H22 0 u 1 ,8 6 1,86 i
NaCl 1 ,8 6 -2 1 ,86 2
Na2S 0 4 1 ,8 6 -3 1 ,86 3
A12(S 04)3 1 ,8 6 -5 1 ,86 5

Из таблицы видно, что при одной и той же концентрации вод
ные растворы солей показывают значительные отклонения от за

1 Поправочный коэффициент Вант-Гоффа i называют изотоническим коэффи
циентом.



конов Рауля. М ежду тем эти отклонения являются кажущимися, 
если принять идею Аррениуса о возможности диссоциации элек
тролитов в растворах. Действительно, если по закону Рауля из
менение температуры кипения или замерзания пропорционально 
концентрации растворенного вещества, то можно предположить, 
что электролиты диссоциируют так, что из одной исходной моле
кулы получаются 2, 3, 5 частиц согласно уравнениям

N aCl-*N a+ +  C l -  
Na2S 0 4-*2N a+ +  S 042- ,

A l2 ( S 0 4) 3->2Al3++ 3 S 0 42-, 

и тогда Д7Я должны соответственно возрастать.

КЛАССИЧЕСКАЯ ТЕОРИЯ ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКОЙ Д ИСС О Ц ИАЦ ИИ

Основные положения теории электролитической диссоциации 
Аррениуса следующие.

1. Электролиты в растворах распадаются на ионы (диссоци
ируют).

2. Диссоциация является неполной, при этом молекулы и ионы 
находятся в термодинамическом равновесии и к ним применим 
закон действующих масс, выраженный через концентрации.

3. Наличие ионов в растворе предопределяет его электропро
водность.

Остановимся подробнее на этих положениях.
В водных растворах диссоциация происходит под влиянием 

полярных молекул растворителя (рис. 14.1). Силы электростати
ческого взаимодействия и силы теплового движения молекул ра
створителя способствую т переводу ионов из кристалла в раст
вор. При такой модели основным условием диссоциации являет

ся полярность растворителя. Тот 
же электролит NaCl в неполярном 
растворителе не будет диссоцииро
вать. Так, NaCl, растворенный в 
бензоле (дипольный момент которо
го равен нулю ), не будет диссоци
ировать.

Ионы —  это заряженные части
цы. Наличие заряда существенно 
меняет исходные свойства частицы. 
Например, хлор весьма агресси
вен —  применяется как ОВ, в то  

же время отрицательно заряженный атом хлора —  анион хло
ра —  не ядовит. Атом Na активен и разлагает воду, тогда как по
ложительно заряженный атом натрия — катион натрия — этой 
способностью не обладает.

Согласно теории Аррениуса, электролиты распадаются на 
ионы не полностью. Для оценки полноты диссоциации им введе

14.1. Схема диссоциации солей



но понятие «степень диссоциации». Степень диссоциации опреде
ляется как отношение:

^   число диссоциированных молекул
общее число растворенных молекул

Условно можно считать, что сильные — это электролиты, сте
пень диссоциации которых > 0 ,7 ;  слабые — это электролиты, сте
пень диссоциации которых < 0 ,3 ,  и, наконец, электролиты средней 
силы характеризуются велиичной а, лежащей в пределах 0,3— 
0,7. С этой точки зрения к сильным электролитам относятся поч
ти все соли, кроме, например, CdCl2, H gC l2, F e (C N S )3,
P b (C H 3C 0 0 ) 2, большинство минеральных кислот, таких как 
H 2 S 0 4 , H N O 3 , НС1, HBr, HI, Н С Ю 4 , гидроксиды щелочных и ще
лочноземельных металлов. К слабым электролитам относятся поч
ти все органические кислоты, некоторые минеральные кислоты, 
такие как H2C 0 3, H2S, HCN, H 2S i 0 3, H3A s 0 3, H 3A s 0 4, HF, многие 
основания, N H 4OH и вода.

Поскольку, согласно теории Аррениуса, в водных растворах 
нет полной диссоциации растворенных молекул на ионы, сам 
процесс диссоциации есть процесс обратимый, к которому при
меним закон действующих масс.

Если записать уравнение диссоциации электролита в общем 
виде

ApBq^ p A i+ +  qBk~

и применить закон действующих масс, то константа диссоциации  
будет выражаться соотношением

r P r Q
к  л1' в*
А с =

СлА

где С — концентрация ионов и непродиссоциированных молекул.. 
Концентрация ионов С связана с исходной аналитической кон
центрацией С0 соотношением

С = С 0а.

Подставляя это соотношение в выражение для константы диссо
циации Кс, получим

CgaPCg
Д  с <= ■

(1 — a ) С0

и после соответствующих преобразований

^ c s + « - ‘ . «?+•>■
К с = — —



В  частном случае для бинарного электролита типа АВ, когда р =  
=  <7= 1, будем считать

=  (14.4)

Приведенное уравнение связывает константу диссоциации со сте
пенью диссоциации и исходной концентрацией электролита. 
Для слабого электролита величиной а в знаменателе можно пре
небречь по сравнению с единицей, и тогда выражение (14.4) при
мет вид

(14.5)

Из приведенного выражения следует, что с увеличением исходной 
концентрации степень диссоциации уменьшается.

Если выразить концентрацию через разбавление /, приняв, 
что разбавление обратно пропорционально концентрации f = l / C 0, 
то связь степени диссоциации с константой диссоциации будет 
выражаться уравнением

а ~  V K c f .

Приведенное уравнение выражает закон разбавления Остваль
да, согласно которому степень диссоциации слабого электролита 
растет пропорционально корню квадратному из разбавления.

Наличие ионов в растворе предопределяет электропровод
ность растворов электролитов. Говоря об  электропроводности ра
створов, нужно отметить две ее разновидности: удельную, о б о 
значаемую £?уЛ, и эквивалентную, обозначаемую через X. У дел ь
ная электропроводность есть электропроводность столбика раст
вора в 1 см3, помещенного между электродами, находящимися 
на расстоянии 1 см:

Rya= C i ( U + + U - ) ,  (14.6)

где подвижность U есть произведение абсолютной скорости ионов 
на число Фарадея U = v F .  Удельная электропроводность зависит 
от концентрации электролита и, как правило, проходит через 
максимум (рис. 14.2). Это становится понятным, если учесть, что 
ионная концентрация связана с аналитической через степень дис
социации а. Тогда уравнение (14.6) можно написать так:

^ уд= С 0а ( U ++ LJ-).

Очевидно, на восходящей ветви электропроводность возрастает, 
так как преобладает влияние концентрации, увеличение которой 
приводит к возрастанию ионной концентрации. На нисходящей 
ветви начинает преобладать влияние степени диссоциации, ко
торая при достаточно большом увеличении концентрации сильно 
уменьшается.

а ;



Эквивалентной электропроводностью  называется, электропро
водность такого раствора, который содержит 1 моль-эквивалент 
растворенного вещества и помещен между электродами, находя
щимися на расстоянии 1 см. Эквивалентная электропроводность 
связана с удельной соотношением

k=Ryn/C0= a  ( U++ U~).

Я, см2/0м • г-экб

14.2. Зависимость удельной
электропроводности водных
растворов некоторых электро

литов от концентрации

14.3. Зависимость эквивалентной 
электропроводности водных раст
воров некоторых электролитов от 

разведения

Если разбавлять раствор, то  степень диссоциации возрастает и в 
пределе, при бесконечном разбавлении, когда а = 1 ,  приведенное 
выше выражение примет вид

Хоо= {Уоо++  Uoo~.

Это соотношение выражает закон Кольрауш а, который гласит, 
что эквивалентная электропроводность при бесконечном разбав
лении равна сумме предельных подвижностей ионов. Графиче
ское изображение закона Кольрауша приведено на рис. 14.3. 
Предельные подвижности U00+ и Uoo~ измеряются в тех же еди
ницах, что и Ясс, т. е. в см 2/Ом - моль-экв., в отличие от абсолю т
ных подвижностей U+ и U -, измеряемых в см 2/с -В .



Подвижность является важнейшей характеристикой ионов, 
отражающей их участие в электропроводности электролита. 
В водных растворах все ионы, за исключением ионов Н 30 +  и 
О Н -,  обладают подвижностью одного порядка (несколько санти
метров в час). В табл. 14.2 приведены предельные подвижности 
некоторых ионов в воде.

Из таблицы видно, что предельные подвижности ионов ана
логично удельной электропроводности электролитов всегда уве
личиваются с ростом температуры, в то время как электропро-

Т а б л и ц а  14.2 

Предельные подвижности ионов в воде

Ион

(7

25=С

ОС

55°С
Ион

и ОС
‘.'5°С Ион

U (X
?5°С

н.,о 350 480 А ц 2* 54 О Н - 198
Li+ 39 07 Са2+ Р0 F - 55
Na+ 50 87 Си2+ 57 С Г 76
К + 74 119 Zn2+ 53 В г 78

водность металлов, наоборот, уменьшается. Положительный тем
пературный коэффициент подвижности ионов можно объяснить 
уменьшением вязкости электролита с температурой. Из таблицы 
видно также, что предельная подвижность О Н -  и особенно Н30 + 
аномально высока. Аномально высокая подвижность ионов гидро- 
ксония и гидроксила может быть объяснена эстафетным меха
низмом переноса протона.

Процесс диссоциации воды протекает по схеме

Н20  +  Н20 ^ 0 Н “  +  Н.,0+
1 t

Н+

и сводится к переходу протона от одной молекулы воды к дру
гой. Образующиеся ионы гидроксония непрерывно обмениваются 
протонами с окружающими молекулами воды. При наложении 
напряжения возникает направленное движение, при котором про
тон начинает двигаться по направлению к катоду вдоль силовых 
линий поля, осуществляя тем самым перенос электричества. 
Электричество здесь переносится в основном не ионами гидроксо
ния (хотя они также участвуют в переносе электричества), а про
тонами, перескакивающими от одной молекулы воды к другой 
по силовым линиям поля. Благодаря такому эстафетному (цеп
ному) движению протона увеличивается и электропроводность 
растворов. Аналогичным образом можно объяснить и большую



подвижность ионов О Н -  с той лишь разницей, что здесь протон 
перескакивает от молекулы воды к иону гидроксила

Н20  +  0 Н _
| t

Н+

:он~ + н2о.

Большая электропроводность кислот и оснований объясняется 
именно эстафетным механизмом переноса протонов.

Наряду с подвижностью важной характеристикой ионов яв
ляется их число переноса. Поскольку в водных растворах элект
ролитов электричество переносится и положительными и отри
цательными ионами, существенно знать, каково участие в этом 
процессе ионов данного знака. Принято, что число переноса иона 
( / )  — это отношение количества электричества, переносимого ио
нами данного типа, к общему количеству электричества, прошед
шего через электролит. Для аниона это будет / _ = Q _ / Q ,  для ка

тиона j+=Q+/Q. Так как Q = Q + + Q _ ,  то для вещества, распадаю
щегося на ионы двух родов, будет соблюдаться равенство

• , • Q -  +  Q+ ,

Числа переноса и подвижности связаны соотношениями
U

1+-
и

и+ +  и_ 1- и+  +  и _ -

Другими словами, число переноса равно отношению подвижности 
данного иона к сумме подвижностей аниона и катиона. Числа 
переноса, как и подвижности, являются функцией концентрации 
и температуры. Числа переноса 
ионов некоторых электролитов при
ведены в табл. 14.3.

Степень диссоциации и изотони
ческий коэффициент Вант-Гоффа

Т а б л и ц а 14.3 

Числа переноса для некоторых 
электролитов

связаны соотношением

а  =  - 1
k — 1 (14.7)

Э лектролит '+ / _

НС1 0 ,82 0 ,18
ZnCl2 0 ,28 0,72
NaCl 0 ,40 0 ,60
КС1 0 ,5 0 ,5

где k —  число ионов, образующ их
ся при диссоциации одной мо
лекулы (формульной единицы).
Это одно из важных соотноше
ний классической теории Аррениуса. Оно позволяет определить 
а  различными методами. Так, если обратиться к выражению 
(14.3), то можно видеть, что имеется возможность определить i, 
а следовательно, и а по осмотическому давлению, по температу
рам кипения и замерзания растворов, а также по упругости па
ра. Кроме того, а может быть определена и методом электропро



водности, поскольку, как указывалось выше, электропроводность 
зависит от а.

Таким образом, классическая теория электролитической дис
социации позволила разумно объяснить закономерности, которые 
казались отклонениями от законов Рауля, Генри, Вант-Гоффа. 
Она в свое время была шагом вперед и сыграла большую роль 
в развитии учения о растворах. Вместе с тем теория электроли
тической диссоциации Аррениуса не может объяснить ряд эк с
периментальных фактов. Так, трудно себе представить, чтобы 
такой электролит, как КС1 или NaCl, распадался в воде не пол
ностью. Диэлектрическая постоянная воды много больше, чем 
кристалла, т. е. силы электростатического взаимодействия ионов 
Na+ и С1_ в растворе весьма слабы, и поэтому в воде молекулы 
NaCl не могут образовываться.

Далее согласно классической теории константа диссоциации 
не должна зависеть от концентрации, между тем опыт показыва
ет, что это не всегда так: например, при увеличении концентра
ции соли КС1 в реакции К С 1 ^ К + +  С1~ Кс  возрастает:

„нормальн ц с

1 0 '3 4 , 8 - 10~2
10~2 1,6-10-1
10-1 5 ,5 -1 0 -1

Точные измерения показывают, что даже такая слабая кис
лота, как уксусная, не сохраняет постоянным значение Кс  при 
изменении концентрации. Классической теорией трудно объ я с
нить зависимость константы диссоциации от температуры. С о 
гласно теории увеличение температуры должно приводить к воз
растанию Кс, поскольку в основе теории лежит представление о
том, что ионы в растворах ведут себя аналогично газам. М еж ду
тем кривая зависимости Кс  от температуры, например для случая 
уксусной кислоты, проходит через максимум.

Наконец, величины а, вычисленные различными методами, 
должны совпадать, т. е. ссосм^ссэлектропр^ С̂криоск“ сс-упр. В действи
тельности же различия в ряде случаев весьма существенны.

СОВРЕМЕННАЯ ТЕОРИЯ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

Современная теория электролитов, называемая еще статисти
ческой теорией электролитов, связана с именами Дебая и Гюкке- 
ля. В ней обращено особое  внимание на то, что в растворах элек
тролитов имеются заряженные частицы и что здесь поэтому дей
ствуют1 не только силы теплового характера, но и силы электро
статические, вызванные присутствием заряженных частиц. Одна 
из основных причин, обусловивших трудности в классической 
теории, состояла в том, что в ней учитывались только силы теп
лового характера. Применение выражения p V = R T  к растворам 
электролитов означало, что ионы в растворе обладают кинети



ческой энергией и двигаются беспорядочно аналогично молеку
лам в газах. М еж ду тем наличие заряда у движущихся частиц 
требует учета вклада, связанного с потенциальной энергией. Учи
тывая это, современная теория оперирует такими важными по
нятиями, как активность (а) и коэффициент активности (fa). 
При этом коэффициент активности включает в себя все те силы, 
которые действуют в системе, и в первую очередь силы электро
статического взаимодействия между ионами. Коэффициент актив
ности связан с концентрацией соотношением

a = f aC, (14.8)
где а — активность2.

Чем меньше fa, тем больше силы электростатического взаимо
действия между ионами, и только когда он становится равным 
единице, этими силами можно пренебречь, так как активность 
становится равной концентрации. При пользовании понятиями ак
тивности и коэффициента активности электролита типа АВ следу
ет обращаться к следующим выражениям:

активность катиона a+ =  f a+C+ ,

активность аниона а _  =  / а С_,

активность электролита а ± — C2fa+fa_ .

В общем виде для электролита, диссоциирующего по уравнению

A pBq^ p A i++ q B 'r ,

а \  в = а рi+a4.- =  CP+Qf Aufo. .РЧ а‘ + в* ' 'в *

В настоящее время имеются трудности в экспериментальном оп
ределении коэффициентов активности ионов, а отсюда и самой 
активности. П оэтому вначале определяют экспериментально ко
эффициент активности электролита в целом fa, рассчитывают его 
активность а, а затем различными путями оценивают а+ и а_. 
Д ля  этого вводится понятие среднего коэффициента активности 
/ а± и средней активности а± .
Для электролита АВ

fa± ~  У  fa+fa_ '  

а ± =  У а+ а-  .
Для электролита А РВ„

■

а ± = Р •

2 Активность —  диалектически более емкое понятие, чем концентрация, по
тому что учитывает не только количественную, но и качественную сторону про

цесса.



После ряда преобразований можно получить соотношение, связью 
вающее активность электролита АрВ,, с активностями и коэффи
циентами активности катионов и анионов и их средними величи
нами

a ^ = a ^ _  =  a ^ = , C p-Vqf pa+± q.

Таким образом, активность и коэффициент активности — это но
вые понятия, используемые в современной теории электролитов. 
Новым понятием, которым пользуются в современной теории
электролитов, является и понятие «ионная атмосфера».

В реальном растворе электролита идет борьба двух сил. 
Электрические силы стремятся создать такое распределение, при 
котором каждый ион окружен только ионами противоположного 
знака. Однако этому противодействует хаотическое тепловое дви
жение ионов, приводящее к беспорядочному распределению. Эти 
противоположные тенденции приводят к тому, что около каж дого  
иона образуется своеобразная ионная атмосфера, в которой пре
обладают ионы, противоположно заряженные по отношению к 
центральному иону. При этом каждый из ионов, составляющих 
ионную атмосферу, в свою очередь, сам является центром своей 
ионной атмосферы. Молекулы растворителя находятся в про
странстве между ионами атмосферы; и не только заполняют это  
пространство, но и взаимодействуют с ними, образуя сольваты, 
что отражается как на свойствах ионов, так и на свойствах са 
мих молекул растворителей (рис. 14.4). Очевидно, в случае силь

ных электролитов ионная атмосфе
ра сгущена; с  разбавлением ионная 
атмосфера становится все более 
диффузной, так как силы теплового 
характера начинают превалировать 
над электростатическими силами. 
Именно поэтому разбавленные 
растворы электролитов хорошо 
описываются классической тео 
рией.

Таким образом, второе сущест
венно новое положение, выработан- 

14.4. Схема ионной атмосферы ное современной теорией электроли
тов, —  это положение о том, что 
ионы распределены в объеме рас

твора (в каждый данный момент) не хаотически, а в соответствии 
с законами кулоновского взаимодействия. Отсюда методом стати
стической физики найдено распределение ионов противоположного 
знака вокруг каждого отдельного иона.

Математический аппарат теории Дебая и Гюккеля весьма 
сложен. Мы ограничимся лишь анализом одного из выражений 
для коэффициента активности, которое имеет вид



in fa =  л [ ^ .± - У с г \  (14.9)
( DkT ) 3/2 V 1000 Z j

где Z — зарядность иона, e — заряд электрона, D — диэлектри
ческая постоянная, Т — температура, k — постоянная Больцма
на, Na — число А вогадро, С  — концентрация иона. К ак видно 
из формулы, fa является функцией многих переменных. Минус, 
стоящий перед выражением, показывает, что увеличение диэлек
трической постоянной и температуры увеличивает коэффициент 
активности, так как уменьшаются силы электростатического вза
имодействия. Н аоборот, увеличение заряда ионов приводит к 
увеличению сил электростатического взаимодействия, а следова
тельно, и к уменьшению величины fa. Подкоренное выражение 
2 C Z 2 характеризует ионную силу раствора. Очевидно, чем боль
ше ионная сила раствора, тем больше электростатическое взаи
модействие ионов в растворе и, следовательно, тем меньше коэф
фициент активности.

Понятие ионной силы было сформулировано на основе эмпи
рических данных Льюиса и Рендалла:

m = v2s c z 2.

Одна и та же ионная сила раствора может быть создана различ
ными электролитами. Например, в соответствии с выражением 
смесь 0,1 моль СаСЬ и 0,1 моль НС1 характеризуется ионной 
силой;

М =>/2 (0,1 -22+0,1 • 12-2+0,1 • 12+0,1 • I2) = 0 ,8 /2 = 0 ,4 .

Такую же ионную силу можно создать смесью 0,1 моль раство
ров ZnCl2 и КС1. Это свойство распространяется и на коэффи
циент активности. Другими словами, коэффициент активности 
одинаков для всех растворов с одинаковой ионной силой. Брен- 
стед эмпирически пришел к формуле, связывающей коэффициент 
активности с концентрацией:

1 п / а =  — 0 , 5  V C Z 5 .

В этой формуле значение концентрации находится под знаком ра
дикала, как и в формуле Дебая. Более того, значения fa, вычис
ленные по обеим формулам, очень близки.

В свете статистической теории Д ебая и Гюккеля отмеченные 
выше трудности классической теории становятся преодолимыми. 
Так, в случае растворов электролитов при установлении равно
весия между ионами и недиссоциированными молекулами в за
коне действующих масс должны фигурировать не концентрации, 
а активности3:

5 Обычно активности иона или молекулы выступают как концентрации, со
ответственно которым они действуют в химических реакциях. Например, актив



Ка =
а _а *с н ,с о о  н+

ас н ,с о о н
или

Ка =
1СН»СО° и Н1соо-1НЧ'н+

[СН3СООН] / СН,СООН

/Са называется термодинамической константой в отличие от Кс, 
которую  обычно называют классической константой диссоциации.

Из табл. 14.4 видно, что термодинамическая константа о ста 
ется  постоянной, тогда как классическая с  изменением концент
рации заметно изменяется.

Теория Д ебая показывает, что различия в величинах а, полу
ченные криоскопическим методом, измерением электропроводно

сти, осмотического давления, 
вполне закономерны, так как 
влияние электрических сил на

Таблица 14.4 
Термодинамические константы 

диссоциации СН3СООН в водном 
растворе при 25°С

С X Кс- ю» Ка ■ 10*

2 , 8 - 10-6 210 1,768 1,752
2 , 2 - 10-* 99 1,781 1,751
2 ,4 -  Ю"3 32 1,808 1,750
IQ"3 48 1,797 1,751

эти различные по характеру 
процессы естественно долж но 
быть не одинаковым. Напри
мер, осм отическое давление 
заряженных и незаряженных 
частиц различно. Если бы о с 
мотическое давление иона рав
нялось осмотическому давле
нию нейтральной молекулы, то 
для раствора NaCl-»-Na+ + C l “  
осмотическое давление бы ло 

бы точно в 2 раза больш е рассчитанного, т. е. 1 = Р 0п/.Ртеор=2, 
меж ду тем i < 2 .

Теория Д ебая и Гюккеля правильнее объясняет максимум на 
кривой зависимости удельной электропроводности от  концентра
ции. Если в случае слабы х электролитов максимум мож но о б ъ 
яснить сменой преимущественного влияния концентрации на сте 
пень диссоциации, то в случае сильных электролитов ( а = 1) о с 
тается только влияние концентрации. М аксимум в этом случае 
мож ет быть вызван влиянием концентрации ионов на их подвиж 
ность, которая уменьшается с возрастанием концентрации ионов.

Более строго влияние концентрации объясняется с позиций 
сущ ествования ионной атмосферы. С повышением концентрации 
плотность ионной атмосферы возрастает. При беспорядочном 
движении ионов ионная атмосфера не движется вместе с цент
ральным ионом как одно целое. При движении ион покидает 
свою  ионную атмосферу и непрерывно на пути своего движения 
создает новую. Разруш ение старой и воссоздание новой ионной

ность ионов Na+ и С1~ в 1 н. растворе NaCl равна 0,65 моль/л. Это означает, 
что ионы действуют так, будто их концентрация равна не 1 моль/л, а 0,65 
м оль/л.



атмосферы протекает во времени так, что при движении иона на
руш ается симметричность атмосферы, причем плотность ее всег
да больш е позади движущ егося иона. Э то вызывает некоторое 
торможение поступательного движения ионов, которое получи
ло название релаксационного эффекта.

При наложении электрического поля центральный ион начи
нает двигаться в одну сторону, а ионная атмосфера в противо
положную. Это противоположное движение создает как бы допол
нительное трение, которое и уменьшает абсолю тную  скорость 
иона. Этот эффект торможения назван электрофоретическим. Я с
но, что по мере увеличения концентрации увеличиваются плот
ность ионной атмосферы, а следовательно, и тормозящ ий элект
рофоретический эффект. Релаксационный и электрофоретический 
эффекты обусловливаю т тормозящ ее действие ионной атмосф е
ры на скорость движения ионов. Убедительным подтверждением 
этих представлений Д ебая и Гюккеля служ ит эффект Вина. Е с
ли уменьшение подвижности ионов с увеличением концентрации 
объясняется наличием ионной атмосферы, то  ее уничтожение 
долж но привести к увеличению подвижности, следовательно и 
электропроводности. П оскольку скорость движения ионов про
порциональна напряжению, а скорость образования ионной ат
мосферы имеет конечную величину, то, очевидно, увеличивая рез
ко напряжение, мож но вывести ион из ионной атмосферы, т. е. 
ионная атмосфера не будет успевать образовы ваться. Вин пока
зал, что при напряжении поля около 200 000 В /см наблюдается 
увеличение электропроводности до  предельного значения А,».

Частотный эффект Д ебая, теоретически рассмотревш его влия
ние частоты переменного тока на электропроводность, свидетель
ствует о том, что при определенной (достаточно больш ой) часто
те переменного тока взаимные смещения центрального иона и 
ионной атмосферы должны быть настолько малы, что ионная ат
мосфера, по сущ еству, будет симметричной, и, следовательно, ис
чезнет релаксационное торможение, и соответственно увеличится 
электропроводность. Частотный эффект был такж е подтвержден 
экспериментально.

Представление об  ионной атмосфере является одним из фун
даментальных положений электростатической теории Д ебая. 
Таким образом , в основе этой теории леж ат следующие общ ие 
положения.

1. Электролиты в растворах распадаются на ионы.
2. Диссоциация не всегда частичная, сильные электролиты 

распадаются на ионы полностью.
3. В растворах электролитов сущ ественное значение имеют 

силы электростатического взаимодействия, учет которых осущ е
ствляется через коэффициент активности.

4. При неполной диссоциации константа равновесия вы раж а
ется через активность.

5. Наличие ионной атмосферы обусловливает величину элект
ропроводности и влияние на нее различных факторов.



Теория Д ебая и Гюккеля построена на ряде допущений и х о 
рошо применима лишь до концентраций порядка 0,05 н. При б о 
лее высоких концентрациях эта теория не в состоянии объяснить 
опытный материал. Следует отметить, что при высоких концент
рациях мож ет происходить ассоциация ионов, когда противопо
ложно заряженные ионы сближ аю тся так близко, что образую т 
ассоциаты. П оэтом у повышение концентрации раствора даж е 
при полной диссоциации электролита влияет на свойства раст
вора в известной степени аналогично тому, как если бы при этом 
уменьшалась степень диссоциации электролита. Это одна из по
пыток объяснения того, что теория не дает правильных резуль
татов при высоких концентрациях электролитов. Такое объясне
ние, как, впрочем, и вся теория, основано только на чисто физи
ческих представлениях, без учета взаимодействий химического 
характера, которые здесь, несомненно, такж е имеют место.

§  3. РАВН ОВЕСИ Я В ВО Д Н Ы Х  Р А С Т В О Р А Х  ЭЛЕКТРО Л И ТОВ

ИОННОЕ ПРОИЗВЕДЕНИЕ ВОДЫ. pH РАСТВОРОВ

П роцесс диссоциации воды протекает по уравнению 

Н20  +  Н20 * * Н з 0 + + 0 Н -  

а без учета гидратации по уравнению

н2о**н++он-
Константа диссоциации воды при 25° С

/Сн,0 =  =  — £ = -  =  1,8 - 10-16.
°н,о ан2о

Степень диссоциации воды очень мала; чистая вода практически 
не проводит электрический ток. П оэтом у мож но считать

К н , о ~ ^ ^ =  V CgJ ! l  =  1,8 .| 0 - '6.
“ н2о ьн:о

Вследствие малой степени диссоциации концентрацию чистой 
воды мож но считать величиной постоянной, равной

1000/18=55,5 моль/л,
тогда

/Сн!о =  ан>о+аон- =  5 5 ,5 -1 ,8 -1 0 - 16 =  1'Т б - 14 (при 22° С). 

Соотношение



формулируется следующим образом : для воды, а такж е лю бого 
водного раствора произведение активностей ионов ан 0+ и аон- 
есть величина постоянная, называемая ионным произведением  
во д ы  ^ н а 

значение /Сц о  значительно изменяется с температурой:

t ,  °С  0 15 v  25 50 100

К н  О 1И 39- 1 0 '1Б 5 ,702- Ю-16 1 ,0 0 8 -1 0 -»  5 ,4 7 4 -10-1* 5 ,9 0 0 -Ю "1"
а

П остоянство Кн.о при данной температуре отнюдь не означа
ет постоянства активностей ионов гидроксония Н30 + и гидрокси
ла О Н - . Только для нейтральных растворов ан„о+ =  аон" =  V ^ h ,o . 
Для кислых растворов aHi0+ много выше активности ионов 
О Н - , и, наоборот, для щелочных растворов аон-  выше актив
ности ионов гидроксония.

Для удобства в практике обычно определяют величину pH, 
равную — lg «H o +> называемую водородны м  показателем. Для 
нейтрального раствора pH 7, для кислого pH < 7  и для щ елоч
ного pH > 7 .

Шкала кислотности, pH 

0 . . .  0,25 0,5 4,5 5 6 7 8 9 10 II 12 1 3 ,5 . . .  И .1]
, увеличение кислотности  среды  

увеличение осн овн ости  среды

Величины аон- и aHfi* не могут быть равными нулю. Это
противоречит ионному произведению воды. pH — важная харак
теристика раствора. Регулируя pH среды, мож но добиться раст
ворения одних вещ еств и осаждения других. Например, гидрок
сид магния мож но осадить из раствора, содерж ащ его ионы M g 2-1-, 
по уравнению

M g 2+ + 2 0 H ~ -v | M g (0 H )2,

если р Н > 1 0 ; при pH ^ 9  M g (O H ) 2 не выпадает.
Сущ ествую т различные методы определения активности ионов 

водорода. Одним из простейших является метод с использовани
ем веществ, называемых индикаторами, которые способны  при 
определенных условиях изменять окраску в зависимости от pH 
раствора. Чаще всего применяются кислотно-основные индикато
ры. Условимся всякую индикаторную кислоту обозначать через 
H ind , а ионы ее — через Ind~. Тогда, например, для диссоциации 
такого  индикатора, как лакмус, мож но написать

Hind ^ H +  +  Ind-
красный синий



В воде лакмус имеет фиолетовую окраску. При прибавлении кап
ли кислоты в соответствии с принципом Л е Ш ателье равновесие 
сместится влево и раствор покраснеет. Н аоборот, при прибавле
нии капли щелочи равновесие сместится вправо и раствор при
мет синюю окраску. П о такому же принципу действую т и другие 
индикаторы, такие, как метилоранж, фенолфталеин, метилрот.

БУФЕРНЫЕ РАСТВОРЫ

Растворы , обладаю щ ие способностью  сохранять практически 
постоянным pH, получили название буф ерных смесей. Они, как 
правило, состоят из смеси растворов слабой кислоты и соли, о б 
разованной этой кислотой и сильным основанием (С Н 3СО О Н  +  
+  C H 3C O O N a), или из растворов слабого основания и соли этого 
основания и сильной кислоты (N H 4OH  +  N H 4C I) .

П окаж ем, что буферная смесь, например (С Н 3СО О Н  +
+  CH 3C O O N a), обладает способностью  в определенных пределах 
поддерж ивать постоянным pH раствора. В присутствии соли 
C H 3COON a процесс

С Н 3С О О Н =^С Н 3С О О -+ Н +

будет сильно подавлен из-за воздействия на равновесие одно
именных С Н 3С О О --ионов соли. П о этой причине концентрация 
С Н 3СОО~ будет определяться концентрацией этих ионов из с о 
ли как сильного электролита, или

a CH ,COO" =  ^ C H .C O O '/СН.СОСГ — C cH .C O O N a /сн.СОО- '

Константа диссоциации С Н 3СО О Н  запишется в виде

Ь, V aC H ,C O O - V a CH,COONa V C CH,COONa/ CH ,COO-
Асн.соон =  — -------------- = ------- r -----------------------     .

a CH,COOH c CH,COOH a CH,COOH

откуда
a  ^CH,C00HCCH,C0QH

H c c h ,c o o n J  СН.ССЮ -’

Д ля приближенных расчетов мож но считать /= 1 ,  тогда

к̂ислСкнслДт»+Н г'- 'С О Л И

pH — рКкИСЛ lg ^  КИС-1

-■соли

Буферное действие подобных смесей основано на следующ ем. 
Если к буферной смеси, например (C H 3CO O H  +  C H 3C O O N a), 
прибавить в определенных пределах щелочи, то произойдет реак
ция



суть  которой заключается в соединении ионов Н + и О Н - :

н++он-=н2о.
Концентрация уксусной кислоты при этом уменьшается, а со 

ли CH 3COONa возрастает. Введение сильной кислоты HC1 в 
ацетатную буферную смесь приведет к реакции

НС1 +  C H 3C O O N a + C H 3CO O H  +  NaCl

[сильная кислота вытесняет слабую  из раствора ее сол и ), или в 
ионном виде

Н+ +  сн 3со о --> сн 3соон ,
т. е. будет увеличиваться концентрация уксусной кислоты и 
уменьшаться концентрация C H 3COON a. При добавлении сильно
го основания или сильной кислоты изменение величин концент
рации уксусной кислоты и ее соли мож ет быть заметным, но д а 
ж е при изменении отношения Скисл/Ссоли в 10 раз логарифм этой 
величины изменится всего лишь на единицу. Аналогичный про
цесс буферного действия будет наблюдаться в случае аммоний
ной буферной смеси. В этом случае активность ионов Н 30 +  в 
аммонийной буферной смеси будет определяться соотношением

„  _  ^ Н гО  ^ Н гО С солиt*rj+ ,н а К ГО Н  А о с н ^ о с н
а отсюда

р Н =  14— pK +  l g - ^ - .
С сол и

ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ

Реакцию взаимодействия ионов соли с водой, в результате ко
торой образуется слабый электролит, называют реакцией гидро
лиза соли. Рассмотрим случаи гидролиза солей в общ ем виде.

Первый типичный случай — гидролиз соли, образованной силь
ным основанием и слабой кислотой

А - + Н 20 * * Н А + 0 Н -  (I) ,

где А  — условный анион слабой кислоты. В этом случае часть 
ионов Н+ (Н 3+) из воды связывается в молекулу слабой кислоты, 
а ионы ОН~ накапливаются. Чем больш е ионов Н+ свяж ется в 
недиссоциированные молекулы НА, тем больш е будет концентра
ция О Н - (больш е pH раствора).

О братимость реакции обусловлена тем, что какой бы слабой 
кислотой Н А ни была, она всегда обладает некоторой диссоциа
цией по уравнению

Н А ^ Н - 'Ч А -



и характеризуется определенной величинои

ан +ад"TS Н А
Д на  -

“ НА

В частности, /Ссн,соон >  Кнсн- Следовательно, раствор NaCN б у 
дет более щелочным по сравнению с раствором C H 3COON a той 
ж е концентрации.

К обратимому равновесию (I) применим закон действующ их 
масс:

К

и если К-ан,о =  К г, то

а а -
н а  о н

а -а  А н ,о

К г =  ° Hf OH~ , (14.10)
“а"

Кг называется константой гидролиза. Заменив аон-  эквива
лентной величиной /Сн,о/ан+. соотнош ению (14.10) мож но при
дать удобный для практических целей вид

j ,  _  аНА^НгО _  Е^н,о
г _  а ,-ач+ *А-“ Н+ *НА

Второй типичный случай — гидролиз соли, образованной слабым 
основанием и сильной кислотой:

к ат+ + Н 2Оч±:катОН+Н+, (II ),
a  a  а  К

ка т  О Н  Н  кат О Н  Н ,0
д' г

ИЛИ

К  —г а * а л.акат кат он

к  « н ,о
^всн

Глубину гидролиза обычно оценивают степенью гидролиза:

^  число гидролизованных молей соли _  Сг

общее число молей соли С

Если равновесные концентрации для гидролиза по аниону А“  
^случай I) выразить

[А ~] =  С - а ,

[НА] — Ch,

[ОН] — Ch,



Кн о  СЛ* ^т о  I — -  ■ —  и> учитывая, что 1— п — 1, можно оконча-
Л Н А

тельно получить

h У
Кн ,о

Аналогично для гидролиза по катиону кат+ (случай II) можно 
получить

А =  ’ '  * н‘(

В разобранных выше случаях один из ионов соли подвергал
ся  гидролизу (катион или анион). Если же соль образована сла
бым основанием и слабой кислотой, то будут подвергаться гид
ролизу оба  иона (случай III ). В частности, для соли 
C H 3 C O O N H 4

С Н 3 С О О -+  Н 2 О ^ С Н 3С О О Н  +  о н -  

N H 4+ +  H 2 O i= ; [N H 4 O H] +  Н+.

П осле суммирования получим

С Н 3 С О О - + N H 4+ + H 2 O i= ; С Н 3 С О О Н  +  N H 3  • Н 2 0, ( I I I ) ,

К  =  асн»с00на|ч1н*0н __ асн3соонаын4он ̂ Н,0
Г a, ~cl I а, _ а  .а , а, _сн,соо NH+ сн.соо н3о + NH+ он"

и окончательно
А'вК г

П усть в уравнении для третьего случая гидролиза равновесные 
концентрации будут выражаться

[С Н 3 С О О -]  =  [N H  4 + ] = С - С Я ,

[C H 3 C O O H H N H 4 O H  ]= C h ,

подставляя их в уравнение для константы гидролиза, выражен
ной через концентрации

получим

и окончательно

„  __ [СН,СООН] [N H 4O H ] 

г ~  [СН3С О О -] [N H +] ’

(С/1)2 _ к  V o

C * ( l - f t ) 2 /Скисл Ко

_h   .  ^Нго
h г ЛкИг-л'̂ ОСН'киелЧ'осн



П лохорастворимы е соли, содерж ащ ие в растворе над осадком  
незначительное количество ионов (С ИОпа‘<С10-8 ) , практически не 
подвергаются гидролизу. М ногозарядные ионы (Р О 43-, С 0 32_,
Fe3+, А13+ и т. п.) гидролизуются ступенчато. Например, для 
Na2CC>3 (без учета гидратации) мож но написать:
I ступень

СОз2- + H 20=f* Н СО 3- + о н -
II ступень

Н СО 3- + H20 -v H 2C 0 3 +  о н - .

pH растворов солей определяется в основном гидролизом, иду
щим по I ступени.

ПРОИЗВЕДЕНИЕ РАСТВОРИМОСТИ

В системе, состоящ ей из осадка труднорастворимого электро
лита и насыщенного раствора над ним, реализуется равновесие

AgCljB A g+  +  С Г .
1>2

Из-за плохой растворимости концентрация A gC l в растворе 
очень мала, однако перешедшая в раствор часть A gC l полностью 
ионизирована. М еж ду ионами в растворе и осадком устанавли
вается динамическое равновесие. С корость с  которой молеку
лы A gC l покидают осадок, пропорциональна величине поверхно
сти осадка S :

у . - К А

где TCi — константа при постоянной температуре.
С корость и2, с  которой молекулы A gC l осаж даю тся из раст

вора, пропорциональна как величине поверхности осадка, так и 
(в соответствии с основным законом химической кинетики) про
изведению активностей ионов A g+ и С1~:

V2 =  ^2^а Ав+асГ '

В состоянии динамического равновесия

у ,= и 2
или K 1S =  K 3SaAg+acl-.
Разделив обе части полученного равенства на /C2S, будем иметь

K j K 2 =  aAg+ac r -

П остоянную величину слева обозначаю т П Р и называют произве
дением активности (растворим ости), так что



Для труднорастворимого осадка

АрВ ^ р А (+ +  <уВ'“ ,

ПР =  £!>•<*■• (14.11)

П равило ПР формулируется следующ им образом : для насыщен
ного раствора труднорастворимого электролита произведение ак
тивностей ионов, возведенных в степени их стехиометрических ко
эффициентов, есть величина постоянная при данной температуре.

Величины ПР многих веществ определены и сведены в спра
вочные таблицы.

Выражению (14.11) мож но .придать другой вид:

ПР =  CP̂ fp+ CQBr - f L  =  И ' +f [B * 1  "■fp±+Q =  ПР'Г±+Ч,

где П Р ' — произведение растворимости, выраженное через кон
центрации С  (м ол ь/л ). В отсутствие сильных электролитов м ож 
но считать f± — 1.

П Р « П Р '.

Тогда для насыщенного раствора A gC l, характеризующ егося ра
венством

CAg+ =  Cc r  (моль/л),

ПР = C 2 =  W 2,

где W  — растворимость A gC l (м ол ь/л ).
П остоянство величины П Р не означает постоянства концент

раций (активностей) отдельных ионов. Концентрацию каж дого 
из них мож но изменить. М ож но увеличить концентрацию ионов 
С1_ в насыщенном растворе A gC l, добавив, например, НС1. Это 
сейчас же отразится на состоянии равновесия. Оно нарушится, 
сдвинется справа налево, так как избыточное по сравнению с 
равновесным количеством ионов С1~ приведет к увеличению ск о
рости реакции осаждения (C l- + A g + -* -A g C l). Вновь установив
шееся равновесие будет по-прежнему характеризоваться величи
ной П Р, а изменяться будут лишь равновесные концентрации. 
Концентрация ионов Ag+ будет меньше, а ионов С1_ больш е по 
сравнению с прежним состоянием равновесия. Сдвиг равновесия 
сопровож дается выпадением осадка. Условием выпадения являет
ся тот факт, что произведение активностей (концентраций) ока
залось при добавлении в раствор НС1 больше величины ПР 
Ш Р а 8 с1 = 1 , 6 . 1 0 - 10) :

алв+асГ  >  ПР (выпадение осадка).

Напротив, если понизить концентрацию ионов A g +, связав их в 
слабодиссоциирую щ ие комплексные ионы [A g (N H 3) 2]+, тогда оса 



док в соответствии с принципом Л е Ш ателье начнет растворять
ся. Условием растворения осадка является соотнош ение

аЛ8+аа - < П Р  (растворение).

Правило ПР находит важное применение в химии для разделе
ния веществ, их очистки и синтеза. П о величинам ПР мож но 
найти растворимость веществ, уменьшить (увеличить) концент
рацию нужного для той или иной цели иона и т. п.

ЭЛЕКТРОЛИЗ В ВОДНЫХ РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

При прохождении электрического тока через водные раство
ры электролитов материал электродов оказывает сущ ественное 
влияние на характер электрохимических процессов электролиза. 
С точки зрения влияния материала электрода электролиз м ож ет 
быть двух типов: с нерастворимыми анодами  и с растворимыми, 
анодами.

При электролизе с нерастворимыми анодами (платина, золо
то, графит, уголь) роль последних сводится в основном к отнятию 
электронов от анионов электролита. При этом сущ ественную  
роль играет состав сам ого аниона. Если анион в своем составе 
не содерж ит кислород (S 2-, С1~, Вг~), то в процессе электролиза 
он сам разряж ается на аноде по схеме: 2С1- —2ё->С12. Если ж е в. 
состав аниона входит кислород (SO 4 2- ,  N O 3 - , СО 32-, РО,(3~ ), то та 
кой анион не разряж ается, а идет разряд молекул воды по схе
ме 2Н20 —4ё-^ 0 2 + 4Н+. Н аряду с этим в сильнощелочных раство
рах происходит такж е и разряд ионов гидроксила по схеме

4 0 Н - —4ё—>-2Н20  +  0 2.

При электролизе с нерастворимыми анодами роль катода сводит
ся к передаче электронов катионам раствора. При этом такж е 
отмечается зависимость от состава катиона. Так, катионы щ е
лочных и щелочноземельных металлов (Na+, К+, Са2+) в водных 
растворах не разряж аются, а идет разряд молекул воды по схе
ме

2Н20  +  2ё-> Н 2 +  2 0 Н -

с включением в случае сильнокислых растворов и разряда ионов 
гидроксония

2Н30 +  +  2ё-»-2Н20  +  Н2.

Остальные катионы (Z n 2+, Cu2+, Sn2+, А13+ и т. д .) сами разря
ж аю тся на катоде по схеме



В соответствии с изложенным при пропускании электрического 
тока через водный раствор NaCl процесс электролиза будет про
текать по схеме

анод 2С1~—2e->-Cl2,
катод 2Н20  +  2ё->-Н2 +  2С)Н-,

а суммарное ионное уравнение будет иметь вид

2Н20 + 2 С 1 - = Н 2+С12+ 2 0 Н - .

Из схемы видно, что у катода наряду с выделением молекуляр
ного водорода накапливается щелочь. При пропускании электри
ческого тока через водный раствор СиС12 на катоде будет выде
ляться медь и электролиз будет протекать по схеме

анод 2С1 — 2 е ---- >- С12
катод Cu2+ +  2e ----->-Си

Си2+  +  2 С Г  =  С12 +  Си,

„ при прохождении электрического тока через водный раствор' 
Na2S 0 4, электролизу будет подвергаться вода по схеме

анод 2Н20 —4 ё -^ 0 2+4Н +,

катод 4Н 20  +  4ё-*-2Н2 +  4 0 Н - ,

причем у катода будет накапливаться кислота, а у анода — щ е
лочь (если анодное и катодное пространства разделены).

Как показано выше, при электролизе водного раствора NaCl' 
у катода разряж аются молекулы воды и накапливается щелочь. 
Э то один из основных сп особов  технического получения NaOH. 
П оскольку на аноде идет выделение хлора, часть NaOH мож ет 
теряться за счет реакции 2N a0H  +  C l2 =  NaCl +  NaC10 +  H 20 . 
С целью уменьшения потерь щелочи электролиз в этом случае 
проводят с использованием диафрагмы. Имеется, однако, и дру
гой вариант электролиза NaCl с использованием в качестве като
да ртути (рис. 14.5)'.

П оскольку разряд молекул воды с выделением водорода на 
ртути протекает очень слабо, на катоде идет разряд ионов нат
рия

Na++3-»-Na

с  образованием металлического натрия. Последний со ртутью 
образует амальгаму натрия, которая впоследствии разлагается 
горячей водой с получением щелочи:

2 N a (H g )+ 2 H 20 = 2 N a 0 H  +  H2+ 2 H g .

При электролизе с  растворимыми анодами (Zn, Си, Ni, A g ) элек
троны во внешнюю цепь посылает сам анод, а не анионы раст



вора. П роцесс протекает таким образом , что анод при этом раст
воряется, переходя в виде катиона в раствор, тогда как на ка
тоде эти катионы разряж аются и оседаю т на его поверхности. 
Так, в случае электролиза раствора C11SO4 с использованием 
медного анода процесс будет протекать по схеме

анод С и—2ё-»-Си2+,

катод Си2+2ё->-Си.

П ри этом  концентрация соли не изменяется.

14.5. Схема электро
лизера для получения 
щелочи с использова
нием ртути в качест

ве катода

р,/1/г-ЭкВ

14.6. Зависимость эквивалент
ной электропроводности раст
воров A g N 0 3 в пиридине от 

разведения

Электролиз с растворимыми анодами такж е является приме
ром технического использования электролиза. На его основе по
лучают электролитические осадки чистых металлов, например ра
финированную медь.

§  4. НЕВОДНЫ Е РАСТВО РЫ  ЭЛЕКТРОЛИ ТОВ

Явление электролитической диссоциации, предопределяющ ее 
ионную проводимость, не ограничивается только водными раство
рами, а распространяется такж е и на неводные, где в качестве 
растворителя вместо воды используются другие вещества, в 
частности органического характера (спирты, кислоты, эфиры,



бензол, толуол и др .)- В общ ем в неводных растворах (как и в 
водных) диссоциация обусловлена процессами сольватации — 
образованием соединений меж ду молекулами растворенного ве
щ ества и растворителя, т. е. процессами химического характера, 
в которых проявляются специфические свойства обоих веществ. 
Степень диссоциации в неводных растворителях значительно за
висит от диэлектрической проницаемости растворителя, что ес
тественно, так как диэлектрическая проницаемость определяет 
силу кулоновского взаимодействия образую щ ихся ионов:

Р  =  £i£i 
D r2 '

П оскольку с увеличением диэлектрической проницаемости (D )  
силы кулоновского взаимодействия меж ду ионами (F ) уменьш а
ются, степень диссоциации должна возрастать. Другими словами, 
растворители с высокой диэлектрической проницаемостью, как 
правило, обладаю т большой диссоциирующ ей способностью .

С этой точки зрения степень диссоциации, например НС1, в- 
различных растворителях возрастает в ряду

С6Н6< ( С 2Н5)20<С зН 70 Н < С Н з С 0 0 Н < Н 20 .

Примером диссоциации в неводном растворителе мож ет служить 
растворение НС1 в ледяной уксусной кислоте:

Н С 1+С Н 3С О О Н *ьС Н 8С О О Н 2+ + С 1-

О бру'-озапие ионов в неводных растворах электролитов предопре
деляет, как и в водных, наличие электропроводности. П роводи
мость неводиых растворов определяется концентрацией ионов и 
скоростью  их движения, однако здесь сильно проявляются специ- 
фн ч к не свойства растворителя. П оскольку степень диссоциации 
в неводиых растворителях, как правило, невелика, электропровод
ность неводных растворов значительно меньше электропроводно
сти водных. Исключение составляю т аммиачные растворы, а так
же растворы в HCN, где электропроводность гораздо выше, чем 
в водных.

Зависимость электропроводности неводных растворов элект
ролитов от концентрации носит сложный характер и не всегда 
возрастает с увеличением разбавления, как это  отмечается для 
водных растворов, а в пределах некоторых концентраций даж е 
убывает. Так, эквивалентная электропроводность растворов хло
ристого водорода в изоамиловом спирте по мере увеличения раз
бавления сначала растет, а затем начинает уменьшаться. Такая 
же картина наблюдается и для растворов A g N 0 3 в пиридине 
(рис. 14.6).

Аномалии в электропроводности неводных растворов объ я с
няются особенностями взаимодействия растворяемого вещ ества с 
растворителем. Влияние природы растворителя на диссоциацию 
и электропроводность можно лучше понять, если принять во вни-



■мание природу связей, сущ ествую щ их меж ду частицами этих ве
щ еств в их исходном состоянии. С этой точки зрения все вещ е
ства мож но подразделить на две группы: ионофоры  и ионогены. 
Первые из них имеют кристаллическую решетку, построенную из 
отдельных ионов. К ним термин «электролитическая диссоциа
ция» не применим, так как в них с сам ого начала нет недиссо- 
циированных молекул (КС1, N aC l). Для ионофоров в растворен
ном состоянии вместо реакции диссоциации правильнее писать 
реакцию ассоциации, приводящ ую к образованию  ионных двойни
ков из исходных индивидуальных ионов:

К ++С1-=г±К +С1-

Влияние диэлектрической проницаемости растворителя здесь св о 
дится к затруднению реакции ассоциации, а сольватация служит 
источником энергии не для процесса диссоциации молекул, а для 
процесса разрушения решетки. В воде все ионофоры являются 
сильными электролитами и присутствуют в виде независимых 
гидратированных ионов. В растворителях с меньшей диэлектри
ческой постоянной равновесие ассоциации смещ ается вправо, так 
что возрастает число двойников, уменьш ается электропровод
ность и появляется «аномальная» проводимость.

К ионогенам относятся вещ ества, состоящ ие из нейтральных, 
незаряженных частиц (С Н 3СООН , НС1). О бразование ионов при 
растворении таких веществ, а отсю да и электропроводность воз
можны только благодаря их химическому взаимодействию с ра 
створителем. Так, образование ионов при растворении уксусной 
кислоты, например в воде, мож но представить совокупностью  
-следующих реакций:

С Н зС О О Н + Н гО ^ С Н зС О О Н -Н гО  (молекулярный комплекс),

СНзСООН-Н2О ^СН зСО О _ -НзО+ (внутримолекулярная пере
группировка с образованием 
ионного двойника),

СН 3С О О ~ -Н 30 +ч=ьС Н зС 00~+Н 30 + (распад ионного двойника).

Равновесие последней реакции, как правило, смещ ено влево. 
П оэтом у ионогены в водных растворах — это  слабы е электроли
ты, которы е плохо проводят электрический ток (за исключением 
очень разбавленных растворов). В органических растворителях 
значение подвижности ионов того же порядка (десятки обратны х 
ом ов ), что и в водных растворах.

В зависимости от  растворителя значения подвижности могут 
меняться. На подвиж ность ионов сущ ественное влияние оказы 
вает вязкость. М еж ду вязкостью  растворителя г|о и подвижно
стью  сущ ествует зависимость



показывающ ая, что произведение вязкости на подвижность есть 
величина постоянная и мало зависит от типа растворителя. Эта 
зависимость известна под названием правила Вальдена. В не
водных растворителях аномально высокая подвижность гидрок- 
сония не наблюдается и сохраняется лишь в метиловом и этило
вом спиртах. О тсю да вытекает, что сольватированный протон в 
неводных растворителях переносит электричество обычным пу
тем, т. е. путем непосредственного движения в направлении като
да и лишь в спиртовых растворах перемещается по более выгод
ному, так называемому «эстаф етному механизму».

Если представить диссоциацию хлористого водорода в спирто
вом растворе уравнением Н С 1 +  С 2Н 50Н ч± С 2Н 50Н 2+ + С 1- , то  о б 
разующ ийся ион С2Н50 Н2+ (этоксоний) мож ет обмениваться про
тоном  с молекулами спирта, реализуя эстафетную  проводимость:

С8Н5О Н ^ +  С2НБОН ->  С2Н5ОН +  С2Н5О Н ^ .
I t

н +

О тносительная высокая электропроводность спиртовых растворов 
объясняется именно эстафетным механизмом переноса как след
ствие сходного строения молекул воды и спирта, а такж е значи
тельного сродства последних к протону. Как уж е отмечалось, 
число переноса иона — это  отношение количества электричества, 
перенесенного ионами данного типа, к общ ему количеству элек
тричества, прош едш ему через электролит. Растворы  одной и той 
ж е  соли в разных растворителях имеют различные числа пере
носа. Так, в растворах NaCl число переноса катиона Na* изме
няется в зависимости от  растворителя следующ им образом :

Растворитель /+
НгО 0,402

С2Н6ОН 0,471
СН 3СОСН3 0,397

Э то  изменение числа переноса в основном объясняется различ
ной степенью сольватации в зависимости от растворителя.

§  5. РАВ Н О В ЕСИ Я В Н ЕВОД Н Ы Х Р А С Т В О Р А Х  
ЭЛЕКТРО ЛИ ТОВ. О Б Щ А Я  ТЕОРИЯ К И СЛ О Т И О С Н О В А Н И Й

Теория кислот и оснований, базирующ аяся на положении о 
том , что кислотами являются вещества, диссоциирующ ие с обр а 
зованием водородных ионов, а основаниями — вещества, дающ ие 
при диссоциации гидроксильные ионы, является общепринятой 
для водных растворов. Однако применительно к другим раство
рителям (бензол, эфир) этой теории недостаточно. Бренстед и 
Л оури предложили новые определения, согласно которым кисло



та  — это  вещ ество, сп особное отдавать протон, а основание — ве
щ ество, способное присоединять протон. Таким образом , кислота 
и основание являются сопряженными друг с другом реакцией

кислота z l  Н + +  основание.
А В

П оскольку сущ ествование в растворах свободны х протонов 
маловероятно, они должны соединяться с молекулами раствори
теля. Если растворитель не способен ни присоединять, ни отда
вать протоны, то растворенное вещ ество не будет проявлять ни 
кислотных, ни основных свойств. Другими словами, веществе мо
ж ет проявлять кислотные свойства только тогда, когда раствори 
тель обладает основными свойствами. Это означает, что м ож но 
написать соотнош ение

Ai +  B 2̂ ±B i +  А 2.

При потере протона вещ ество А] превращается в основание B i, 
а вещ ество В 2, присоединив протон, превращается в кислоту А 2.

Растворитель, способный присоединять протон, обладает свой 
ствами основания и называется протофильным. Растворитель, от 
дающ ий протон и обладающ ий соответственно кислотными свой
ствами, называется протогенным. К первым относятся такие р а 
створители, как вода, спирты, ацетон, эфиры. К о вторым — ук
сусная, муравьиная, серная кислоты, вода и спирты. Растворите
ли, способны е как отдавать, так и присоединять протон, называ
ю тся амфитропными. Растворители, не способны е ни присоеди
нять, ни отдавать протон (бензол ), называются апротонными„ 
С рассматриваемых позиций раствор кислоты в воде есть систе
ма, в которой сущ ествует равновесие меж ду двумя парами со 
пряженных кислот и оснований:

I I
НС1 +  НаО ^  C I-  +  н ,о +  .

кислота (1) осн. (2) осн. (1) кислота (2)

Аналогично этом у раствор основания в воде есть система, в кото
рой сущ ествует равновесие меж ду двумя парами оснований к 
кислот:

N H , 4  Н20  NH4+ +  ОН - .
осн. (1) кислота (2) кислота (1) осн. (2)

Реакции, в которых осущ ествляется переход протонов, назы
ваю тся протолитическими. К протолитическим реакциям отно
сятся и реакции типа



н2о + н2о ^ н 3о+ + он -
СНзОН +  СНзОН^СНзОНг+Ч- СНзО-, 

NH3+ N H 3=j=fcNH4+ + N H 2-  

СН3СООН +  СНзСООН**СНзСООН2* +  СНзСОО- 

H2S 04 + H 2S04=^H3S04+ + H S 0 4 -

Равновесие в указанных реакциях характеризуется ионным 
произведением, или константой автопротолиза:

Кя,о  =  ан,о+ ’ аон- ’

^сн,он =  асн.он+ ' ас н ,о "

В табл. 14.5 приводятся значения констант автопротолиза неко
торы х растворителей.

В ода — сильный протофильный растворитель, и поэтому боль
ш инство сильных кислот передают свои протоны полностью. Те 
ж е кислоты, однако в менее протофильных растворителях, обр а 
зую т равновесные системы, 
в которы х кислота диссоци
ирует лишь частично. Это 
позволяет сопоставить отно
сительную силу кислот, пол
ностью диссоциирующ их в 
воде.

В соответствии с этим в 
уксусной кислоте, взятой 
как растворитель, сила 
кислот изменится в ряду 
H C 104> H B r > H 2S 0 4> H C l > H N 0 3. П олучающ иеся при этом соль- 
ватированные ионы водорода С Н 3С О О Н 2+ обладаю т очень боль
шой активностью и реагируют как исключительно сильная кисло
та . Растворы , содерж ащ ие ионы типа С Н 3С О О Н 2+, называются 
сверхкислотными. О тсю да вытекает, что одна и та же кислота в 
зависимости от свойств растворителя мож ет быть и сильной и сла
бой . Это ж е справедливо и для оснований. Больше того, одно и то 
ж е соединение в зависимости от природы растворителя мож ет быть 
либо кислотой, либо основанием. Так, вода в аммиачном растворе 
играет роль кислоты, а в водном растворе хлористого водорода —  
основания. В ообщ е кислые растворители в большинстве случаев 
дифференцируют силу кислот и нивелируют силу оснований по 
сравнению с  водой. В щелочных растворителях (аммиак, пири
дин), в которых акцепторные свойства к протону выражены силь
нее, чем в воде, наоборот, будут дифференцироваться основания 
и нивелироваться по силе кислоты. Амфотерные растворители 
(спирты, фенолы) по своему действию на кислотно-основные фун
кции вещ ества мало отличаются от воды.

Т а б л и ц а  14.5
Константы автопротолиза некоторых 

- растворителей при £=25°С

Р аствори тел ь к Р а ст в о 
ритель к

H2S 0 4 ЫО-6 С2Н5ОН 8.10-2°
н с о о н 5-10-’ с н 3о н 2-10"17
н 2о Ы О "14 CH3COOH 2-10"13



В апротонных растворителях, не способны х отдавать или вос
принимать протон (бензол ), кислоты и основания будут нахо
диться в недиссоциированном состоянии.

Н есмотря на свою  привлекательность, теория кислот и осн о
ваний Бренстеда не распространяется на соединения, не сп особ 
ные ни присоединять, ни отщеплять протоны, но обладаю щ ие яв
но выраженными признаками кислот и оснований. Л ьюисом бы 
ла предложена другая теория — октетная. Эта теория считает 
кислотами вещества, способны е использовать свободную  элект
ронную пару другого вещества для образования устойчивой ок - 
тетной структуры, а основаниями — вещ ества, обладаю щ ие этой  
свободной электронной парой.

Так, в реакции S0 3 + H 20 = H 2S04 вода, обладаю щ ая св обод 
ной электронной парой, является основанием, а серный ангид
рид — кислотой

:б : Н :0 : Н
:0 : S + : 0 : ^  :б :  S :0 : О:
"  :0 : Н "  :0 : "  Н

При этом, с точки зрения Л ьюиса, диссоциация на ионы образу
ющ егося продукта вовсе не обязательна. Однако теория Льюиса 
не всегда оправдывается. Так, при диссоциации хлористого водо
рода в воде по схеме Л ьюиса водород будет иметь во внешней 
оболочке четыре-электрона:

Н Н н
:С1:Н +  :0 : ^  :С1: Н :0 : £  [:С1:]“  +  [Н :0 : ] + .

Н "  Н Н

М еж ду тем наличие четырех электронов во внешней обол очке 
водорода не согласуется с законами квантовой механики.

Имеется и другой подход к вопросам кислотно-основных взаи
модействий, положенный в основу теории М. И. Усановича. С о
гласно этой теории вещества, способны е отдавать катионы или 
присоединять анионы (а такж е электроны ), следует относить к 
кислотам, а вещ ества, способны е присоединять катионы или от 
давать анионы, — к основаниям. Так, в реакции 2Ыа+С12ч=ь 
4=t2Na+ -f  2С1-  натрий является основанием, так как он отдает 
электрон, а хлор -  кислотой, так как принимает этот электрон.. 
В реакции

Na20  +  S i0 24=fc 2Na~l‘‘+ S i0 32-

Na20  — основание, так как отдает анион О 2-, a S i0 2 — кисло
та, так как присоединяет этот анион. Теория Усановича подво
дит под формулировку кислотно-основных реакций различные 
типы химических реакций: реакции солеобразования, обмена,.



окислительно-восстановительные и т. д. Классификация стано
вится такой широкой, что не позволяет выделить классы кислот 
и оснований в обычном понимании. Это делает теорию гром озд
кой и малоудобной в практике.

§  6 . РАСПЛАВЛЕННЫ Е ЭЛЕКТРОЛИТЫ

К расплавленным электролитам относят расплавы солей и ок 
сидов. В расплавах при температурах, близких к температу
рам плавления, имеются в относительно свободном состоянии те 
ж е ионы, которые характерны для соли в кристаллическом со 
стоянии. Так, в расплаве NaCl имеются ионы Na+ и С1_ , в рас
плаве криолита есть ионы Na+ и A1F63_. Каждый ион в распла
ве занимает место (в среднем по времени), отвечающ ее мини
мальной потенциальной энергии относительно потенциальной 
энергии соседних ионов. Такое положение ионов аналогично по
ложению их в кристаллической решетке при равновесии. П о
скольку каждый ион колеблется около положения равновесия, 
его потенциальная энергия при отклонении от равновесного с о 
стояния увеличивается. Такие смещения ионов вызывают наруше
ния структуры расплава, подобные дефектам кристаллической 
решетки. Нарушений в расплаве много больше, чем в кристалле, 
и эти нарушения предопределяют относительно вы сокую  элект
ропроводность расплавленных солей.

Электропроводность расплавленных солей, за исключением 
некоторых (соли ртути и индия), с температурой увеличивается. 
О собен но бы стро увеличивается электропроводность при темпе
ратурах, незначительно превышающих температуру плавления. 
В  табл. 14.6 приведены удельные электропроводности некоторых

Т а б л и ц а  14.6
Удельные электропроводности расплавленных солей при температурах, 

незначительно превышающих температуры плавления

Соль N aC l К1 K N O j N a jC O , N a .A lF ,

Температура °С 805 700 350 850 1000

Удельная электропровод
ность, Ом-1 -см-1

3,540 1,390 0,666 2,370 2,670

расплавленных солей при температурах, близких к температуре 
плавления. Эти величины во много раз больше, чем удельные 
электропроводности водных электролитов средних концентра
ций 4.

4 Хотя значения удельных электропроводностей расплавов велики, учитывая 
вы сокую  концентрацию расплавленных солей, а также высокие температуры, 
следует признать эти значения сравнительно низкими.



Смещения ионов, возникающие при колебательном движении, 
вызывают нарушения структуры расплавов. М ож но считать д о 
лю «свободны х», не занимающих равновесного положения ионов 
степенью диссоциации расплавов и оценить ее на основании 
электропроводности. В расплавах, как и в водных растворах элек
тролитов, каждый ион окружен ионной атмосферой из ионов 
противополож ного знака. Однако растворитель, уменьшающий 
взаимодействие ионов, здесь отсутствует, а расстояния меж ду 
ионами очень малы. П оэтом у ионная атмосфера в расплавлен
ных солях имеет характер ближнего окружения каж дого иона 
ионами противополож ного знака. Сравнительно малая электро
проводность расплавленных солей мож ет быть объяснена с точ
ки зрения современной теории электролитов огромным торм озя
щим влиянием ионной атмосферы.

Важно иметь в виду, что сольватация ионов в расплавленных 
солях отсутствует, в силу чего подвижности ионов непосредст
венно связаны с их радиусами. В соответствии с этим, например, 
в ряду щелочных катионов наблюдается правильная последова
тельность подвижностей: Uu + >  UNa+ >  UK+. О тсутствие раст
ворителя в расплавленных солях сказывается и на характере 
электрохимических реакций, протекающих в местах входа и вы
хода тока при прохождении его через расплавы.

Так, при электролизе расплава NaCl с использованием, на
пример, платиновых электродов на катоде разряж аются ионы 
Na+, а не ионы водорода или молекулы воды, как это  имеет 
место в случае водного раствора NaCl:

Анод 2С1 — 2е->С 13 | Анод 2С1 — 2 e -v C l2

Катод 2Н+ +  2е -*■ Н2 f  Катод Na+ +  е -*• Na

Многие положения и понятия, используемые в теории водных ра
створов сильных электролитов, сохраняю т свою  силу и в случае 
расплавленных электролитов, например такие, как степень дис
социации, ионная атмосфера, подвижности ионов, электропровод
ность. Однако структура расплавленных солей сущ ественно о т 
личается от структуры растворов электролитов. В этом отнош е
нии показательны расплавы нескольких солей: КС1 — М оС Ь ;
КС1 — Z n S 0 4; K 2 S O 4 — Z n S 0 4. Кривая зависимости удельной
электропроводности от состава расплава часто имеет слож ную  
форму, что указывает на образование комплексных ионов, в си 
лу чего ионный состав раствора с изменением концентрации рез
ко изменяется. Известны и случаи хорош ей проводимости двух 
солей, расплав каждой из которых в отдельности не проводит 
ток (А1Вг3 — SbB r3). Все это говорит о том, что нельзя все за 
кономерности, характерные для растворов электролитов, меха
нически переносить на расплавленные соли.

NaCl
(водный раствор)

NaCl
(расплав)



В твердом состоянии соли, как правило, не проводят элект
рического тока, но повышение температуры делает их хорош ими 
проводниками еще задолго до того, как они начинают плавиться. 
Такие твердые электролиты проявляют интересные особенности, 
обы чно не характерные для других типов электролитов. Эти о со 
бенности проявляются в том, что здесь электрический ток может 
переноситься ионами одного заряда (униполярная проводи
м о сть ), одновременно ионами и электронами (смешанная прово
дим ость), только электронами (электронная проводимость).

Примером, доказывающ им такие возмож ности, мож ет служить 
электрохимическая система, состоящ ая из двух серебряных 
электродов, занимающих несколько столбиков йодистого сереб
ра. Если через такую  систему пропустить при повышенной тем
пературе электрический ток (96,5 К л ), а затем разобрать систе
му и взвесить составные части, 
то окаж ется, что масса катода 
увеличилась на 108 мг, масса 
серебряного анода уменьши
лась на такую же величину, а 
масса столбиков йодистого се 
ребра осталась без изменений.
О тсю да однозначно следует, 
что переносчиками тока в кри
сталлическом A g l являются 
только ионы серебра. В табл.
14.7 приведены значения чисел 
переноса твердых электролитов, ооладаю щ их униполярной прово
димостью.

Примером соли со смешанной проводимостью могут служить 
кристаллы A g 2S, электропроводность которых при повышенной 
температуре на 20%  электронная и на 80% ионная. Возможны 
такж е и переходы от анионной проводимости к катионной и о б 
ратно. Так, при ^=150°С  РЫ 2 характеризуется анионной прово
дим остью  ( / _ =  1), а при 400° С — катионной ( /+ = 1 ) .  В некото
рых твердых солях типа гидридов (С аН 2, LiH ) ионы водорода 
проявляют себя как анионы Н~ в отличие от водных электроли
тов, где водород ведет себя как гидратированный катион. П од
тверждением этому служит электролиз гидридов, при котором 
молекулярный водород выделяется на аноде как результат пе
ремещения отрицательно заряженных ионов водорода.

Характерная для твердых электролитов возмож ность перехо
да одного вида проводимости в другой отмечается и для некото
рых жидких электролитов. Ж идкий аммиак, например, обладает 
способностью  растворять щелочные металлы с образованием ра
створов, хорош о проводящих электрический ток. Взаимодействие 
щелочных металлов с жидким аммиаком мож ет быть представ
лено следующим уравнением: M e+ N H 3^ M e ++ N H 3-

Т а б л и ц а  14.7

Соль <°с ' + /■_

NaCl 400 1 0
Agl 400 1 0
Си I 500 1 0
BaCI2 500 0 1
PbF2 200 0 1
РЬВг2 350 0 1



С пособность ж идкого аммиака отбирать электроны от щ елочного 
металла обусловливает возникновение не характерных для ам
миака анионов NH3~. При относительно небольших концентраци
ях растворенного металла в растворе электроны, отщепляемые 
атомами металла, полностью захватываются молекулами аммиа- 
ка, предопределяя ионную проводимость. Очевидно, в этих у с 
ловиях анионы NH3-  будут разряж аться на аноде с выделением 
аммиака, на катоде будут разряж аться ионы щ елочного ме- 
талла.

В то же время при более высоких концентрациях щ елочного 
металла (выше 0,05 М ) электроны, отщепляемые атомами ме
талла, не полностью связываются молекулами аммиака и, оста 
ваясь свободными, обусловливаю т возникновение очень высокой 
электронной проводимости.



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 Ы Е  
Р Е А К Ц И И .  О С Н О В Ы  Э Л Е К Т Р О Х И М И И

§  1. СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ

Степень окисления — одно из основных понятий химии. Оно 
введено для характеристики состояния атома в соединении. При 
определении степени окисления условно предполагают, что в со 
единении связывающ ие (валентные) электроны перешли к более 
электроотрицательным атомам и потому соединение состоит 
только из положительно и отрицательно заряженных ионов, в 
действительности ж е в большинстве случаев происходит не от 
дача электронов, а только смещение электронной плотности от 
одного атома к другому.

Степень окисления — это условный заряд атома в соедине
нии, вычисленный исходя из предположения, что вещ ество состо 
ит только из ионов. Степень окисления мож ет иметь отрицатель
ное, положительное и нулевое значения, которые ставятся над

+ 1— 10

символом элемента сверху. Например, KI, 0 2.
Отрицательное значение степени окисления имеют те атомы, 

которые приняли электроны от других атомов, т. е. в их сторо
ну смещена электронная плотность. Фтор во всех его соедине
ниях имеет отрицательную степень окисления (—1). П олож и
тельную степень окисления имеют атомы, электронная плотность 
которых смещена к другим атомам.

Щ елочные металлы в соединениях имеют степень окисления, 
равную (+ 1 ) ,  а щелочноземельные — ( +  2 ). В простых вещ ест
вах степень окисления элемента принимается равной нулю. Сте
пень окисления мож ет быть выражена и дробным числом. Н а
пример, степень окисления железа в магнитном железняке Fe30 4 
равна ( +  8 /3 ). Для водорода в большинстве соединений харак
терна степень окисления ( +  1), в гидридах металлов она равна 
(—1). К ислород в большинстве соединений имеет степень окис
ления ( —2 ), но в пероксидных соединениях (—1), а в соединении 
с фтором OF2 — ( +  2 ), в соединении К 0 2 степень окисления кис
лорода равна (—1/2).

Учитывая, что сумма степеней окисления атомов в соединении 
всегда равна нулю, а в слож ном ионе — заряду иона, мож но вы
числить степень окисления атомов в слож ных соединениях. Оп
ределим степень окисления серы в H 2SO 3. Степень окисления 
водорода в этом соединении ( + 1 ) ,  кислорода (—2). Сумма всех 
степеней окисления должна быть равна нулю, поэтому, обозна
чив степень окисления серы через и умножив известные нам



степени окисления водорода ( + 1) и кислорода ( —2 ) на число 
их атомов в соединении, составим уравнение

( + 1 ) 2 + * + ( —2 )3 = 0 , отсю да * = ( + 4 ) .

Труднее найти степень окисления в соединении, где неизве
стна степень окисления ни одного из атомов, например в суль
фиде мышьяка AS2S3. В этом случае следует подумать, какой 
кислоте соответствует это  соединение. Очевидно, сероводородной 
кислоте H 2S, где степень окисления водорода известна и равна 
( +  1), а серы (—2 ). Следовательно, в сульфиде мышьяка степень 
окисления мышьяка 2 х + ( —2 )3 = 0  равна ( + 3 ) .  Так же ф ор
мально вычисляется степень окисления и в органических соеди
нениях.

М ногие элементы имеют несколько значений степени окисле
ния. В качестве примера мож но привести элементы V II группы 
периодической системы — хлор или марганец. В соляной кислоте 
степень окисления хлора равна ( —1), в молекуле С12 равна ну
лю , в хлорноватистой НС10, хлористой НС102, хлорноватой 
НСЮз, хлорной НС104 кислотах равна + 1 , + 3 , + 5 , + 7  сооответ- 

•ственно. В соединениях М пО, М п20з, М п 0 2, МП3О4, К2М п 0 4, 
К М п 0 4 степень окисления марганца равна + 2 , + 3 , + 4 , + 8 /3 , 
+ 6, + 7  соответственно.

Зная степень окисления, составляю т формулы бинарных со 
единений. Для установления степени окисления элементов в со 
единениях следует пользоваться таблицей электроотрицательно
стей элементов (см. табл. 4 .11). При этом следует иметь в виду, 
что  при образовании химической связи электроны смещ аю тся к 
атому более электроотрицательного элемента. Так, относитель
ная электроотрицательность Si равна 1,7, а азота 3,0. Число 
электронов, смещ аемых к азоту, равно четырем, и степень окис
ления кремния (+ 4 ) .  Атом азота мож ет присоединять три элек
трона (на его р-орбиталях три неспаренных электрона). Степень 
окисления азота равна ( —3 ). Тогда формула соединения
+4 —3
Si и N будет Si3N4. Относительная электроотрицательность 
фосфора равна 2,2, а йода 2,6. П оэтом у в соединении Р13 элек
троны смещены к атомам йода и степени окисления фосфора и 
йода равны соответственно ( +  3) и ( —1).

Высш ая степень окисления — это  ее наибольшее положитель-. 
ное значение. Численно она равна для большинства элементов 
номеру группы периодической системы и является важной коли
чественной характеристикой элемента в его соединениях. Наи
меньшее. значение степени окисления элемента, которое встреча
ется в его соединениях, принято называть низшей степенью 
окисления.

Изменение степени окисления элементов по группам перио- 
дичtcкoй системы отраж ает периодичность изменения химических 
свойств элементов с ростом атомного номера.



Все химические реакции мож но разбить на два типа: реак
ции, протекающие без изменения степеней окисления атомов, 
входящих в состав реагирующих молекул, и реакции, протекаю
щие с изменением степеней окисления атомов реагирующих ве
ществ.

В качестве примера реакций первого типа можно привести 
реакции:

H C l+ N a 0 H = N a C l+ H 20 ,
С а С О з= С а О  -Ь С 0 2.

Реакции второго типа:
О +1—1 +2—1 О

Zn +  2Н Cl =  ZnCl2 +  Н2 f  ,
+ 2—2 О О

2HgO =  2Hg +  0 2.

Реакции, протекающие с изменением степени окисления ато
мов, входящ их в состав реагирую щ их молекул, называются окис
лительно-восстановительными. Окислительно-восстановительные 
реакции принадлежат к числу наиболее распространенных хими
ческих реакций. Дыхание, фотосинтез, обмен вещ еств и ряд био
логических процессов в основе своей являются окислительно-вос
становительными реакциями. В технике значение окислительно
восстановительных реакций такж е велико. Так, вся металлурги- 
чгекая промышленность основана на окислительно-восстанови- 
тельных процессах, в ходе которых металлы выделяются из при
родных соединений.

Рассмотрим основные положения, относящ иеся к теории окис
лительно-восстановительных реакций.

1. Окислением  называется процесс отдачи атомом, молеку
лой или ионом электронов. Например:

А1—Зё=А13+,

Н2—2ё= 2Н + ,

Fe2+—e = F e 3+,

2С1-—2ё=С 12.

При окислении степень окисления повышается.
2. Восстановлением  называется процесс присоединения элект

ронов атомом, молекулой или ионом. Например:

S+2<?=S2-
С Ь + 2 ё = 2 С 1 -
Fe3++<?=Fe2+.

При восстановлении степень окисления понижается.



3. Атомы, молекулы или ионы, отдаю щ ие электроны, назы
ваю тся восстановителями. Во время реакции они окисляются. 
Атомы, молекулы или ионы, присоединяющие электроны, назы
ваю тся окислителями. Во время реакции они восстанавливаю т
ся. Так как атомы, молекулы и ионы представляют определен
ные вещества, то и эти вещества соответственно называют ок и с
лителями или восстановителями.

4. Окисление всегда сопровож дается восстановлением, и, на
оборот, восстановление всегда связано с окислением. П оэтом у 
окислительно-восстановительные реакции представляют собой  
единство двух противоположных процессов — окисления и в о с 
становления. В этих реакциях число электронов, отдаваемых 
восстановителем, равно числу электронов, присоединяемых окис
лителем. При этом независимо от того, переходят ли электроны 
с одного атома на другой полностью или частично оттягиваю т
ся к одному из атомов, условно говорят только об  отдаче и при
соединении электронов. С современной точки зрения изменение 
степени окисления связано с перераспределением электронной 
•плотности между атомами реагирующих веществ.

§  3. ВАЖ НЕЙШ И Е ОКИСЛИТЕЛИ И ВО ССТАН О ВИ ТЕЛ И

Металлы чаще всего обладаю т восстановительными свойства
ми. В периодах с повышением порядкового номера элемента 
восстановительные свойства простых вещ еств понижаются, а 
окислительные возрастаю т и становятся максимальными у гал о
генов. Например, в третьем периоде натрий — самый активный 
восстановитель, а хлор — самый активный окислитель. У элемен
тов главных подгрупп с повышением порядкового номера усили
ваю тся восстановительные свойства и ослабеваю т окислительные. 
Н аиболее сильные восстановители — щелочные металлы, наибо
лее активные из них Fr и Cs. Лучшие окислители — галогены.

Сложные ионы, содерж ащ ие атомы элементов (металлов и 
неметаллов) с высокой степенью окисления, такж е являются 
окислителями. Например,

+ 7  + 6  + 5  J-7 + 5
МпО( , Сг20= , СЮ 3 , С104 , N 0 3 и др.

Для неметаллов более характерно, присоединение электронов. 
Самым сильным окислителем является фтор, но в практике чаще 
пользуются в качестве окислителей кислородом, хлором и б р о 
мом. Неметаллы проявляют как положительную, так и отрица
тельную степени окисления. Соединения, содерж ащ ие неметаллы 
в высших положительных степенях окисления, могут быть окис
лителями, а соединения, в которых неметалл проявляет отрица- 
тепььую  степень окисления, — восстановителями. Соединения же, 
содерж ащ ие неметаллы в промежуточных степенях окисления, 
могут быть и восстановителями и окислителями в зависимости 
от условий протекания реакции.



Важнейшие восстановители — металлы, водород, уголь, СО, 
H2S, S 0 2, H 2S 0 3, HI, HBr, H Cl, SnC l2, F e S 0 4, M n S 0 4, C rC l3, 
NH3, гидразин N2H 4, NO, H 3P 0 3, альдегиды, спирты, муравьиная 
и щавелевая кислоты, глюкоза, электрический ток на катоде.

Важнейшие окислители — галогены, К М п 0 4, К 2М п 0 4, 
К 2Сг20 7, 0 2, О з , Н 20 2, H2S 0 4 (конц.), H N 0 3, A g 20 , Р Ь 0 2, ионы
A u3+, Ag+, (N H 4) 2S 208 , гипохлориты, хлораты, «царская водка», 
электрический ток на аноде.

СОСТАВЛЕНИЕ УРАВНЕНИЙ 
ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ

При составлении уравнений окислительно-восстановительных 
реакций применяются метод электронного баланса и метод полу- 
реакций. Метод алектронного баланса  основан на сравнении сте
пеней окисления атомов в исходных и конечных вещ ествах. В о с 
нове обоих методов лежит фактически одно правило: в окисли
тельно-восстановительных реакциях общ ее число электронов, от 
даваемых восстановителем, равно общ ему числу электронов, при
соединяемых окислителем.

Сущ ность метода электронного баланса рассмотрим на при
мере составления уравнения реакции взаимодействия сероводо
рода с подкисленным раствором перманганата:

К М п04 +  H2S +  H2S 0 4 ->  S +  M nS04 +  K2S 0 4 +  H20 .

В приведенных соединениях изменяют степень окисления толь
ко марганец и сера. Составляем электронные уравнения

+7 _ + 2
Мп +  5е =  Мп 2 
—2 _  о
S — 2e =  S 5

Находим коэффициенты при окислителе и восстановителе, а за
тем при других реагирующих вещ ествах. Из электронных урав
нений видно, что надо взять 5 моль H 2S и 2 моль К М п 0 4, тогда 
получим 5 моль атомов S и 2 моль M n S 0 4. К роме того, из со 
поставления атомов в левой и правой частях уравнения найдем, 
что образуется такж е 1 моль K2S 0 4 и 8 моль воды. Окончатель
ное уравнение будет иметь вид

2К М п0 4 +  5H2S +  3H2S 0 4= 2 M n S 0 4 +  5S +  K2S 0 4 +  8H 20 , 

или в ионной форме

2М п0 4- + 5H2S +  6Н += 2M n2+ +  5S +  8Н 20 .

Для проверки правильности подобранных коэффициентов 
подсчитывают баланс атомов каж дого элемента в левой и пра
вой частях уравнения. Правильно написанное уравнение реакции 
является выражением закона сохранения массы веществ. П оэто



му число одних и тех же атомов в исходных вещ ествах и п р о 
дуктах реакции долж но быть одинаковым. Должны сохраняться 
и заряды. Сумма зарядов исходных веществ должна всегда бы ть 
равна сумме зарядов продуктов реакции.

— -Метод полуреакций , или ионно-электронный, основан на со 
ставлении ионных уравнений для процесса окисления и процесса 
восстановления с последующ им суммированием их в общ ее урав
нение. Вернемся к ранее рассмотренному примеру: обесцвечива
ние раствора связано с переходом иона МГ1О 4-  в ион М п2+, что 
мож но выразить схемой

MnC>4- -v M n 2+.

Опыт показывает, что в кислом растворе кислород, входящий в 
состав ионов М .пО г, вместе с ионами водорода образует воду. 
П оэтом у процесс записываем так:

М п 0 4~ +  8Н+-^-Мп2+ +  4Н 20 .

Ч тобы  стрелки заменить на знак равенства, надо уравнять и за
ряды. П оскольку слева суммарный заряд равен + 7 , а справа 
+  2, то для выполнения условия сохранения зарядов надо к ле
вой части схемы прибавить пять электронов:

М п 0 4-+ 8 Н + + 5 ё = М п 2+ + 4 Н 20 .

Это первая полуреакция — процесс восстановления окислителя 
М п 0 4~.

При пропускании сероводорода H2S через подкисленный раст
вор перманганата калия КМПО4 малиновая окраска исчезает и 
раствор мутнеет. Опыт показывает, что помутнение раствора про
исходит вследствие образования элементарной серы, т. е. проте
кает реакция

H 2S -* S  +  2H +.

В этой схеме числа атомов уравнены. Для уравнивания зарядов 
надо в левой части уравнения отнять два электрона, после чего 
мож но стрелку заменить на знак равенства:

H2S—  2e =  S +  2H+

Это вторая полуреакция — процесс окисления восстановителя 
H 2S.

Для составления общ его уравнения реакции надо обе  полу- 
реакции уравнять так, чтобы число отданных и полученных элек
тронов было одинаковым, а затем почленно сложить:

МпОГ +  8Н+ +  5 ё = М п 2++  4Н20  2

_________ H2S — 2e =  S +  2H+ __________________5_________

2МпОГ -+ 16Н+ +  5H2S =  2Mn2+ +  5S +  8Н20  +  10Н+ '



Вычеркнув общ ие ионы, имеющиеся слева и справа, окончатель
но получим

2МпОГ +  6Н+ +  5H2S = 2 M n 2+ +  5S +  8Н20 .

М етодом полуреакций составляется ионное уравнение реак
ции. Чтобы  от ионного уравнения перейти к молекулярному, в 
левой части ионного уравнения к каж дому аниону следует при
писать соответствую щ ий катион, а к каж дому катиону — анион. 
Затем такие же ионы в таком же количестве написать и в пра
вой части уравнения, после чего записать реакцию в молекуляр
ном виде:

2М п 07 +  6Н+ +  5H2S =  2 М п 2+ +  5S +  8Н20
__________ 2 К+ 3SQf~___________ 2К+ 3SC>r_______________
2K M n04 +  5H2S +  3H2S 0 4 -  2M nS04 4  5S +  K2S 0 4 +  8H20  .

При составлении уравнений методом полуреакций сильные элект
ролиты записываются в виде ионов, а слабы е электролиты, осад
ки, газы — в виде молекул.

Важным достоинством метода полуреакций по сравнению с 
методом электронного баланса является то, что в нем применя
ются не гипотетические ионы, а реально сущ ествующ ие. В самом

+ 4 + 6  4-7 +6 2_  2_
деле, в растворе нет ионов S, S, Мп, Сг, а есть ионы SO3 , SO| , 
МпОГ, Сг2О Г . В методе полуреакций не нужно знать 
степеней окисления атомов. Написание отдельных ионных урав
нений полуреакций необходимо для понимания химических про
цессов в гальваническом элементе и электролизе. В этом мето
де видна роль среды как активного участника всего процесса. 
Наконец, при использовании метода полуреакций не нужно знать 
все получающиеся вещества, они появляются в уравнении реак
ции при его выводе. Вот почему предпочтение надо отдать мето
ду полуреакций (иначе: электронно-ионному) и применять его 
при составлении уравнений всех окислительно-восстановительных 
реакций, которые протекают в растворах.

Вместе с тем механизм реакции, изображ аемый с помощ ью 
полуреакций в электронно-ионных уравнениях, далек от  истин
ного, и это всегда нужно учитывать. К сожалению, в литературе 
описано мало примеров окислительно-восстановительных реак
ций, изученных настолько полно, чтобы можно бы ло говорить об 
истинном механизме процесса. Однако имеющиеся данные позво
ляют по-иному взглянуть на окислительно-восстановительные ре
акции в растворе. Рассмотрим в связи с этим взаимодействие 
нитрит-иона с хлорноватистой кислотой:



При подборе коэффициентов с помощ ью электронно-ионных урав
нений получим

N 0 7  +  Н 20  — 2 ё =  N 0 7  +  2 Н +

Н0С1 +  Н +  +  2 ё = С Г + Н 20  

N 0 7  +  Н0С1 =  N 0 7  +  Н + +  С Г .

Таким образом , предполагается, что изменение степени окисле
ния хлора и азота в данном процессе происходит в результате 
потери азотом электронов и передачи их хлору. Однако тонкие 
исследования показали, что в упомянутом процессе, а такж е в 
большинстве других изученных реакций окисление и восстанов
ление связаны не с переносом электронов, а с переносом атомов. 
Установлено, что в общ ем случае перенос положительно заря
женной группы атомов или отдельного атома эквивалентен пе
реносу электронов, а отрицательно заряженной группы или ато
ма — присоединению электронов.

Для реакции окисления нитрит-нона хлорноватистой кисло
той был доказан с помощ ью меченых атомов (тяжелый стабиль
ный изотоп кислорода) следующий механизм:

18
. . . 0 — Cl

о /  |
н2о

- 0 .  18 
; N —0  .

о х  |
. CI - у

0 .  18' 
^ N - 0  

0 х
н Н

Как видно из схемы, до начала реакции тяжелый кислород вхо
дил в состав хлорноватистой кислоты, а вступающ ий в реакцию' 
нитрит-ион содерж ал только обычный кислород. И сследование 
продуктов реакции показало, что тяжелый кислород (через ста 
дию бы стро протекающей реакции образования промеж уточного 
комплекса с мостиковым атомом 180 )  перешел к азоту, а связь 
хлора с кислородом заменилась на связь хлора с водородом. 
Превращение данного типа (N 0 2~->-N03- ) обычно рассматрива
ют как процесс окисления атома элемента, образую щ его оксо- 
анион, т. е. как процесс, сопровож даю щ ийся потерей электронов 
окисляющ имся атомом, азот (III ) теряет два электрона. Однако 
в данном и, по-видимому, в очень многих аналогичных случаях 
окисление не связано с переносом электронов с восстановителя 
на окислитель. Изменение же степени окисления, фиксируемое в 
этом процессе, является лишь результатом переноса нейтрально
го атома кислорода от молекулы хлорноватистой кислоты на 
нитрит-йон. П одобное ж е явление установлено для процессов 
окисления сульфит-ионов до сульфат-ионов анионами гипохло
рита, хлорита, хлората и бромата.

Таким образом , нужно учитывать, что окислительно-восста
новительные реакции не во всех случаях приводят к изменению



числа электронов, принадлежащих атому, степень окисления ко
торого в данном процессе изменяется.

Вместе с тем число электронов, переходящих от восстанови
теля к окислителю, соответствует числу электронов, которое в 
действительности затрачивается при электрохимической реакции 
(уходит с катода или приходит на анод при электролизе раство
ра или расплава). Это соответствие убеж дает в реальности про
цесса переноса электронов, изображ аемого при помощи полуре- 
акций.

ТИПЫ ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ

Обычно выделяют три типа окислительно-восстановительных 
реакций: межмолекулярные, внутримолекулярные, диспропорцио- 
нирования.

В меж молекулярных окислительно-восстановительных реак
циях степень окисления изменяют атомы разных молекул. Все 
вышеприведенные реакции относятся к этом у типу.

К внутримолекулярным реакциям относятся процессы, при 
которых степень окисления изменяют разные атомы одной и той 
же молекулы. Сюда относятся реакции разложения слож ных ве
ществ, например:

2КСЮ 3 =  2КС1 +  3 0 ,
+ 5  _  - 1
С1 +  6 е = С 1  2

2 0  — 4ё =  0 2 3
4-5 — 2 — 1 О

2CI +  6 0  =  2С1 +  3 0 2.

Характерной особенностью  реакций диспропорционирования  
является то, что молекулы (ионы) одинаковой химической при
роды реагируют меж ду собой  как окислитель и восстановитель, 
т. е. при определенных условиях окисление-восстановление про
ходит между молекулами или ионами одного и того же вещ ест
ва. Это наблюдается у соединений или простых веществ, отвеча
ющих одному из промежуточных значений степеней окисления 
данного элемента:

4NaC10o =  3NaC10, +  NaCl
+ 5  _  + 7
Cl — 2е =  С1
+ 5  _
Cl +  6e ■ Cl

+ 5  + 7  - 1
4C1 =  3C1 +  C1,



3K2M n04 +  2H 20  =  2K M n04 +  M n02 +  4K 0H  

MnO^ — e =  МпОГ 

Мп04_  +  2H20  +  2e =  M n 02 +  4 0H -

ЗМ пО Г +  2H20  =  2МпОГ +  M n 02 +  4 0  H“ .

Раньше реакции диспропорционирования называли реакциями 
самоокисления-самовосстановления, сейчас это название почти не 
употребляется.

§  4. ЭЛЕКТРОДНЫ Е ПОТЕНЦИАЛЫ

Электрохимические процессы относятся к окислительно-вос
становительным. В окислительно-восстановительных реакциях 
электроны непосредственно переходят от восстановителя к окис
лителю. Если же процессы окисления и восстановления простран
ственно разделить, а электроны направить по металлическому 
проводнику, то такая система будет представлять собой  гальва
нический элемент.

Причиной возникновения и протекания электрического тока в 
гальваническом элементе является разность электродных потен
циалов.

Поясним, что такое электродный потенциал. П редставим себе, 
что пластинка какого-нибудь металла опущена в воду. В метал
ле сущ ествует подвижное равновесие, которое мож но выразить 
уравнением

М е к р и с т ^ М е ^ к р и с т + я е ,  ( 1 5 . 1 )

где М е кРист — атом металла; М е п+1(рист — ион металла в электро
де ; п — заряд иона; е — электрон.

При погружении металла в воду ионы его поверхностного 
слоя под действием полярных молекул воды отрываются и гид
ратированными переходят в жидкость. В результате такого пе
рехода ж идкость заряж ается положительно, а металл — отрица
тельно, поскольку на нем появляется избыток электронов. П о ме
ре перехода ионов металла в водную ореду увеличивается как 
отрицательный заряд металла, так и положительный заряд ра
створа, при этом все чаще и чаще ионы металла притягиваются 
обратно на металлическую пластинку. Накопление ионов метал
ла в растворе начинает тормозить дальнейшее растворение ме
талла. В результате устанавливается подвижное равновесие, ко
торое мож но представить в виде

М е к р и с т + я г Н г О ^ - М е ^ - т Н г О + я е .  ( 1 5 . 2 )

Состояние равновесия зависит как от  активности металла, 
так и от концентрации его ионов в растворе.



В случае активных металлов (Zn, Fe, Cd, Ni) взаимодействие 
с полярными молекулами воды оканчивается отрывом от поверх
ности положительных ионов металла и переходом гидратирован
ных ионов в раствор (рис. 15.1, а ). Этот процесс является окис
лением. По мере увеличения кон
центрации катионов у поверхности 
становится вероятным обратный 
процесс — восстановление ионов 
металла.

На границе раствор —  металл 
создается двойной электрический 
слой меж ду электрическими заря
дами, находящимися на металле, и 
ионами противоположного знака 
(противоионами), ориентированны 
ми у поверхности электрода.
В формировании ионной обкладки 
двойного слоя принимают участие 
как электростатические силы, под 
влиянием которых противоионы 
подходят к поверхности электрода, 
так и силы теплового (молекуляр
ного) движения, в результате действия которых двойной слой 
приобретает размытое, диффузное строение.

П од строением двойного слоя понимают распределение заря
дов в его ионной обкладке. Упрощенно ионную обкладку можно 
условно разделить на две части: 1 — плотную, или гельмгольцев- 
скую, образованную  ионами, практически вплотную подошедш и
ми к металлу, 2 — диффузную, созданную ионами, находящимися 
на расстояниях от металла, превышающих радиус сольватиро- 
ванного иона. Толщина плотной части — порядка 10-8 см, диф
фузной — 10-7—10~3 см. Величина скачка потенциала на грани
це раствор — металл складывается из падения потенциала в 
плотной части двойного слоя и падения потенциала в диффуз
ной. Строение двойного электрического слоя определяется о б 
щей концентрацией раствора. С ее увеличением процессы, сп о
собствую щ ие формированию диффузной части, ослабляю тся, 
размеры ее уменьш аются, двойной слой сж имается. В концентри* 
рованных растворах диффузная часть практически отсутствует и 
двойной электрический слой подобен плоскому конденсатору, что 
соответствует модели Гельмгольца, впервые предложивш его тео
рию строения двойного слоя (1853 г .). Разность потенциалов, воз
никающ ую на границе раздела металл — раствор, называют 
электродным потенциалом.

При погружении металла не в воду, а в раствор соли этого 
металла равновесие (15.2) смещ ается. Повышение концентрации 
ионов данного металла в растворе, очевидно, облегчает процесс 
перехода ионов из раствора в металл, и, следовательно, равно
весие установится при другом потенциале заряда металла. М е

15.1. Схема возникновения элект
родного потенциала



таллы, ионы которых обладаю т значительной способностью к пе
реходу в раствор, будут заряж аться и в таком растворе отрица
тельно, но в меньшей степени, чем в чистой воде.

Для неактивных металлов равновесная концентрация ионов 
металла в растворе очень мала. Если такой металл погрузить в 
раствор соли с большой концентрацией ионов этого металла, то 
в этом случае имеющиеся в растворе положительные ионы выде
ляются на металле первоначально с большей скоростью , чем про
исходит переход ионов из металла в раствор.

В этом случае поверхность металла получит положительный 
заряд, а раствор — отрицательный из-за избытка анионов соли. 
И в этом случае на границе металл — раствор возникает двой
ной электрический слой и, следовательно, определенная разность 
потенциалов (см. рис. 15 .1 ,6 ).

Таким образом , при погружении металла в воду или в раст
вор, содерж ащ ий ионы данного металла, на поверхности разде
ла металл — раствор образуется двойной электрический слой и 
возникает разность потенциалов меж ду металлом и раствором .

Потенциал каж дого электрода зависит от природы металла, 
концентрации его ионов в растворе и температуры. Если металл 
опустить в раствор его соли с  активностью ионов металла, рав
ной единице, то такой потенциал называется стандартным элек
тродным потенциалом.

ГАЗОВЫЕ ЭЛЕКТРОДЫ

В возникновении скачка потенциала на границе благородный 
металл — раствор в случае, если последний не содерж ит катио
нов данного металла, важную роль играет избирательная адсорб
ция молекул, атомов или ионов среды. Например, платиновый 
электрод, покрытый тонким слоем рыхлой платины для увеличе
ния его поверхности, энергично поглощ ает водород. Это исполь
зуется в так называемом водородном  электроде.

Н епосредственно измерить величину потенциала отдельного 
электрода не представляется возможным. П оэтом у электродные 
потенциалы измеряют путем сопоставления с потенциалом приня
того для оравнения электрода. Таким электродом сравнения яв
ляется водородный электрод. Он состоит из платиновой пластин
ки, покрытой платиновой чернью, т. е. электролитически оса ж 
денной платиной. Электрод погружен в водный раствор серной 
кислоты с активностью ионов а ц + = 1  и омывается струей га
зообразного водорода под давлением 1 атм. Величину потенциа
ла такого электрода условно принимают за нуль (при всех зна
чениях тем ператур).

При насыщении платины водородом на поверхности металла 
устанавливается равновесие Н 2̂ 2 Н ,  а на границе электрода с 
раствором — равновесие Н ^ Н + + ё , и суммарный процесс выра
зится уравнением



Схематически водородный электрод обозначаю т 2 Н + Щ 2, Pt, 
где вертикальная черта обозначает поверхность раздела фаз. 
Электродный потенциал такого электрода зависит от концентра
ции ионов водорода в растворе и от давления водорода в газовой 
фазе. Платина здесь играет роль только инертного проводника. 
Когда водородный электрод соединяется с электродом, окисляю 
щимся легче водорода, на нем протекает процесс восстановления 
ионов водорода:

2Н ++2ё=^Н 2.

При соединении водородного электрода с электродом, окисляю 
щимся труднее водорода, на нем протекает процесс окисления?

Н 2-2е=Р*2Н+.

П одобно водородному мож ет быть создан кислородный электрод 
0 Н - | 0 2, Pt, на границе раздела фаз которого протекает процесс

0 2 +  2Н 20  +  4 ё ч ± 4 0 Н -

Потенциал такого электрода зависит от концентрации ОН~- 
ионов в растворе и парциального давления кислорода.

На границе инертного электрода, находящ егося в растворе, 
насыщенном хлором, устанавливается равновесие

С12 +  2ёч±2С1—

и возникает потенциал, величина которого зависит от концентра
ции ионов хлора в растворе и парциального давления хлора. 
Это хлорный электрод 2С1— | Cl2, Pt.

ИЗМЕРЕНИЕ ЭЛЕКТРОДНЫХ ПОТЕНЦИАЛОВ. РЯД НАПРЯЖЕНИЙ

Если пластинку металла, погруженную в раствор ее соли, с о 
держащий 1 моль в 1 л (точнее, с активностью ионов, равной 
1), соединить электролитическим ключом со  стандартным водо
родным электродом, то  получится гальванический элемент 
(рис. 15.2), электродвиж ущ ую  силу (Э Д С ) которого мож но лег
ко измерить.

Эта ЭД С будет величиной стандартного электродного потен
циала металла гари температуре измерения (так как стандартный 
потенциал водородного электрода условно принят равным ну
л ю ). Стандартный электродный потенциал будем обозначать 
буквой Е°.

Взяв в качестве электрода цинк и соединив его с водородным 
электродом, получим гальванический элемент, схема которого 
запишется следующим образом :

( —) Z n ]Z n 2+||H2S 0 41Н2, P t .(+ ) .

В таком элементе осущ ествляется суммарная реакция



и электроны во внешней цепи переходят от цинкового к водор од 
ному электроду. Е° цинкового электрода —0,76 В.

Медный электрод при указанных условиях в сочетании со  
стандартным электродом составляет гальванический элемент:

( - ) P t ,  H 2||H2S 0 4I|Cu2+||Cu ( + )

и £ °= + 0 ,3 4  В. В этом случае протекает реакция

Cu2+ +  H2= C u  +  2H+,

а электроны во внешней цепи будут двигаться от водородного 
электрода к медному.

15.2. Гальваническая цепь для измерения электродного потенциа
ла: а —  электролитический ключ, б —  водородный электрод

Как видно из приведенных примеров, стандартные потенциа
лы  электродов, посылающ их электроны к водородному электро
ду, имеют знак «минус», а принимающих электроны от водород
ного электрода — знак «плю с».

Располагая металлы в порядке возрастания их стандартных 
электродных потенциалов, получают электрохимический ряд на
пряжений металлов, или, точнее, ряд стандартных электродных 
потенциалов: Li, Rb, К, Ва, Sr, Са, Na, M g, А1, Мп, Zn, Сг, Fe, 
Cd, Co, Ni, Sn, Pb, H, Sb, Bi, Cu, Hg, A g, Pd, Pt, Au.

Числовые значения стандартных потенциалов для ряда техни
чески важных металлов приведены в табл. 15.1.



В табл. 15.1 потенциалы расположены по возрастанию их ве
личин, что соответствует уменьшению восстановительной и повы
шению окислительной активности соответствую щ их систем. Если 
составить электрохимическую цепь из двух электродов этого ря
да, то на одном из них, потенциал которого ниже по сравнению 
с другим, будет идти процесс окисления, а на другом — процесс 
восстановления.

Т а б л и ц а  15.1
Стандартные электродные потенциалы металлов

Э л ек трод П отенци ал , В Э л ек тр од П отенциал, В

Li+ | Li 
Rb+ 1 Rb 
K+ |K

— 3,02
— 2,99
— 2,92

N i2+|Ni
Sn2+|Sn
Pb2+|Pb

— 0,25
— 0,14
— 0,13

Ba2+1 Ba 
Sr2+ |Sr

— 2,90
— 2,89 H+i T  H* 0 ,0 0

Ca2+|Ca 
Na+ |Na 
La3+1 La 
Mg2+1 Mg 
A l3+1A1 
Mn2+|Mn 
Zn2+|Zn 
Cr3+1 Cr 
Fe2+|Fe 
Cd2+1 Cd 
Co2+1 Co

— 2,87 
— 2,71 
— 2,37  
— 2,34  
—  1,67 
— 1,05 
— 0,76  
— 0,71 
— 0,44  
— 0,40  
— 0,28

Sb3+|Sb 
Bi3+|Bi 
Cu2+1 Cu 
Cu+ |Cu 

Hg2+|2Hg 
A g+ |Ag 
Pd2+1 Pd 
Hg2+|Hg 
P la+|Pt 
Au:!+1 Au

+ 0 ,2 0
+ 0 ,2 3
+ 0 ,3 4
+ 0 ,5 2
+ 0 ,7 9
+ 0 ,8 0
+ 0 ,8 3
+ 0 ,8 6
+ 1 ,2 0
+ 1 ,4 2

Ряд напряжений характеризует химические свойства ме
таллов.

1. Чем левее в ряду напряжений находится металл, тем он 
химически активнее, тем легче окисляется и труднее восстанав
ливается из своих ионов.

2. Каждый металл этого ряда, не разлагающий воду, вытес
няет (восстанавливает) все следующ ие за ним металлы из ра
створов их солей.

3. Все металлы, стоящ ие в ряду напряжений левее водорода, 
вытесняют (восстанавливаю т) его из разбавленных кислот '(ти
па серной или соляной, анионы которых не проявляют окисли
тельных свойств), а стоящ ие правее водорода его не вытесняют.

4. Чем дальше расположены друг от друга в ряду напряже
ний два данных металла, тем больш ую  ЭД С будет иметь постро
енный из них биметаллический гальванический элемент (т. е. 
гальванический элемент, у которого электроды изготовлены из 
разных металлов).

Для стандартных электродных потенциалов действительно вы
ражение

AG0= -n E ° F = A H ° -T A S 0, (15.3)



где AG° — уменьшение свободной энергии для электродной реак
ции (см. уравнение 15.2), протекающей в условиях, когда все 
реагирующие вещества находятся в стандартном состоянии, т. е. 
при активности, равной единице; п — число электронов; F  — чис
ло Фарадея, равное 96 500 Кл; ДЯ0 и ДS0 — изменения энталь
пии и энтропии.

Так как Е° для водородного электрода принято равным нулю, 
то, следовательно, AG 0 реакции, протекающей в водородном элек
троде, долж но быть такж е принято равным нулю.

Если пренебречь изменением энтропии, то

Д О ° » Д Я °

и уравнение (15.3) можно переписать в следующ ем виде;
и£о/г==_ д //о  (15.4)

О бщ ая электродная реакция

М еп+раствор~!"^—М екрист (15.5)

состоит из следующ их стадий.
1. М екрист =  М еГаз. Энтальпия сублимации металла Д Я°суб л > 0 .
2. М еГаз=М еп+Газ+«ё. Энтальпия ионизации ДЯ°ИОниз>0.
3. М еп+газ=Меп+Раствор. В этом процессе выделяется тепло и эн 
тальпия гидратации Д Я гидр< 0 .

Таким образом , изменение энтальпии в реакции (15.5)

Д Я ° = — (Д Я °с у б л “1_А Я ° „ о н и з + Д Я ° гидр) .

Значения этих величин приведены в табл. 15.2.
Т а б л и ц а  15.2 

Энтальпии различных электродных реакций, кДж/'моль

Э л ек трод Л я ™ др д //°иониз Д " с у б л Л Я ” д £ « , В

Li — 515 520 151 — 155 297 — 3,04
Na — 398 494 109 — 205 247 — 2,71
Н — 1073 1307 218* — 453 _ 0,00
Ag — 465 729 281 — 545 - 9 2 + 0 ,8 0

* Энергия диссоциации Нг.

Разность значений ДЯ° соответствую щ их металлов и водоро
да, обозначенная Д, мож ет характеризовать относительную ак
тивность металлов, хотя пропорциональность меж ду Д и Е° не 
вполне точная.

Из табл. 15.2 видно, что высокоотрицательное значение Е для 
системы Li+/Li определяется большой энергией гидратации иона 
лития. Из тех ж е соображ ений мож но объяснить относительное 
положение и других металлов в ряду напряжений.



Величина электродного потенциала металла зависит от 
«свойств металла, активности его ионов в растворе « Меп+.тНг0 и 
температуры Т. Эта зависимость выражается уравнением Нерн- 
ста

£'ме =  £'ме +  - ^ - 1 п а Меп+.тНг0> (15.6)

где Е Ме — потенциал металла в вольтах при данной активности 
ионов; £°м е — стандартный электродный потенциал металла; R — 
универсальная газовая постоянная, равная 8,314 Д ж /град -м ол ь; 
Т — температура в градусах абсолютной шкалы; п — заряд (ва
лентность) иона металла; F — число Фарадея, равное 96 500 Кл; 
аМел+ т н2о — активность ионов металла в растворе.

Для обычной при электрохимических измерениях стандартной 
температуре (2 5 °С = 2 9 8  К ), при подстановке в уравнение (15.6) 
значений постоянных R, F  и Т получим

£ме =  Е°т  +  ]g aMen+.mHj0. (15.7)

§  5. ГАЛЬВАНИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ

Гальванический элемент — это устройство, в котором на ос
то в е  окислительно-восстановительной реакции получают электри
ческий ток, т. е. энергия химической реакции превращается в 
электрическую энергию. Гальвани
ческие элементы называют также 
.химическими источниками электри
ческой энергии, или химическими 
источниками тока.

Два металла, погруженные в 
растворы  их солей, соединенные 
меж ду собой  электролитическим 
ключом, образую т гальванический 
элемент.

Возникновение электрического 
тока в гальваническом элементе 
обусловлено разностью электродных 
потенциалов взятых металлов и со 
провож дается глубокими химиче
скими превращениями, протекаю 
щими на электродах. П окаж ем это 
на примере работы  медно-цинкового элемента (рис. 15.3). Этот 
элемент (элемент Якоби —  Даниэля) состоит из медной пласти
ны, погруженной в раствор сульфата меди (медный электрод), и 
цинковой пластины, погруженной в раствор сульфата цинка (цин
ковый электрод). Оба раствора соприкасаются друг с другом , но
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15.3. Схема медно-цинкового эле
мента



для предупреждения смешивания они разделены перегородкой, из
готовленной из пористого материала.

На цинковом электроде, опущенном в раствор Z n S 0 4, проис
ходит окисление атомов цинка в ионы (растворение Z n ):

Z n —2 e = Z n 2r (1) .

Электроды поступают во внешнюю цепь. Zn — источник электро
нов. На электроде из меди, погруженном в растввр C u S 0 4, про
исходит восстановление ионов металла в атомы (осаж даю тся на 
эл ек тр од е ):

Си2++ 2 ё = С и  (2 ).

Одновременно часть ионов S 0 42- переходит через пористую пе
регородку в сосуд  с раствором Z n S 0 4.

Суммарное уравнение процесса получим, сложив уравнения 
(1) и (2 ):

Z n —2e =  Zn2+ (анодный процесс),
Cu2++2<?=Cu (катодный процесс),

или в молекулярной форме

Z n + C u S 0 4= Z n S 0 4+ C u .

Э то обычная реакция окисления-восстановления. Электрическая 
энергия такого гальванического элемента получается за счет хи
мической энергии реакции.

Цинковый электрод — источник электронов, поступающ их во 
внешнюю цепь, — принято считать отрицательным, а медный 
электрод — положительным. Названия электродам даю тся в с о 
ответствии с процессами, которые на них протекают: электрод, 
на котором протекает процесс окисления, называется анодом, а 
электрод, на котором протекает процесс восстановления, — като
дом.

В рассматриваемом эл ем ен те1 цинк —  анод (А ), медь —  ка
тод (К ).

Гальванический элемент мож но записать в виде краткой элек
трохимической схемы, например:

( —) Zn | Zn2+|| Cu2+ 1 С и '(+ ) ,

где одна черта означает границу меж ду электродом и раство
ром, две черты — границу между растворами, в скобках знаки 
ионов, причем анод записывается слева, катод — справа.

М аксимальное значение напряжения гальванического элемен
та, соответствую щ ее обратимому протеканию реакции, называет

1 В случае электролиза (см. ниже) название электродов обратное, а имен
но: отрицательный электрод называется катодом (соединен с отрицательным по
люсом источника тока), а положительный —  анодом (соединен с положитель
ным полюсом источника тока). Разница обусловлена тем, что условились назы
вать электрод, уводящий электроны из данной системы, анодом, а электрод, вво
дящий электроны, —  катодом.



ся электродвижущей силой (Э Д С ) данного элемента. ЭД С вся
кого работаю щ его элемента — величина положительная. ЭД С 
л ю бого биметаллического элемента мож но вычислить по разно
сти электродных потенциалов — для этого надо из величины б о 
лее положительного потенциала вычитать величину менее поло
жительного.

Если концентрации (точнее, активности) веществ, участвую 
щих в реакции, равны единице, т. е. соблю даю тся стандартные 
условия, то ЭД С называется его стандартной электродвижущ ей 
силой и обозначается Е°. Е° медно-цинкового элемента равно 
разности меж ду стандартными потенциалами меди (катода) и 
цинка (ан ода), т. е.

£  =  £cu2+icu - - £ z n 2+izn =  + 3 4 - ( - 0 , 7 6  В) =  1,10 В.

М ож но определить работу, соверш аемую , например, при выделе
нии 1 моль меди в медно-цинковом гальваническом элементе.

О бщ ие термодинамические условия обратимости применитель
но к работе гальванических элементов могут быть сф ормулиро
ваны следующим образом . Гальванический элемент работает о б 
ратимо при соблюдении двух условий: 1) если его ЭД С лиша на 
бесконечно малую величину превышает приложенную к нему из
вне и противополож но направленную Э Д С  и 2) если реакция в 
элементе мож ет быть полностью обращ ена в противоположном 
направлении при приложении к нему извне противоположно на
правленной Э Д С , которая лишь на бесконечно малую величину 
превышает ЭД С данного элемента.

В случае обратимой реакции, протекающей при постоянных 
температуре и давлении, получаемая от нее работа будет макси
мальной полезной работой реакции А макс. Работа, соверш аемая 
элементом в этих условиях, равна ЭД С элемента Е, умноженной 
на количество прошедшего электричества:

A MaKC= -A G ° = n F E ° ,  (15.8)

где п — заряд иона; F  — число Фарадея.
Таким образом , ЭД С элемента характеризует максимальную  

полезную работу, которая может быть произведена системой при 
протекании в ней данной химической реакции.

Так, для медно-цинкового элемента

Лм,н с=  —  A<J298 =  2 • 96500 • 1,1 = 2 1 2  кДж.

Э то значение AG°2g8 весьма близко к измеренной стандартной эн
тальпии для этой реакции, равной —217 кДж . Если ту же реак
цию Zn +  C u S 0 4= C u  +  Z n S 0 4 провести, просто опустив пластин
ку цинка в раствор сульфата меди, то  практически все измене
ние энтальпии системы перейдет в теплоту, а работа будет рав
на нулю. Примерно то ж е произошло бы при коротком замыка
нии элемента, так как в этом случае процесс в нем происходил 
бы в термодинамически необратимых условиях, когда А < А макс.



Н еобходимую для работы гальванического элемента разность 
потенциалов можно создать, используя один и тот же раствор 
разной концентрации и одинаковые электроды- В этом случае 
гальванический элемент называется концентрационным, а рабо
тает он из-за выравнивания концентраций раствора. Такие эле
менты находят применение при измерении концентраций ионов в 
растворе. Примером концентрационного элемента мож ет служить 
элемент, составленный из двух водородных электродов:

Pt, Н 2 | H2S 0 4 1| H2S 0 4 | Н2, Pt. 
а н + а н +

Если Р И., — 1 атм, a aH+ < % + ,  то его ЭД С при 25° С опреде
лится уравнением

Е  =  0,059 l g — т — .

°н+

При а'н+ =  1 ЭД С этого элемента будет определяться концен
трацией водородных ионов во втором растворе, т. е.

Е = 0 ,0 5 9  lg а"я+ =  — 0,059 pH.

Определение концентрации ионов Н+ и, следовательно, pH 
среды измерением ЭД С соответствую щ его гальванического эле
мента называется потенциометрическим.

В качестве электрода сравнения при определении ЭДС элемента вместо 
стандартного водородного электрода часто используют другие электроды, б о 
лее простые в изготовлении и надежные в работе. Наиболее распространен в 
лабораторной практике каломельный электрод. Активная масса его представля
ет собой пасту из ртути и каломели H g 2Cl2, в которую  погружен электрод (Pt, 
Ni, Fe и др .). Паста залита насыщенным раствором хлорида калия. Схема ка
ломельного электрода: КС1, H g2Cl2|Hg. Электродная реакция протекает па 
уравнению

Hg2Cl2 + 2e^t2Hg+2CI_ .
Потенциал его определяется соотношением

RT

nF^ к а л о м  ~~ ^ к а л о м  _ i- 1^1

н при 25°С равен + 0 ,2458В (по стандартному водородном у электроду).

Для определения концентрации ионов водорода в растворах 
широкое применение находит такж е стеклянный электрод. Он 
представляет собой  тонкую мембрану из специального стекла, в 
котором повышено содержание щелочных составляю щ их —  со 
единений натрия, лития и др. Потенциалопределяющий процесс 
на границе раствор — стекло заключается в обмене между иона
ми щелочного металла, например Na+, содерж ащ имися в стекле,



и ионами Н+, находящимися в растворе. Потенциал стеклянного 
электрода определяется уравнением

г. г̂ о . RT  ,ЕС =  Е С +  —  1пан+,

где Е°с — стандартный потенциал для данного сорта стекла, т. е. 
потенциал, который возникает при контакте этого стекла с ра
створом, имеющим активность ионов водорода, равную единице. 
Стеклянный электрод представляет собой  тонкую мембрану, с 
обеих сторон которой находятся растворы с активностями ионов, 
равными а'н+ и о^+. На границах стекла с этими растворами 
возникают потенциалы Е с' и Ес". П од потенциалом стеклянного 
электрода принято понимать разность меж ду этими потенциала
ми:

Ее =  Е'с- Е " е =  Е ’с +  - ^ -  l n - ^ 1 .
F °Н+

При одинаковом составе растворов следует ож идать равенства 
Ес' и Ес". Однако поверхности стеклянной мембраны различны 
по своим свойствам, обусловленным главным образом  механиче
ской, термической обработкой в процессе изготовления электро
да. Разность Е с' и Ес"  называется потенциалом асимметрии стек
лянного электрода, является его индивидуальной характеристи
кой и входит в величину стандартного потенциала стеклянного 
электрода.

Стеклянные электроды применяют для определения pH раст
воров и активности ионов щ елочного металла в условиях, когда 
пользоваться водородным электродом затруднительно или невоз
мож но (например, в присутствии сильных окислителей).

§  6. НАПРАВЛЕНИЕ ЭЛ ЕКТРО Д Н Ы Х П Р О Ц Е С С О В

Концентрация электронов на металле, находящемся в раст
воре его соли с концентрацией ионов, равной 1 моль/л, тем боль
ше, чем выше расположен металл в табл. 15.1.

Так как электроны самопроизвольно могут переходить только 
от электродов с высокой концентрацией электронов на электро
ды, где концентрация их ниже, то самопроизвольно будет проте
кать процесс ухода электронов с того электрода, потенциал кото
рого ниже и который расположен в табл. 15.1 выше.

Например, в цепи, состоящ ей из стандартных цинкового и вв- 
дородного электродов, потенциал цинка составляет —0,76 В. Это 
значит, что концентрация электронов на цинке выше, чем на во
дородном электроде. Электроны с цинка при замкнутой цепи бу 
дут самопроизвольно переходить на водородный электрод. П ро
цесс



в этих условиях происходить не будет, так как потенциал водо
родного электрода недостаточен для протекания этой реакции. 
Написанная реакция возможна только тогда, когда вместо во 
дородного электрода будет взят другой электрод, имеющий боль
ш ую концентрацию электронов, т. е. более отрицательный потен
циал, и соответственно меньшее алгебраическое значение потен
циала. П оэтому, когда цинковый электрод соединен с водород
ным, возмож ен только процесс, идущий в обратном направлении:

Z n —2e =  Zn 2+.

П од действием электронов цинкового электрода на водородном 
электроде протекает реакция

Н+ +  ё = 1 /2 Н 2.

Суммируя оба процесса и учитывая, что число отданных элект
ронов долж но равняться числу принятых, получаем уравнение 
реакции, которая проходит в гальваническом элементе:

Z n + 2 H + = Z n 2+-f-H 2.

Эта реакция представляет собой  не что иное, как процесс раство
рения цинка в растворе кислоты, который протекает самопроиз
вольно.

В рассмотренном выше медно-цинковом элементе на цинко
вом электроде происходит реакция

Z n —2 e = Z n 2+.

На медном электроде под действием электронов цинка идет ре
акция

Си2++ 2 ё = С и .

Весь процесс в целом записывается уравнением

Zn +  Cu2+ = Z n 2++ Си.

Таким образом , для предсказания направления электродных п р о -.. 

пессов и правильного написания суммарной самопроизвольной
реакции практически сл едует выписать из табл. 15.1 реакции
д л я 'к а ж д ого  из составляю щ их цепь электродов с указанием ве
л ичины потенциала: электродную реакцию, имеющ ую меньшее 
значение потенциала, переписать в обратном направлении и сл о
жить с уравнением реакции для второго электрода, предвари
тельно расставив стехиометрические коэффициенты так. чтобы 
число принятых электронов равнялось числу отданных. П олуча
ется уравнение реакции, самопроизвольно протекающей в гальва
нической цепи. р>

При этом если электродная реакция переписывается в обрат
ном направлении, то знак электродного потенциала изменяется 
на обратный. При сложении электродных реакций потенциалы



алгебраически складываются, и их сумма даст ЭД С гальвани
ческого элемента.

Например, для медно-цинкового элемента

Си2+ +  2 ё = С и  £ ° =  +0 ,34  В,

Zn2++ 2 e = Z n  £ ° = —0,76 В.

Переписав вторую  реакцию в обратном направлении, изменив 
знак потенциала на противоположный и сложив, получаем урав
нение всего процесса и его Э Д С :

Си2+ +  2ё =  Си Е° — +  0,34 В,
Zn —  2"i =  Zn2+ £ °  =  +  0,76 В

Cu2+ +  Zn =  Си +  Zn2+ Е  =  +  0,34 +  0,76 =  1,1 В.

Рассмотрим несколько примеров.
1. Будет ли олово растворяться в одномолярном растворе со 

ляной кислоты ( [Н +] =  1 м ол ь /л )? Д ля реакции

Sn2+ +  2 e= S n  £ ° = —0,14 В,
для реакции

H + + e = V 2H2 £ °= 0 ,0 0  В.

В прямом направлении самопроизвольно протекает реакция, ха
рактеризующ аяся большей (алгебраической) величиной потен
циала

Е °\/2  н 2|н+ >  ■Csnisn2+» та к  как  0,00 >  (— 0,14).

Такой реакцией является реакция

Н + + е =  72Н 2.

В торую  реакцию как источник электронов перепишем в обратном 
направлении

Sn—2 e = S n 2+.

Общ ая реакция, проходящ ая в гальваническом элементе, по
лучается суммированием обеих реакций

2H+ +  S n = S n 2+ + H 2.

Итак, олово растворяется в растворе 1 М  кислоты.
2. Будет ли олово растворяться в воде? Из таблицы потен

циалов находим, что потенциал для воды ([Н + ] =
=  10~7 г-ион/л) не равен нулю, как это имело место для раство
ров с [Н +] =  1, а равен —0,41 В:

Н+ +  <Г== 1 /2Н а Е — — 0,41 В ([Н 4 ] =  10~7 моль/л).

Для олова же, как и раньше,

Sn2+ + 2 ?= S n  £ ° = —0,14 В,



ггак как ( —0,14) >  (—0,41), то в прямом направлении протекает 
реакция

Sn2+ +  2 e= S n .

Реакция, характеризующ аяся меньшей величиной потенциала, 
будет протекать в обратном направлении

Н2—2ё=2Н +.

Суммарная реакция идет самопроизвольно:

Sn2+ +  H 2= S n  +  2H+.

Итак, в воде олово растворяться не мож ет; если же через раст
вор соли двухвалентного олова пропустить водород, то будет о б 
разовываться металлическое олово.

ПОЛЯРИЗАЦИОННЫЕ ЯВЛЕНИЯ В ГАЛЬВАНИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТАХ

П еревод электрохимической системы под действием внешнего 
тока  из равновесного состояния в неравновесное сопровож дается 
изменением величины электродного потенциала. Это явление, а 
такж е разность между потенциалом электрода под током и рав
новесным потенциалом в том же электролите называется элект
родной поляризацией. Различают электрохимическую поляриза
цию и концентрационную поляризацию.

Если отсутствует электрохимический процесс, то пропускание 
электричества через электролит приводит к чисто физическому 
процессу заряжения электродов, к изменению их потенциалов. 
Возникает электродвиж ущ ая сила, направленная против внешне
го напряжения, и ток прекращается.

Поляризация электродов происходит и при наличии электрод
ных процессов, однако чем легче металлический электрод обм е
нивается ионами с раствором, тем меньше поляризация. Так, 
увеличение отрицательного заряда электрода (сдвиг потенциала 
его в отрицательную сторону) сейчас же вызывает выделение не
которого количества катионов металла из раствора, которые 
связы ваю т электроны металла и сдвигаю т потенциал электрода 
в положительную сторону. При включении больш его напряжения 
происходит дальнейший процесс заряжения и изменения потен
циала электродов, который будет продолж аться до тех пор, по
ка поляризация не приведет к возникновению электрохимических 
процессов, сопровож даю щ ихся потреблением и получением элек
тронов. Тогда начнется электролиз в полном смысле этого слова 
и через систему начнет протекать уж е стационарный ток. В этом 
случае проявляется электрохимическая (химическая) поляриза
ция со  своей ЭДС, направленной против приложенной извне 
разности потенциалов. В результате поляризации электродов Э Д С  
работаю щ его элемента всегда меньше той, которая отвечает о б 
ратимой электрохимической реакции. Таким образом , причиной 
неприменимости к электролитам закона Ома в обычной форме



является возникновение обратно направленной ЭД С поляризации 
электродов, поэтому при наличии электролита в цепи этот закон 
следует писать в несколько измененной форме:

, Е ~ Е П 
R ’

где Е„ — ЭД С поляризации.
Смещение величины потенциала электрода от исходного рав

новесного значения, вызванное изменением концентрации потен- 
циалопределяющих ионов в растворе, называется концентрацион
ной поляризацией. Так, при электролизе раствора A g N 0 3 с се 
ребряными электродами концентрация электролита в катодном 
пространстве уменьшается, а в анодном возрастает. Это приво
дит к образованию  концентрационного элемента, электродвиж у
щая сила которого направлена против приложенной разности по
тенциалов. Концентрационная поляризация наблюдается в раз
личных процессах промышленного электролиза, при работе акку
муляторов и др. Возникновение концентрационной поляризации 
снижает ЭДС химических источников тока при их работе.

Выяснение связи между величиной поляризации и скоростью  
электродного процесса является важнейшим методом изучения 
электрохимических процессов. При этом результаты измерений 
обы чно представляют в виде поляризационных кривых — кривых 
зависимости плотности тока электрода от величины поляриза
ции. Вид поляризационной кривой электродного процесса отра 
ж ает особенности его протекания. М етодом поляризационных 
кривых изучают кинетику и механизм окислительно-восстанови
тельных реакций, работу гальванических элементов, явления кор
розии и пассивности металлов, различные случаи электролиза.

Процесс устранения поляризации называется деполяризацией. 
Концентрационную поляризацию можно в значительной степени 
уменьшить перемешиванием раствора. Химическую поляризацию 
мож но снизить введением специальных вещ еств (деполяризато
р ов ), вступающ их в реакцию с продуктами, обусловливающ ими 
поляризацию.

Наибольш ее значение имеет катодная поляризация, благода
ря которой на катоде скапливается избыток электронов и он ста
новится более отрицательным. Д ля борьбы  с ней обычно приме
няют вещества, называемые катодными деполяризаторами. Обы ч
но это окислители, которые принимают электроны от катода, 
препятствуя поляризации, например, Си2+ (в медно-цинковом 
элементе), М п 0 2 (в марганцево-цинковом элементе) и др. М е
ханизм процесса деполяризации мож но представить уравнения
ми:

Си2+ +  2 ё = С и ; 2М п0 2 +  Н20  +  2 ё = М п 20 3 +  2 0 Н -.



На электродах гальванических элементов протекают реакции 
окисления-восстановления. Материал электродов при этом изме
няется. Однако могут быть построены и такие элементы, элект
роды которых не претерпевают изменений, а являются лишь пе
реносчиками электронов. Гальванический элемент, в котором 
электродами являются две платиновые пластины, опущенные в 
растворы FeCl3 и KI, дает ток за счет окислительно-восстанови
тельного процесса без участия в нем материала электродов. Он 
состоит из двух полуэлементов.

В первом полуэлементе протекает процесс

2 I -—2 ё =  12

и платиновый электрод заряж ается отрицательно.
Во втором полуэлементе протекает процесс

Fe3+ +  e = F e 2+

и платиновый электрод заряж ается положительно. П родукты 
окисления и восстановления остаю тся в растворе.

М олекулярное уравнение этой реакции будет иметь вид

2 K I+ 2 F e C l3= l2  +  2FeC l2 +  2KCl.

В лю бом полуэлементе наряду с окислителем или восстано
вителем имеются вещества, ими образуемые. Они составляю т 
окислительно-восстановительные системы, или пары из окислен
ной и восстановленной форм.

Так, в первом полуэлементе окислительно-восстановительной 
системой (парой) является Ь/21- , где 12 — окисленная форма 
(ставится в числителе), а 21~ — восстановленная форма (ставит
ся в знаменателе). В о втором полуэлементе такой системой яв
ляется: Fe3+/F e2+, где в числителе — окисленная форма, в знаме
нателе — восстановленная форма.

Потенциал, возникающий в результате окислительно-восста
новительной реакции, называется окислительно-восстановитель
ным. Потенциал измеряют для данной системы (пары ). Очевид
но, ЭД С  элемента обусловлена величинами окислительно-восста
новительных потенциалов в первом и втором полуэлементах.

Величина окислительно-восстановительного потенциала Е  вы
числяется по уравнению Нернста:

£  __ £■() _|_ 0' 059 j аокисл 
Я а восст

где Яокисл — активность окисленной формы в системе, аВосст — 
то же восстановленной формы, Е° — стандартный окислительно
восстановительный потенциал, п — число электронов, участвую 
щих в реакции.



Стандартные электродные потенциалы окислительно-восстановительных систем
при 25° С

[Окисленная форма Восстановленная форма Электродная реакция £», в

2Н+ Н2 2H + + 2ё ^  Нг 0,00

[SnCle]2~ [SnCl4]2~ [SnCle]2—+ 2 e  ^  [SnCl4]2 +2C1- - 0 , 1 5
s4o2~ 2&20 з_ S,0 ; ? ~ + 2e ^ 2S,0 ^ - 0,15

[F e(C N )e]3- [F e(C N )e]4- [F e(C N )e]3- + e - [ F e ( C N ) 6l4- 0 ,36
M n 0 7  + 2H20 M n 02(T) + 4 0 H ~ M n 0 7 + 2 H 20 + 3 e  ^  M n02+ 4 0 H ~ 0,57

12 (к) 2 I- I2+ 2e ^  2I~ 0,54

Fe3+ Fe2+ Fe3+ + e ^ F e 2+ 0,77

;n o j -  +  2h + N 0 2 + H20 N 0 ^ + 2 H + + i  ^ N 0 2+ H ,0 0,81

N 0 7 +  10h4 N H +  +  3H 20 N 0“ + 10 H + + 8 e  ^  N H ^+3H 20 0,87

N 0 ^ +  4H + NO + 2H20 N O J f+ 4 H + + 3 e  ^  N 0 + 2 H 20 0 ,95

N 0 ^  + 2H + NO + H20 N 0 ~ + 2 H + + i  ^  N 0 + H 20 0,98

В г 2 (ж ) 2Br“ Br2+ 2 e  ^  2Br— 1,07

IOJ- + 6H + . 1“  + 3H20 I O ^ + 6H + + 6e ^  I“ + 3 H 20 1,08

0 2 + 4H + 2H20 0 2+ 4 H + + 4 ?  ^  2H20 1,23

•Mn02(T) + 4H + Mn2+  + 2H20 M n02+ 4 H + + 2 e  £  Mn2+ + 2 H 20 1,28

C12 (r ) 2C\~ Cl2+ 2 e  ^  2C1“ 1,36

С ггО|_  + 14H+ 2Cr3 +  + 7Нг0 Cr20 f ~ + 1 4 H + + 6 J ^  2Cr3+ + 7 H 20 1,33

CIO7  + 6H + Cl-  + 3H20 C 1 0 ^ + 6 H + + 6 e  C 1 ~ + 3H 20 1,44

P b 0 2( T ) + 4 H + Pb2+  + 2НгО P b02+ 4 H + + 2 e  Pb2+ + 2 H 20 1, 45

M nO^ + 8H + Mn2 +  -t- 4H20 M n 0 7 + 8 H + + 5 e  ^  Mn?+ + 4 H 20 1,51

M n 0 7  + 4H + Mn02(T) + 2H20 М п 0 7 + 4 Н + + З ё  ^  M n02+ 2 H 20 1,69

H20 2 + 2H + 2H20 H20 2+ 2 H + + 2 e  2H.,0 1,78

s2o=- 2 S 0 2~ S20 g —+ 2 e  ^  2 S 0 2” 2,01

° 3 ( r )  +  2H _I 0 2(r) +  H2o О з+2Н "1"+2в ̂  0 2+ H 20 2,07

F2 2F- F2+ 2 e  ̂  2F ~ 2 ,87

Для сравнения потенциалов берут соотнош ение — кисл =  1,
а ВОССТ

т . е. одинаковые активности окисленной и восстановленной форм 
(например, каждая 1 м оль/л ). Тогда в уравнении Е = Е °. Вели

чины окислительно-восстановительных потенциалов измеряются 
по отношению к стандартному водородному электроду.



Потенциал окислительно-восстановительной системы, измерен
ный по отношению к обратимому водородному электроду, приня
тому за нуль, при условии, когда отношение активностей окислен
ной и восстановленной форм равно 1, называется стандартным 
окислительно-восстановительным потенциалом. Так, если при 
указанных условиях составить гальванический элемент из систе
мы М п 0 4-+ 8 Н + /М п 2+ и водородного электрода, то стандартный 
окислительно-восстановительный потенциал Е° будет равен 
1,51 В. Знак «  +  » означает, что электроны движ утся от водород
ного электрода. Если электроны движутся к водородному элект
роду, то знак потенциала будет отрицательным (например, Е° 
для Zn2+/Z n = —0,76 В ).

Определенные таким путем стандартные потенциалы приве
дены в табл. 15.3. Л егко заметить, что данные табл. 15.1 и 15.3 
связаны между собой. Величины потенциалов в этих таблицах 
отнесены к стандартному водородному электроду.

Металлы, погруженные в растворы своих солей (при а = 1 ) ,  
представляют собой  аналогичные окислительно-восстановитель
ные системы. П оэтом у Е° этих систем мож но сравнивать (часто  
их помещ ают в одну таблицу).

Стандартный окислительно-восстановительный потенциал яв
ляется количественной характеристикой как процесса окисления, 
так и обратного ему процесса восстановления. Чем больш е чис
ловая величина отр ицательного потенциала, тем больше восста
новительная способность данной пары, и наоборот, чем больш е 
положительный потенциал, тем больш е _  ее окислительная Спо
собность

Например, сравним окислительные способности М п 0 2 и 
КМпО* в кислой среде:

MnO„ +  4Н+  +  2~е =  Мп2+ +  2 Н ,0 , Е° =  +  1,23 В,2

МпОГ +  8Н + +  5 ё =  Мп2+ +  4Н20 ,  Е° =  +  1,51 В.

Потенциал второй реакции больше, значит, ион М п 0 4_  обладает 
более высокой способностью  принимать электроны, и он будет 
как окислитель сильнее и активнее действовать по сравнению с 
М п 0 2. Для слож ных ионов, претерпевающих изменение в соста 
ве, окислительно-восстановительные потенциалы зависят от pH 
раствора.

Например, для процесса

МпОГ +  8Н + +  Мп2+ +  4Н30  

уравнение Нернста будет иметь вид

а _  •



§  8. НАПРАВЛЕНИЕ
ОКИСЛИТЕЛЬНО ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ

Окислительно-восстановительные реакции находят широкое 
применение на практике. П оэтом у очень важно знать, в каком 
направлении пойдет процесс и мож ет ли вообщ е данная реакция 
в данных условиях происходить. Каждая из электродных реак
ций окисления-восстановления протекает только на границе раз
дела электрода и соответствую щ его ему раствора соли. М ож но 
построить аналогичную окислительно-восстановительную цепь, 
но с участием только ионов в каждом из процессов окисления и 
восстановления, при этом электроды, например платиновые или 
графитовые, не изменяются, а продукты окисления-восстановле
ния остаю тся в растворе и не выделяются на электродах.

Рассмотрим пример реакции восстановления перманганата 
калия нитритом натрия. Составим следующий гальванический 
элемент:

Pt<->|NaN02, N a N 0 2||KCl||KMn04, M n S 0 4|Pt<+>.

На электродах имеют место электродные процессы

N 0 3- + 2 H + + 2 e = N 0 2- + H 20 , Я0 =  +0 ,94  В,

М п 0 4~ +  8Н ++ 5 ё = М п 2++ 4 Н 20 , £ °= + 1 ,5 1  В.

В  данном гальваническом элементе потенциал меньше на элект
роде, находящемся в растворе нитрита натрия, поэтому на этом 
электроде при замкнутой цепи процесс идет в сторону той реак
ции, которая освобож дает электроны:

N 0 2- + H 20 - 2 e = N 0 3-+ 2 H + , £ ° = —0,94 В.

Следовательно, электродная реакция, характеризующ аяся 
меньшей величиной потенциала (играет роль восстановителя), 
переписывается в обратном направлении, при этом знак потен
циала изменяется на обратный. Реакция на электроде 
М п0 4_ /М п2+ протекает в том направлении, в котором происходит 
присоединение электронов:

М п 0 4-+ 8 Н + + 5 е = М п 2++ 4 Н 20 , £ °= + 1 ,5 1  В.

Суммируя одну самопроизвольно протекающ ую электродную ре
акцию и другую, протекающ ую под действием первой, получаем 
общ ее уравнение реакции, самопроизвольно протекающей в галь
ваническом элементе. Суммируя электродные потенциалы, нахо
дим ЭД С  элемента: Э Д С = —0,94 + 1 ,5 1 = + 0 ,5 7  В. П оложительное 
значение ЭД С подтверж дает возмож ность протекания реакции в 
целом.

В случае окислительно-восстановитеЛьных реакций направле
ние протекания реакции определяется самопроизвольным пере



ходом электронов с электрода, где их потенциал выше, на элек
трод, где их потенциал ниже.

Часто возникает необходимость определить, возмож но ли 
взаимодействие каких-либо двух вещ еств в водном растворе. 
Рассмотрим несколько примеров.

1. М ож но ли действием галогена на двухвалентное ж елезо 
перевести его в прехвалентное состояние? Для железа Fe3 f+ e =  
= F e 2+ Е ° = + 0,77 В. У фтора, хлора и брома потенциал выше, а 
именно:

E f1/2$~=  +  2,87 В; £ а 2/2с г =  +  1,36 В, £вг2/2Вг“ =  +  1,07 В;

но для йода ниже: £ °2/2г =  + 0 ,5 3  В. Возможна только реакция, от
вечающая большей величине потенциала. Например: С12 +  2 ё =  
=2С1~ £ °= + 1 ,3 6  В. Для железа в этих условиях возможна толь
ко обратная реакция, а именно: Fe2+—e = F e 3+ Е ° = —0,77 В. Тогда 
общ ей реакцией, которая протекает самопроизвольно, будет 
C l2 +  2Fe2+= 2 C l~  +  2Fe3+. Она характеризуется Э Д С = 1,36—0,77 =  
=0 ,59  В. П оложительное значение ЭД С свидетельствует о воз
мож ности реакции окисления-восстановления. Таким образом , 
фтор, хлор и бром могут переводить двухвалентное ж елезо в 
трехвалентное, й о д  же в связи с низким значением его потен
циала не способен осущ ествить такой переход. В случае с йодом 
возможна только противоположная реакция, в которой ионы Fe8*  
будут окислителями для йодид-ионов: 2I-  +  2Fe3+ = I 2+ 2 F e 2+, или 
в молекулярном виде

2KI +  2FeC l3= I 2+ 2 F e C l2 +  2KCl.

2. Возмож но ли взаимодействие ионов Сг20 72_ и Fe3+? П ре
жде всего следует установить, можно ли вообщ е реакцию взаи
модействия писать. В ионе Сг20 72~ хром находится в своей вы с
шей степени окисления, и процесс мож ет идти только в сторону 
ее уменьшения, для чего ионы Сг20 72- должны принимать элек
троны. Ионы Fe3+ не могут быть превращены в устойчивый ион 
с большим зарядом, этот ион такж е мож ет только принимать 
электроны. Таким образом , реакция меж ду этими двумя ионами 
невозможна.

3. Рассмотрим более сложный пример. В озм ож но ли взаимо
действие фторид-иона с дихромат-ионом в кислой среде? Для на
писания реакций нужно хорош о знать свойства элементов и их
соединений. Д ихромат калия в кислой среде, будучи окислите
лем, переходит в ион трехвалентного хрома. Составим электрон
но-ионное уравнение реакции:

Сг20 7г_+  14Н + + 6ё= 2С г3++ 7 Н 20 .

Д ихромат-ион мож ет выступать только в качестве окислителя. 
Д ля фторид-иона возможна только реакция 2F~—2 e = F 2.



Итак, в одной реакции электроны принимаются, в другой о т 
даю тся, следовательно, окислительно-восстановительная реакция 
в принципе может быть написана. Теперь необходимо обратиться 
к численным значениям для выяснения возмож ности ее проте
кания:

Сг20 72-+ 1 4 Н + + 6 ё = 2 С г 3+ + 7 Н 20 , £ °= + 1 ,3 3  В.

F2 +  2 g = 2 F -  £ °= + 2 ,8 7  В.

Потенциал второй реакции выше потенциала первой, следова
тельно, самопроизвольно мож ет протекать только вторая реак
ция, а первая под действием второй возмож на только в обр ат
ном направлении. Таким образом , взаимодействие F~ и СГ2О 72- 
ионов невозможно.

Возьмем вм есто фторид-иона хлорид-ион и снова сравним по
тенциалы реакций:

Сг20?“  +  14Н+ +  бё =  2Сг3+ +  7Н20 ,  Е° =  +  1,33 В,

С1, +  2 ё = 2 С Г ,  £ ° =  +  1,36 В.

Потенциал второй реакции снова выше потенциала первой,
поэтому в стандартных условиях реакция в прямом направлении
не протекает. Тем не менее, если к тому ж е 1 М раствору дихро
мата калия прилить более концентрированную соляную кислоту 
(например, 2М НС1), начинается самопроизвольная реакция вы
теснения свободного хлора и образования ионов Сг3+. П ротиво
речие теории с  опытом объясняется тем, что ^сг2о2- / 2сг3+ ~
=  + 1 ,3 3  В относится к раствору, в котором концентрации всех 
ионов равны по 1 моль/л. Вычислим £ Сг о'-“ /2Сг3+ для Раст"

воров с большей концентрацией ионов водорода, например для 
2 М  раствора НС1. Согласно формуле Нернста

Р  „ о  , 0 ,0 5 9  , [Cr2Op ] [Н +] и
Сгг0 2~ /2 С г3+  ^ С г, 0 2~ /2 С г3 +  6 [Сг-1+]2

пусть
[Сг3+] =  [Сг20|—] =  1 моль/л.

В 2 М  растворе НС1 [Н + ]= 2  моль/л. П оэтом у

„  , „ о  , 0 ,0 5 9  , 2 ^
Е Cr.nl-ПГ'*+ =  1 .33 +  — —  lg -  -сггор/гсг0-1- ’ ' е 1

=  1,33 +  0,059 ' 14 ' °--3-— =  1,37 В. 
6



Итак, в 2 М растворе кислоты потенциал ^сг о2_/2Сг3+ ^

>  £ Ci,/2cr> в таком ‘растворе реакция

Сг20 7-_  +  14Н+ +  бё =  2Сг3+ +  7НаО

протекает самопроизвольно в указанном направлении, тогда как 
вторая реакция возможна только в обратном направлении 
2С1~—2ё=С 12. Практически же потенциал Е „ 3+ мо-12,\-> Г

жет быть значительно повышен увеличением концентрации 
ионов.

Учитывать концентрацию ионов при предсказании вероятно
сти протекания реакции следует только в тех случаях, когда по
тенциалы двух сравниваемых реакций окисления-восстановления 
очень близки; практически же при разнице больше чем в 0,3 В  
о возмож ности протекания окислительно-восстановительной ре
акции можно судить по стандартным потенциалам.

С помощ ью окислительно-восстановительных потенциалов 
мож но определить не только возмож ность протекания реакции, 
но и вычислить константу равновесия окислительно-восстанови
тельного процесса.

Известно, что степень протекания реакции слева направо оп 
ределяется константой равновесия, так как переход электронов 
в окислительно-восстановительной реакции происходит лишь д о  
тех пор, пока сущ ествует разность потенциалов. Реакция окисле
ния-восстановления переходит в состояние равновесия, когда раз
ность потенциалов становится равной нулю, т. е. в данном состо 
янии (в состоянии равновесия) потенциалы окислителя и восста
новителя становятся одинаковыми, равными. Например, при рав
новесии для реакции восстановления перманганата калия ионом 
Fe2+ потенциал окислителя равен потенциалу восстановителя, 
т. е.

^ М п 0 7 + 8 Н + / М п 2+  =  £ р с3+ / Fe 2+ .

П оскольку в данной реакции окислитель присоединяет 5 элек
тронов, восстановитель должен поставить эти 5 электронов. Т ог
да процесс окисления ионов Fe2+ до Fe3+ запишется следующим 
ионно-электронным уравнением:

5Fe2+ - 5 e  =  5Fe3+.
При этом значение потенциала для пары Fe3+/F e2+ не изменит
ся, что мож но наглядно показать вычислением, используя урав
нение Нернста:

t л  л с п  1 ..  ° F e ,+
■^'Fe3+ /F e 2+ ^ 'F e 3+/F e 2+

Ье

г0  , 0 ,059  - aFe"+
=  Fe3+ Fv2 f -I-Ё  lg ^7-----------

Fe



Е° 0,059 мпо4
М п 0 4 + 8Н + / М п 2 +  5  »  а а+

М п

р О  , 0,059 . 4 е 3+
=  F e 3+ /F e 2+ +  --------§  I •

й  ° F e 2+

Теперь запишем слева потенциалы, а справа — члены с активно
стями:

Р 0 рО
М п О “ + 8Н + / М п 2 +  F e 3 + / F e 2+

0,059
с d  ^Н+

3 F e:t+ М п 0 4l g _ £ £ _ _ l g .
F e u M n

0,059 , a M n 2 + a Fe3+ 
 7  *g a?i+r e  M n O . h4

Как видно, выражение, стоящ ее под знаком логарифма, равняет
ся константе равновесия К  для реакции

МпОГ +  8Н + +  5Fe2+ £  Mn2+ +  4Н20  +  5Fe+2,

_ a M n 2+ °F e = +

4 е 2+ а М п О Г  a H +4

Следовательно, теперь мож но записать

р0 _  о 0,059 , 1 ,
М п О г  + 8 Н + / М п ‘ + + 4 Н г О  £ 'F e 3 +/F e 2+ ~  r  * 6

l g /c  =

5

5 (£° 1 О , ---  Е р „3+/Р-2+)
M n 0 7 + 8 H + / M n 2+ + 4 H S0  Fc / F l

или
с0 tO

0,059

и, подставив значения потенциалов, получим
Ь  К 5 (+  1.51 -0 ,7 7 )  =  5 -0 ,74  _  63 

0,059 0,059 ""

Тогда константа равновесия для рассматриваемого примера 
(восстановление перманганата калия двухвалентным железом в
кислой среде) Л’==10й3, т. е. эта реакция практически необра
тима.

Зависимость константы равновесия от окислительно-восстано
вительных потенциалов для лю бой окислительно-восстановитель
ной реакции мож но выразить формулой

п (£°   £° )Jg д- _ v ОКИСЛ ВОССТ '



где К  — константа равновесия изучаемой реакции окисления- 
восстановления; п — число электронов, принимаемых окислите
лем и отдаваемых восстановителем; £окисл и Евосст —  стандартные 
потенциалы окислителя и восстановителя.

§  9 . ЭЛЕКТРОЛИ З

Электролизом называется окислительно-восстановительный 
процесс, протекающий при прохож дении электрического тока че
рез раствор или расплав электролита.

Химические реакции на электродах осущ ествляю тся за счет 
электрической энергии. При электролизе катод — восстановитель, 
так как он отдает электроны катионам, а анод — окислитель, так 
как он прииимает электроны у атомов. Восстановительное и окис
лительное действие электрического тока сильнее действия химиче
ских восстановителей и окислителей.

На характер и течение электродных процессов при электроли
зе больш ое влияние оказывают состав электролита, растворитель, 
материал электродов и режим электролиза (напряжение, плот
ность тока, температура и д р .). П реж де всего надо различать 
электролиз расплавленных электролитов и растворов. В послед
нем случае в процессах будут участвовать молекулы раствори
теля.

Рассмотрим электролиз водного раствора хлорида натрия 
(электроды угольные). В этом случае в растворе находятся гид
ратированные ионы Na+ и С1~, а такж е молекулы воды. Для вос
становления ионов Na+ к катоду надо приложить потенциал, рав
ный —2,71 В, а для восстановления молекул в о д ы 2 —0,83 В. П о
скольку восстановление молекулы воды требует большей величи
ны потенциала, то на катоде разряж аться будут молекулы воды, 
а не ионы натрия:

2Н аО +  2е =  Н , +  2 0 Н “  

а на аноде будут окисляться хлорид-ионы:

2 С Г — 2ё =  С1г.

В итоге на катоде выделяется водород, а на аноде — хлор и
накапливается NaOH. Сложим уравнения двух электродных про
цессов и получим общ ее уравнение электролиза водного раство
ра хлорида натрия:

2Н 20  +  2<? =  Н2 +  20Н ~

2 С Г — 2ё =  С12
■' ■■ ■' 1 - ■ ■ —   ■1 ■ ■ — - »

____________________ 2 Н ,0  +  2 С Г  =  Н2 +  С12 +  20Н ~
2 Вода как окислитель реагирует по уравнению 2Н20 + 2 ё  =  Н2+ 2 0 Н ~ . Эта

реакция протекает при потенциале —  0,83 В.



2H 20  +  2 N a C l= H 2 +  C l2 +  2N a0H .

Как же протекают реакции восстановления на катоде в вод
ных растворах?

Ответ можно получить с помощ ью электрохимического ряда 
напряжений (см. с. 330). Чем меньше алгебраическая величина 
стандартного электродного потенциала, тем характернее для не
го ионное состояние и тем труднее восстановить его ионы на ка
тоде. При этом возможны три случая.

1. Катионы металлов, имеющих малую величину стандартно
го электродного потенциала (от Li+ до А13+ включительно), не 
восстанавливаются на катоде, а вместо них восстанавливаются 
молекулы воды.

2. Катионы металлов, имеющих стандартный потенциал, мень
ший, чем у водорода, но больший, чем у алюминия (от А13+ ДО' 
Н ), при электролизе на катоде восстанавливаются одновременно 
с молекулами воды.

3. Катионы металлов, имеющих стандартный электродный по
тенциал, больший, чем у водорода (от Си2+ до Аи3+), при элект
ролизе практически полностью восстанавливаются на катоде.

Если же водный раствор содерж ит катионы различных метал
лов, то при электролизе выделение их на катоде протекает в по
рядке уменьшения алгебраической величины стандартного элект
родного потенциала соответствую щ его металла. Так, из смеси ка
тионов Ag+, Cu2+, Fe2+ сначала будут восстанавливаться катио
ны серебра ( £ 0= + 0 ,8 0  В ), затем катионы меди (£ °= + 0 ,3 4  В ) и 
последними — катионы железа (Е ° = —0,44 В ).

Характер же реакций, протекающих на аноде, зависит как 
от присутствия молекул воды, так и от вещ ества, из которого сде
лан анод. Различают нерастворимые и растворимые аноды. Н е
растворимые аноды изготовляют из угля, графита, платины. При 
электролизе нерастворимые электроды сами не посылают элект
роны во внешнюю цепь, электроны посылаются в результате 
окисления анионов и молекул воды. При этом анионы бескисло
родных кислот при их достаточной концентрации окисляются д о 
вольно легко. Если же в растворе находятся анионы кислородсо
держащ их кислот (например, S 0 42-, N 0 3~, С 0 32- ,  P 0 43~), то на 
аноде окисляются не эти ионы, а молекулы воды.

В случае растворимого анода электроны во внешнюю цепь 
посылает сам анод, а не анионы раствора. Растворимые аноды 
изготовляются из меди, серебра, цинка, кадмия, никеля, железа 
и др. Однако при определенных условиях нерастворимыми стано
вятся и аноды из железа, никеля, свинца и др.

3 В очень разбавленных растворах на аноде наряду с хлором может выде
ляться и кислород за счет окисления молекул воды:



В качестве примера мож но привести электролиз раствора хло
рида меди (II) с медным анодом. П ротекающ ие процессы м ож 
но изобразить так:

на аноде Си—2 ё = С и 2+, 

на катоде Си2+ + 2 ё= С и .

В данном случае процесс сводится к анодному окислению ато
мов меди и катодному восстановлению ионов меди, т. е. перено
су меди с анода на катод. При этом количество соли в растворе 
остается неизменным.

Рассмотрим несколько примеров электролиза водных раство
ров.

П р и м е р  1. Как протекает электролиз водного раствора хло
рида меди (II) СиСЬ с инертными угольными электродами?

В ряду напряжений медь расположена после водорода (Е °=  
= + 0 ,3 4  В ), поэтому на катоде восстанавливаются ионы Си2+ и
выделяется медь. На аноде окисляются хлорид-ионы С1~ и выде
ляется свободный хлор:

катод: Си2+ +  Че =  Си 
анод: 2С1- — 2е =  С1,

Си2+  -f 2С Г  =  Си +  С12 

или в молекулярной форме:

CuCl j ——— Си +  С12.

П р и м е р  2. Как протекает электролиз раствора сульфата 
калия с инертными электродами?

катод: 2Н 20  +  2е — Н2 +  20Н  
120 — 4е =  0 2анод: 2Н 20 — 4е =  0 ,  +  4Н+

6Н 20  =  2Н 2 +  0 2 +  4 0 Н ~ + 4 Н + '

В прикатодном пространстве образуется щелочь, а около анода 
образуется Н 25 0 4.Если катодное и анодное пространства не раз
делены перегородкой, то ионы Н+ и О Н -  образую т при переме
шивании воду. П оэтом у окончательное уравнение будет иметь 
вид

2Н 20  =  2Н2 +  0 2.

Итак, электролиз водного раствора K2SO 4 сводится к электроли
зу воды, а количество растворенной соли остается неизменным, 
ее роль сводится лишь к созданию электропроводящ ей среды. 

П р и м е р  3. Как протекает электролиз раствора сульфата
цинка с инертными электродами?



На катоде одновременно восстанавливаются катионы металла
и молекулы воды, а на аноде выделяется кислород:

катод: Zn2+  +  2е =  Zn
2Н20  +  2ё =  Н2 +  2 0 Н -  

анод: 2Н20  — 4ё =  0 2 -f-4H+

Zn2+  +  2Н 20  =  Zn +  Н2 +  0 2 +  2Н+ ’

или в молекулярном виде:

ZnS04 +  2Н20  эл-к-т-?°-г!из—»■ Zn +  Н2 +  0 2 +  H2S 0 4.

П р и м е р  4. Как протекает электролиз водного раствора 
сульфата цинка с применением электродов из цинка?

катод: Zn2+ + 2 e = Z n .

анод: Z n —2 e = Z n 2+.

При почленном сложении этих уравнений катодной и анодной ре
акции получается 0 = 0 ,  а не общее уравнение. Это говорит о  том, 
?то в данном случае процесс сводится к анодному окислению 
цинка и катодному восстановлению его ионов, т. е. переносу цин
ка с анода на катод.

При большой концентрации ионов водорода на катоде может 
протекать реакция их восстановления:

2Н+ +  2 ё = Н 2.

При большой концентрации ионов О Н -  ойи окисляются на аноде:

4 0 Н - - 4 ё = 0 2 +  2Н20 .

Плотность тока можно так увеличить, что, например, при 
электролизе раствора сульфата меди наряду с восстановлением 
ионов меди будет выделяться водород.

Закономерности электролиза водных растворов распространя
ются и на расплавы. Однако отсутствие в этом случае воды ска
зывается и на характере электродных процессов. Электролиз 
расплава, например NaCI, при нерастворимом аноде сводится к 
восстановлению катиона (на катоде) и окислению аниона (на 
аноде). Н о если применять растворимый анод, например медный, 
то в расплавах может происходить анодное растворение металла.

П р и м е р  5. Как протекает электролиз расплава гидроксида 
калия с нерастворимыми электродами?

В расплаве гидроксид калия диссоциирует на ионы:

KOH=f± K + + O H - .

При протекании через расплав электрического тока к катоду бу- 
цут перемещаться катионы К+ и принимать электроны (восста
навливаться). К аноду будут подходить анионы О Н -  и отдавать



электроны (окисляться). Схема процесса выглядит следующим 
образом:

К+ +  г =  К 
4 0 Н ~ — 4ё =  0 2 +  2Н 20

4К+— 4 0Н ~  4 К + 0 2 +  2Н20 .

П р и м е р  6 . Как протекает электролиз расплава сульфата 
натрия с нерастворимыми электродами?

Na2S 0 44 ± 2 N a + + S 0 4 2-,

схема процесса электролиза:

Na+ +  е — Na 
2S04- —  4в =  2 SO., +  0 2

или
4Na+ +  2S04-  электР ° ™ ^  4Na +  2 S 03 +  0 2>

2Na2S 0 4 злектролиз̂  4Na +  2S03 +  0 2.

НАПРЯЖЕНИЕ РАЗЛОЖЕНИЯ. ПЕРЕНАПРЯЖЕНИЕ

Процессы электролиза в принципе обратны процессам рабо
ты соответствующих гальванических элементов, и при обратимом 
процессе термодинамические характеристики их должны совпа
дать. Однако при практическом проведении электролиза процесс 
часто сопровождается побочными явлениями, делающими его не 
вполне обратимым.

Н аименьш ая разность потенциалов, необходим ая для п роведе
ния данного процесса электролиза, называется напряжением раз
ложения.

При обратимом процессе напряжение разложения равно ЭДС 
гальванического элемента. Однако чаще оно оказывается боль
шим. Так, при электролизе водных растворов H 2S O 4, H N O 3, 
Н 3Р О 4, N aO H , К О Н  в конечном счете происходит только разло
жение воды с выделением на катоде водорода, а на аноде — 
кислорода. Напряжение разложения всех этих электролитов 
близко к 1,70 В. Казалось бы, оно должно отвечать ЭД С  цепи 
Р1:,Н2[к и с л о т а ]0 2,Р1:. Но для этой цепи ЭД С  равно 1,07 В, а 
найденное напряжение разложения больше его на 0,63 В. И в 
других случаях при электролизе нередко нужно применять раз
ность потенциалов большую, чем ЭДС обратной цепи. Это яв
ление называется перенапряжением при электролизе.

П еренапряж ение т] при электролизе равно разности меж ду 
напряжением  (разностью потенциалов), наложенным на электро
ды  £разл, и Э Д С  с гальванического элемента, отвечающего обрат
ной реакции Е:



Перенапряжения на электродах представляют собой соответству
ющие составляющие перенапряжения при электролизе. Перена
пряжение на электроде равно разности между потенциалом по
ляризованного электрода и равновесным потенциалом данного 
электрода.

Катодное перенапряжение — это дополнительное напряжение, 
прикладываемое к катоду (при этом потенциал катода смещает
ся далее в отрицательную сторону), а анодное — к аноду (при 
этом потенциал анода смещается далее в положительную сторо
ну).

М ож но было бы ожидать, что при разряде положительных 
ионов (катионов) на катоде легче всего будут разряжаться те из 
них, которым отвечает наибольшее значение положительного по
тенциала. Аналогично при переходе с анода в раствор каких- 
либо положительных ионов (анодное растворение вещества) 
легче всего в раствор будут переходит те из них, которым отве
чает наибольшее значение отрицательного потенциала. Однако 
указанная последовательность разряда ионов их образования на 
электродах часто нарушается из-за перенапряжения.

Так, при электролизе кислого раствора сульфата цинка на ка
тоде в первую очередь должны были бы разряжаться водородные 
ионы, а затем ионы цинка, так как £ 2н+/н2 =  0 ’ М Ш ’ а потенциал 
^zn2+/zn= — 0,76 В. Н о так как перенапряжение водорода на
цинке очень велико ( « 0 , 7 0  В ),  то  фактически в указанных у с 
ловиях будет выделяться и цинк. Выделение таких металлов, 
как Fe и РЬ, которые стоят левее водорода в ряду напряжений, 
может осуществляться только благодаря тому, что они обладают 
перенапряжением, значительно меньшим, чем перенапряжение 
водорода на этих металлах, в особенности при высоких плотно
стях тока. П оэтому потенциал выделения водорода становится 
большим, чем потенциал выделения этих металлов. В других 
случаях, например при электролитическом получении водорода, 
перенапряжение, наоборот, нежелательно, так как приводит к по
вышенному расходу электроэнергии.

В 1905 г. Тафель эмпирически вывел уравнение, связывающее 
перенапряжение с плотностью тока, проходящего через раствор, 
т. е. со  скоростью электрохимического процесса:

r\ =  a + b \ g i,  (15.10)

где ri — перенапряжение, В; а  и b — константы; i — плотность 
тока, А /см 2. Величина а дает значение перенапряжения на раз
личных металлах при плотности электрического тока, равной 
1 А /см 2. Величина b мало зависит от материала электрода и яв
ляется характеристикой самого электрохимического процесса, она 
приблизительно равна 2 -2 ,3RT/nF, т. е. 0,116 В при л = 1 и при 
комнатной температуре. Это значит, что при увеличении плотно
сти тока в 10 раз перенапряжение увеличивается на 0,116 В.



Величина а существенно зависит от материала электрода. Так, 
для платинового электрода а = 0 ,3  В, а для свинцового а= 1 ,5 6  В.

Формула Тафеля неприменима при очень малых плотностях 
тока, так как из уравнения (15.10) следует, что г|=—с» при i = 0, 
в то время как фактически г|= 0  при f = 0 .

Изучению явления перенапряжения было посвящено большое 
число работ. Особенно детально исследовалось перенапряжение 
водорода. Электрохимические реакции являются сложными про
цессами с последовательными стадиями, и малая скорость л ю 
бой из них приводит к нарушению равновесия и появлению пе
ренапряжения.

Разряд ионов гидроксония, приводящий к выделению молеку
лярного водорода, включает ряд последовательных стадий.

1. Диффузная стадия. Электрохимический процесс протекает 
на электроде, поэтому необходима быстрая доставка ионов Н 30 + 
к поверхности, что осуществляется за счет переноса ионов и их 
диффузии.

2. Стадия дегидратации. В ионе гидроксония протон прочно 
связан с молекулой воды, разряд гидроксония невозможен без 
предварительной дегидратации: Н30 +->-Н++ Н 2 0 .

3. Стадия разряда протона:
Н + + ё -* Н .

Образовавишеся атомы водорода одновременно адсорбируются 
металлом:

Н + М е -> М е /Н  (аде).

4. Стадии рекомбинации. П о насыщении поверхности элект
рода адсорбированный водород рекомбинируется и переходит в 
раствор:

2Н (а д с ) -> Н 2 (р а ст в ) .

5. Стадия выделения газа. Образовавшиеся молекулы водоро
да пересыщают раствор и выделяются в виде пузырьков газа:

(р аств)- *"Н 2 (газ).
Теории перенапряжения различаются между собой  по тому, 

какая из указанных стадий считается наиболее медленной, а сле
довательно, и лимитирующей скорость общ его электрохимиче
ского процесса.

Рекомбинационная теория была выдвинута Тафелем в 1905 г. 
Согласно этой теории наиболее медленной является стадия мо- 
лизации (рекомбинации) адсорбированного водорода, поэтому в 
процессе электролиза концентрация атомного водорода на по
верхности увеличивается по сравнению с равновесной, что и при
водит к сдвигу потенциала электрода в отрицательную сторону. 
В дальнейшем эта теория была развита Н. И. Кобозевым, кото
рый связал замедление молизации водорода с энергией адсорб
ции водорода металлом. В рекомбинационной теории впервые бы 
ло объяснено влияние материала электрода на величину перена
пряжения водорода.



Теория замедленного разряда ионов в последнее время по
лучила широкое признание. По этой теории наиболее медленной 
стадией сложного электрохимического процесса является про
цесс разряда ионов. Теория замедленного разряда, предложен
ная Фольмером, не учитывала строения границы электрод— раст
вор, поэтому не могла объяснить влияния состава электролита 
на величину водородного перенапряжения. Это направление по
лучило развитие в работах А. Н. Фрумкина, который показал, 
что, с одной стороны, силы электростатического взаимодействия 
между электродом и ионами вызывают изменение концентрации 
реагирующих веществ в зоне реакции, а с другой —  наличие 
двойного слоя сказывается на величине энергии активации элект
родного процесса.

К металлам, характеризующимся большим перенапряжени
ем (малой энергией адсорбции водорода), например Hg, Pb, 
применима теория замедленного разряда, с помощью которой 
можно объяснить большинство явлений, связанных с изменени
ями перенапряжения водорода. К металлам, характеризующим
ся малым перенапряжением (большой энергией адсорбции во
дорода) ,  например Pt, Ni, наиболее применима теория рекомби
нации.

ПРАКТИЧЕСКОЕ ПРИМЕНЕНИЕ ЭЛЕКТРОЛИЗА

Процессы электролиза получили широкое и разностороннее 
применение в промышленности. Путем электролиза водного раст
вора поваренной соли получают хлор и почти весь едкий натр 
(каустическую сод у ) ,  вырабатываемый промышленностью в на
стоящее время.

Из электрохимических производств, основанных на исполь
зовании электролиза для проведения окислительных или восста
новительных реакций, можно назвать электрохимическое окис
ление NaCl в ЫаСЮз; производство перхлоратов окислением 
хлоратов; электрохимическое получение хлорной кислоты при 
обессоливании морской и минерализованных вод электролиз
ным методом; получение диоксида хлора и т. д. В органической 
химии процессы электролиза используются в реакциях катод
ного восстановления нитросоединений, иминов, имидоэфиров, 
альдегидов и кетонов, карбоновых кислот, сложных эфиров, а 
также в реакциях анодного окисления жирных кислот и их с о 
лей, ненасыщенных кислот ароматического ряда, ацетилирова- 
ния, алкилирования и др.

Металлы, восстанавливающиеся сравнительно легко, выде
ляются обычно не путем электролиза, а с помощью наиболее 
дешевого в наше время восстановителя —  угля, применяемого в 
виде кокса. Для металлов, наиболее трудно восстанавливаемых, 
уголь уже непригоден, и в этом случае прибегают к катодному 
восстановлению, т. е. выделению путем электролиза. Такие ме
таллы могут окисляться водой, поэтому их соединения подвер



гаются электролизу не в водных растворах, а в расплавленном 
состоянии.

Так, металлический магний получается электролизом рас
плавленного M g C l2, металлический натрий —  электролизом рас
плавленного едкого натра, металлический алюминий —  электро
лизом раствора оксида алюминия в расплавленном криолите 
3N aF -A lF 3. Все эти процессы проводятся при высокой темпера
туре, для алюминия, например, при 1000°С.

Другое  направление применения электролиза в металлур
гии —  рафинирование металлов (получение их в чистом виде). 
В наибольшем масштабе этот процесс применяется для рафини
рования меди. Электролитом служат растворы CUSO4 и H 2S 0 4. 
Листы сырой неочищенной (черновой) меди служат анодом. П ро
цесс сводится к растворению анода и выделению меди на като
де; электролит регенерируется и сохраняется в растворе.

Электролитические покрытия металлами получили очень ши
рокое распространение (электролитическое никелирование, хро 
мирование, серебрение, меднение и др.).

Хромирование применяется для повышения коррозионной 
стойкости черных металлов, а также для увеличения твердости 
поверхностного слоя и сопротивления истиранию. Никелирова
ние применяется для изменения внешнего вида изделия и т. д. 
Все эти процессы осуществляются методами, в общем анало
гичными применяемому при рафинировании меди. Покрываемое 
изделие служит катодом, покрывающий металл —  анодом.

§  10. АККУМ УЛ ЯТО РЫ

Аккумуляторами называются гальванические элементы мно
горазового и обратимого действия. Они способны превращать 
накопленную химическую энергию в электрическую (при их раз
ряде), а электрическую —  в химическую, создавая запас ее в 
процессе их заряда. Другими словами, после получения от ак
кумуляторов электрической энергии (разрядка) их способность 
снова отдавать электрическую энергию может быть восстановле
на пропусканием через них электрического тока от внешнего ис
точника (зарядка).

Так как ЭД С  аккумуляторов невелика, их при эксплуатации 
обычно соединяют в батареи.

Свинцовый аккумулятор —  наиболее простой вариант акку
мулятора —  состоит из двух перфорированных (с многочисленны
ми отверстиями) свинцовых пластин, одна из которых (отрица
тельная) после зарядки содержит наполнитель пор —  губчатый 
активный свинец, а другая, положительная, —  диоксид свинца. 
О бе пластины погружены в 25— 30%-ный раствор H 2S 0 4.

Вначале перед зарядкой в поры свинцовых электродов вма
зывается паста, содержащая помимо органического связующего 
в основном оксид свинца РЬО. В результате взаимодействия о к 



сида свинца с серной кислотой в порах обеих электродных пла
стин образуется сульфат свинца

P b 0  +  H2S 0 4= P b S 0 4 +  H 20 .

Во время разрядки аккумулятора на обоих его электродах 
образуется сульфат свинца P b S 0 4, на что расходуется серная 
кислота. При зарядке сульфат на одном электроде превращает
ся в губчатый свинец, а на другом —  в диоксид Р Ь 0 2, причем 
концентрация H2S 0 4 в электролите повышается.

Процесс разрядки: 
на катоде

P b + S 0 42-  =  P b S 0 4 +  2e 

или РЬ— 2 ё = Р Ь 2+\
на аноде

P b 0 2 +  2H2S 0 4= P b ( S 0 4) 2 +  2H20 ,

P b ( S 0 4) 2 +  2 < ?= P b S 0 4+ S 0 42-  

или РЬ4+ +  2ё =  РЬ2+.

Суммарно химическую реакцию, протекающую при зарядке 
аккумулятора, можно выразить уравнением

разрядка
Pb +  РЬ02 +  2H2S 0 4 . -■ Z* 2PbS04 +  2Н20 ,

зарядка

т. е. при разрядке реакция идет слева направо, а при зарядке —  
справа налево. Кроме того, при зарядке на отрицательном элект
роде возможно восстановление ионов водорода Н+ и образова 
ние газообразного Н 2.

Если исходить из того, что свинец активнее водорода, то в 
первую очередь должен идти разряд ионов Н+, но из-за вы соко
го перенапряжения водорода этот процесс сильно замедлен и 
образование свинца преобладает:

ЭДС аккумулятора =  £р Ьад4Н+— -Ерь+н^о, =  1,68— ( — 0,36) =  2,04 В.

На самом деле значение ЭД С  аккумулятора несколько отлича
ется от 2,04В, если учесть, что концентрации ионов РЬ2+ и РЬ4+ 
в растворе не отвечают стандартным условиям. Помимо свинцо
вого аккумулятора в практике находят применение никелево
кадмиевый, никелево-железный и серебряно-цинковый аккумуля
торы.

ТОПЛИВНЫЕ ЭЛЕМЕНТЫ

Проблема преобразования химической энергии непосредст
венно в электрическую —  одна из актуальных задач науки и 
техники. В настоящее время ведутся широкие исследования по 
использованию окислительно-восстановительных реакций горе
ния топлива. В этом случае электрохимические элементы приня



то называть топливными элементами. В качестве окисляющихся 
веществ можно применять обычное топливо —  уголь, кокс, при
родные и искусственные горючие газы, в качестве окислителя — 
кислород или воздух.

Наиболее энергетически выгодный вид топлива —  водород. 
Водородно-кислородные элементы обычно изготовляют с при
менением мелкопористых угольных или никелевых электродов, 
погруженных в щелочной раствор электролита. Схематически та 
кой элемент (рис. 15.4) можно представить в виде

(— ) ( Ni) Н 21 К О Н (3 0 — 4 0 % ) 102(Ni) ( +  ).

При работе элемента на отри
цательном электроде протекает 
электродная реакция

2Н2 +  4 0 Н -  =  4Н 20  +  4ё,

а на положительном

0 2+ 2 Н 20  +  4ё =  4 0 Н -

Суммарная реакция

2Н 2+ 0 2= 2 Н 20 .

Теоретическое значение Э Д С  водородно-кислородного элемента 
при 25°С равно 1,229 В и не зависит от состава раствора элект
ролита.

При разрядке водородно-кислородных элементов напряжение 
держится в пределах 0,7— 0,9 в зависимости от плотности тока 
на электродах.

Для эффективной работы топливных элементов используют 
катализаторы, которые наносят на электрод. Для водородного 
электрода катализаторами являются платиновые металлы, а для 
кислородного —  смешанные катализаторы из Со и А1 или Fe, 
Мп и Ag. Высокий коэффициент использования топлива, непре
рывность их действия и другие преимущества открывают перед 
топливными элементами перспективы широкого применения. Уже 
сейчас используются топливные элементы в спутниках и косми
ческих кораблях. Перспективно применение топливных элемен
тов вместо двигателей внутреннего сгорания на транспорте и т. д.

§  11. К О Р Р О З И Я  М ЕТАЛ Л О В

Коррозией называется процесс сам опроизвольного разруш е
ния металлов под влиянием внеш ней среды . Ржавление железа 
на воздухе, образование окалины при высокой температуре, раст
ворение металлов в кислотах —  обычные примеры коррозии. В 
результате коррозии многие ценные свойства металлов ухудш а
ются: уменьшаются прочность и пластичность, возрастает трение

15.4. Схема топливного элемента



между движущимися деталями машин, нарушаются размеры де
талей.

Вред, причиняемый коррозией в народном хозяйстве, весьма 
велик: примерно одна треть добываемого металла выбывает из 
технического употребления по причине коррозии.

Коррозия —  процесс перехода из металлического состояния в 
ионное.

Химическая коррозия обусловливается взаимодействием ме
таллов с сухими газами или жидкостями, не проводящими элект
рического тока. К ней относятся образование окалины на желе
зе при высокой температуре и вообщ е газовая коррозия при вы
сокой температуре без участия электролитов.

Механизм реакции сравнительно прост. Продукты реакции 
образуются именно на тех участках металлической поверхнос
ти, которые вступили в реакцию. Так, на железе уже при 250—  
300°С появляется видимая пленка оксидов. При 600°С и выше 
поверхность металла покрывается слоем окалины, состоящей из 
оксидов железа различной степени окисления FeO, Fe30 4, Fe2C>3. 
Окалина не защищает металл от дальнейшего окисления, так как 
содержит трещины и поры, которые не могут препятствовать 
проникновению кислорода к металлу. При нагревании железа 
выше 800°С скорость окисления его очень быстро растет.

Образующиеся на металле оксидные (так называемые защит
ные) пленки препятствуют проникновению к металлу газов и 
жидкостей и его дальнейшему окислению. Чтобы обладать за
щитными свойствами, пленка должна покрывать металл сплошь. 
Это возможно, если объем оксида металла больше объема сам о
го металла, пошедшего на образование этого оксида, т. е. если

^ ок си д а  ^  j  

^ м етал л а

Для щелочных и щелочноземельных металлов это условие
у

не соблюдается. У  них — °ксади <  1, такие пленки защитны-
^ м егал л а

ми свойствами не обладают и щелочные металлы ввиду своей 
химической активности принадлежат к числу коррозионно-не
стойких. Наоборот, на алюминии и хроме образуются хорош ие 
защитные пленки, благодаря чему металлы в атмосферных ус 
ловиях коррозионно-стойки, несмотря на их химическую актив
ность.

Если металлы, покрытые оксидной пленкой, продолжают кор
родировать, это означает, что имеет место диффузия атомов кис
лорода сквозь пленку к металлу и атомов металла в обратном' 
направлении. Диффузия металла и кислорода в слое твердого 
защитного оксида может осуществляться по одному из двух воз
можных механизмов: а) движение ионов в междоузельном про
странстве кристаллической решетки; б )  движение ионов по пус
тым узлам решетки.



Эти механизмы наблюдаются при росте защитных пленок: 
первый —  при образовании пленок ZnO, CdO, ВеО, А120 3 (рис. 
15.5, а) и других, второй —  при образовании пленок с пустыми 
катионными или анионными узлами в кристаллической решетке, 
например: Cu20 ,  FeO, NiO, СоО (рис. 15.5 б ) ,  a = F e 20 3, Z r 0 2, 
T i 0 2 (рис. 15.5, в) и др.
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15.5. Схема механизмов диффузии в защитных оксидах

При повышенных температурах окисление металлов в возду
хе происходит более интенсивно, так как диффузия через слой 
оксида протекает с большей скоростью.

Электрохимическая коррозия —  разрушение металла при 
соприкосновении с электролитом с возникновением в системе 
электрического тока. В атмосферных условиях роль электроли
та играет водная пленка на металлической поверхности, в кото
рой часто растворены электропроводящие примеси. Электрода
ми являются сам металл и обычно содержащиеся в нем приме
си. В качестве примера рассмотрим коррозию железа в контак
те с медью в растворе соляной кислоты. При таком контакте воз
никает гальванический элемент ( — )Fe|H Cl|Cu( +  ) (рис. 15.6) 

Более активный металл —  железо —  окисляется, посылая 
электроны атомам меди, и переходит в раствор в виде ионов 
Fe2+, а ионы водорода разряжаются (восстанавливаются) на ме
ди:



Ионы О Н -  соединяются, с перешедшими в раствор ионами Fe2+:

Fe2+ + 2 0 H - = F e ( 0 H ) 2,

2 F e ( 0 H ) 2+ 2 H 20  +  0 2= 4 F e ( 0 H ) 3.

Последний частично отщепляет воду

Fe(OH)3 =  Fe +  Н20 ,

\ ) Н

получается продукт, отвечающий составу бурой ржавчины.
Согласно теории электрохимической коррозии при соприкос

новении металла с электролитом на его поверхности возникает 
множество микрогальванических элементов. При этом анодами 

являются частицы металла, катодами —  загряз
нения, примеси и вообщ е участки металла, 
имеющие более положительный потенциал. На 
катодах выделяется водород, аноды раство
ряются.

Вместо разряда ионов водорода на катодах 
может протекать процесс восстановления кисло
рода, растворенного в электролите:

0 2 +  4 ё + 2 Н 20  =  4 0 Н -

Это так называемая кислородная деполяриза
ция катода. Какой процесс будет протекать —  
зависит от условий: в кислой среде обычно вы
деляется водород, в нейтральной происходит 
кислородная деполяризация катода (при корро
зии стали, железа) и водород не выделяется.

Таким образом, при электрохимической кор
розии (как в случае контакта разнородных ме
таллов, так и в случае образования микрогаль
ванических элементов на поверхности одного 
металла) поток электронов направлен от более 
активного к менее активному металлу (провод

нику) и более активный металл корродирует. Сильно возрастает 
коррозия с ростом температуры.

Для образования микропар присутствие примесей необяза
тельно. Механическая обработка  изменяет электродный потен
циал, поэтому соприкосновение двух участков металла —  д е 
формированного и недеформированного —  достаточно для появ
ления разности потенциалов. Корродировать будет деформиро
ванный участок поверхности. Разность потенциалов возникает и
там, где обнаженный участок металла соприкасается с участ
ком, покрытым пленкой.

15.6. Схема дей
ствия гальваниче

ской пары



Коррозия —  самопроизвольный процесс, поэтому нельзя свя
зывать ее только с действием локальных или местных элемен
тов. Наличие этих элементов лишь усиливает коррозию.

Подземная коррозия может развиваться или под влиянием 
веществ, растворенных в почве (почвенная коррозия), или под 
действием блуждающ их токов.

Разрушению подвергаются подземные газо-, водо- и нефте- 
трубопроводы, металлические оболочки кабелей, сваи, основа
ния антенн и другие металлические конструкции.

Коррозия блуж дающ ими токами —  разновидность электро
химической коррозии —  электрическая, или электрокоррозия, 
вызываемая блуждающими токами, исходящими от трамваев, 
метро, электрических железных дорог и различных электроуста
новок, работающ их на постоянном токе. Они разрушают подзем
ные металлические сооружения, трубопроводы, электрокабели.

МЕТОДЫ ЗАЩИТЫ ОТ КОРРОЗИИ

Ввиду больших потерь металла, происходящих в результате 
коррозии металлических изделий, издавна принимались различ
ные меры для ослабления коррозии:

1) антикоррозионное легирование металла;
2 ) электрохимическая защита;
3) металлические покрытия;
4) защита путем изменения коррозийной среды;
5) неметаллические покрытия.
Для защиты металлов от распространенного и вредного ви

да химической коррозии —  газовой —  используют жаростойкое 
легирование, т. е. введение в состав сплава компонентов, повы
шающих жаростойкость.

Следует указать на три наиболее обоснованные теории ж а 
ростойкого легирования в зависимости от предполагаемого ме
ханизма действия легирующей добавки:

1) ионы легирующего компонента входят в решетку оксида 
основного металла, изменяя в нем скорость диффузии;

2) легирующий компонент образует на поверхности сплава 
свой защитный оксид, препятствующий окислению основного 
металла;

3) легирующий компонент с основным металлом образует 
двойные (смешанные) оксиды, обладающ ие повышенными за
щитными свойствами.

Согласно первой теории малая добавка легирующего эле
мента должна окисляться с образованием ионов определенной 
степени окисления и, растворяясь в оксиде основного металла, 
уменьшать в нем число дефектов решетки.

Изменение числа дефектов в решетке оксидов может выз
вать только введение ионов другой валентности. Так, в полу
проводниковых оксидах с избытком металла (например, в ZnO) 
три иона М е2+ в узлах решетки оксида заменяются двумя иона



ми М е ^  (например, A 1V ); поскольку должна сохраняться 
электронейтральность, эти  два иона М е3+ займут места двух 
ионов М е2+, а на место третьего иона М е2+ перейдет этот же ион 
из междоузельного пространства, что уменьшит концентрацию 
междоузельных катионов и приведет к снижению скорости диф
фузии катионов и скорости окисления основного металла, кото
рая контролируется диффузией катионов.

Согласно третьей теории легирующий компонент может о б 
разовывать с основным металлом двойные (смешанные) оксиды 
типа шпинели, например FeCr204 , FeAl20 4, обладающие повы
шенными защитными свойствами по сравнению с оксидами ком
понентов сплава.

По характеру защитного действия против коррозии разли
чают анодные и катодные покрытия. К анодным относятся та 
кие покрытия, в которых покрывающий металл обладает в дан
ной среде более отрицательным электродным потенциалом, чем 
защищенный, т. е. стоит левее него в ряду напряжений, напри
мер оцинкованное железо. К катодным относятся покрытия с 
противоположным соотношением в свойствах металлов, напри
мер железо луженое или покрытое медью.

Пока слой, покрывающий основной металл, полностью изо
лирует его от воздействия окружающ ей среды, принципиального 
различия между этими двумя видами покрытий не возникает. 
При нарушении ж е целостности покрытия создаются совершен
но различные условия. Катодное покрытие (например, олово на 
железе) в этом случае перестает защищать и, создавая с основ
ным металлом гальванический элемент, усилит своим присутст
вием его коррозию. Анодное же покрытие (например, цинк на 
железе) будет лишь само подвергаться разрушению и, разруша
ясь, защищать основной металл, несмотря на нарушение цело
стности покрывающего слоя.

В промышленности часто применяют так называемую про
текторную защиту, пригодную в тех случаях, когда защищаемая 
конструкция (корпус судна, подземный трубопровод) находится 
в среде электролита (морская, почвенная вода). Для осущ еств
ления протекторной защиты используют специальный анод —  
протектор (например, старые железные детали, алюминиевые 
сплавы и т. д.) с более отрицательным потенциалом, чем потен
циал металла защищаемой конструкции.

В других методах, называемых катодной защитой, аналогич
ный результат достигается присоединением защищаемого метал
ла к отрицательному полюсу внешнего источника постоянного 
тока. Защитное действие осуществляется благодаря повышению 
концентрации электронов в поверхностном слое металла, что за 
трудняет растворение его.

Скорость процессов кислотной коррозии может быть значи
тельно уменьшена введением в кислоту ингибиторов (замедлите
лей )  коррозии. Это вещества, которые при введении в незначи
тельном количестве в коррозийную среду заметно снижают ск о 



рость коррозии. К числу ингибиторов относятся многие вещест
ва, принадлежащие к различным классам органических соеди
нений, например к альдегидам, гетероциклическим соединениям, 
белкам и др.

Сложные по составу ингибиторы кислотной коррозии исполь
зуются в промышленности. Они вводятся в кислоту в неболь
шом количестве, примерно 0,1— 0,5% , не мешая растворению ок 
сидов и тормозя коррозию железа в сотни и тысячи раз.

Введение ингибиторов не меняет свойств кислоты. Ингиби
рованная кислота действует и на оксиды и на соли, но теряет 
свою  агрессивность по отношению к металлам. Происходит это 
вследствие того, что ингибиторы адсорбируются на поверхности 
металла, образуя тонкие пленки. При этом они выводят из строя 
коррозийные микропары, препятствуя катодному или анодному 
процессу или обоим вместе.

Неметаллические покрытия делятся на неорганические и ор 
ганические. Из неорганических покрытий укажем на оксидные 
и фосфатные пленки на железе. При кипячении железа в раство
ре солей фосфорной кислоты (обычно солей Fe и Мп) получают 
фосфатные пленки, хорошо защищающие от коррозии в атмос
фере.

Ш ироко распространены органические покрытия, например 
лаки. Это растворы веществ, способных при высыхании образо
вывать пленки. Если в раствор лаков введены тонкораздроблен
ные минеральные вещества, то получаются смеси, называемые 
красками. Краски употребляют для защиты зданий, железнодо
рожных мостов, вагонов, станков и т. д.



\
КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ

§  1. О СН О В Н Ы Е ПОНЯТИЯ химии 
К ОМ П Л ЕК СН Ы Х СОЕД И Н ЕН И Й

Комплексными, или координационными, соединениями назы
ваются соединения, полученные путем сочетания отдельных, спо
собных к самостоятельному существованию простых соединений, 
ионов или молекулярных групп. В молекулах комплексных сое 
динений всегда можно выделить центральный атом или ион, по
лучивший название комплексообразователя, вокруг которого 
сгруппированы, или координированы, другие ионы или молеку
лярные группы —  лиганды, или адденды

Например, известное всем соединение K3[F e (C N )6] —  крас
ная кровяная соль —  типичный представитель подобных соеди
нений. Здесь центральный ион металла F e ^  является комплек- 
сообразователем. Он координирует вокруг себя 6 ионов CN~, о б 
разующих вместе [F e (C N )e ]3_ —  комплексный ион, или внутрен
нюю сферу комплексного соединения. В формуле соединения эта 
координационная сфера заключается в квадратные скобки. 3 
иона К+ образую т внешнюю сферу комплекса.

В целом комплексное соединение электронейтрально. Комп
лексный ион обладает большой устойчивостью, при диссоциации 
в растворе существует самостоятельно. Число лигандов, распо
лагающихся вокруг комплексообразователя, называется коор
динационным числом (К Ч ). В нашем примере КЧ Fe3+ равно 6 . 
Как мы увидим ниже, составными частями комплексных соеди
нений могут быть не только ионы, но и нейтральные молекулы. 
Например, N i (C O ) 4 —  тетракарбонил никеля —  также комплекс
ное соединение, где лигандами являются нейтральные молекулы 
СО. Обратите внимание, комплексообразователь —  никель —  
также нейтральный атом. Комплексные соединения на сегодня 
представляют обширную группу химических соединений. Их из
вестно значительно больше, чем всех других неорганических ве
ществ. Они имеют исключительно большое значение в живой и 
неживой природе.

В качестве примера можно назвать гемоглобин, представля
ющий собой комплексное соединение железа, благодаря кото
рому осуществляется перенос кислорода из легких к клеткам 
ткани; хлорофилл —  комплексное соединение магния —  ответ
ственный за фотосинтез в растениях.

1 Лат. «лигане» —  связывать, «адицио» —  прибавление.



Комплексные соединения находят широкое применение в 
промышленности как катализаторы в производстве кислот, в хи
мической переработке нефтей; для получения электрохимичес
ких покрытий, извлечения металлов (Al, Fe, Au, Pt, Со, W )  из 
руд, получения лаков, красок, фотоматериалов, консервирования 
пищи. К комплексным соединениям относятся многие кристал
логидраты, например медный купорос C uS0 4 - 5H 20 . Четкой гра
ницы между простыми и комплексными соединениями провести 
нельзя. Комплексные соединения отличаются от всех других на
личием (помимо обычной) особой связи, которая получила наз
вание координационной, отсюда и второе название этого класса 
соединений —  координационные. Это дополнительный вид свя
зи, благодаря которой возможно образование стабильных сое 
динений из двух других, имеющих насыщенную в обычном см ы с
ле валентность. Примером может служить образование стабиль
ного C oC l3-6NH3 при взаимодействии хлорида С о ^  и аммиака. 
Атом азота (электронная структура l s 22s22p*12pj/12pzI) в молеку
ле имеет максимальную валентность по водороду, соответствую 
щую использованию всех неспаренных электронов 2рх2ру2рг для 
образования пар с электронами водородных атомов. Если изо
бразить молекулу NH 3, пользуясь диаграммой Льюиса, где элек
троны, первоначально принадлежащие атому азота, обозначены 
крестиками, а точками — электроны, принадлежащие атому во-

н
к

дорода x N x -H , то видно, что в молекуле аммиака остает-
х
Н

ся неподеленная пара электронов, принадлежащая атому азота, 
за счет которой возможно присоединение других ионов со св о 
бодными орбиталями, например Н+, С о3*- и др., в результате че
го возникает дополнительная связь. В данном случае атом азо
та представляет на связь пару электронов и является донором 
электронов, а ион Н+ —  акцептором. Поэтому эту связь называ
ли донорно-акцепторной.

Комплексные соединения впервые были получены еще в середине прошлого 
столетия. И. Берцелиус называл их молекулярными. Первые попытки объясне
ния их строения были сделаны Т. Гремом и К. Гофманом (по аналогии обра-1 
зования аммонийных солей). Однако структурные формулы К- Гофмана носили 
формалистический характер. На смену им пришла теория Бломстранда— Иерген- 
сена, по которой образование комплексных соединений рассматривалось как внед
рение различных групп (в том числе и аммиака) меж ду анионом и катионом с о 
ли (при этом валентность центрального атома не менялась). Большой вклад в 
развитие теории координационных соединений внес А. Вернер. В России ра
боты  по развитию химии координационных соединений начал Д . И. Менделеев 
и в своем классическом труде «Основы химии» высказал ряд соображений по 
свойствам и строению комплексных соединений. Принципиально важные комп
лексно-химические работы уж е в конце прош лого века были выполнены 
Н. С. Курнаковым. Систематические исследования комплексных соединений бы 
ли проведены Л. А. Чугаевым и его учениками И. И. Черняевым, А. А. Грин
бергом, О. Е. Звягинцевым. Большой вклад в химию координационных соедине
ний внесли И. В. Танаев, В. И. Спицын, Ю. А. Буслаев, К- Б. Яцимирский.



Несмотря на то что комплексные соединения известны были 
более двух столетий, понять причину их образования стало воз
можным благодаря исследованиям швейцарского ученого А. Вер
нера, предложившего в 1893 г. теорию, которая вошла в химию 
как координационная теория Вернера. Рассматривая строения 
комплекса железа Кз[Ре(СЫ )6], мы практически познакомились 
с основными положениями этой теории, которые можно сф орму
лировать следующим образом.

1. Комплексные соединения имеют «центральное» строение 
Атомы элементов могут проявлять два типа валентности —  
главную и побочную.

Главная валентность отвечает обычной валентности элемен
та, проявляемой в результате взаимодействия отдельных атомов 
или радикалов. За счет главной валентности образуются  соеди
нения первого порядка, например Н20 ,  H N O 3, C d S 0 4. Валент
ности атомов при этом насыщаются неполностью.

П обочная валентность —  это дополнительная валентность, за 
счет которой возможно взаимное сочетание отдельных молекул, 
радикалов, частиц, способных к самостоятельному сущ ествова
нию, приводящее к образованию соединений высшего порядка.

2. Атомы каждого элемента стремятся насытить как глав
ную, так и побочную валентность.

3. Каждый атом стремится окружить себя другими атомами 
или атомными группами, получившими название «лиганды », или 
«•адден ды ». Это явление Вернер назвал координацией, а число 
групп, связанных непосредственно с центральным атомом, —  
координационным числом. При этом несущественно, присоедине
ны ли соответствующ ие лиганды главной или побочной валент
ностью. Следовательно, атомы имеют другие дополнительные си
лы сродства, природа которых А. Вернеру была неясна.

Главная валентность изображалась А. Вернером сплошной 
чертой, а побочная —  пунктиром. Тогда строение комплексных 
соединений кобальта с аммиаком СоС1з-6Ы Нз изображалось сле
дующим образом:

I п  ш  IV

Такое строение подтверждается физико-химическими свойст
вами этих соединений, а также реакциями с A g N 0 3. В I случае 
соль взаимодействует с AgNOe немедленно и ионом Ag+ оса ж 
даются все ионы С1_ , во II —  лишь два иона С1~ из трех; в 111

H3N ^ yC l
H,N — С о— Cl

/  \  H3N Cl



— один и в IV С1~ не осаждается. Следовательно, характер свя
зи хлора в молекуле комплекса неодинаков и способность к д и с 
социации различна. IV соединение практически не диссоциирует 
и является неэлектролитом. Координационная теория Вернера 
вполне объясняет строение комплексного соединения СоС1з-6МНз 
и поведение его в растворе.

Природа центрального иона (электронная конфигурация, раз
мер и степень окисления) определяет многие свойства комплекс
ного соединения, в том числе окраску, термическую устойчивость, 
магнитные и другие свойства. Комплексообразователем могут 
быть как непереходные, так и переходные металлы, последние 
значительно чаще. Поэтому химию комплексных соединений ча
сто  отождествляют с химией переходных элементов.

Типы комплексных соединений весьма различны. Среди ком
плексных соединений имеются кислоты, основания и соли; есть 
вещества, не диссоциированные на ионы, т. е. неэлектролиты. 
Например:

Кислоты Основания 
HfAuCIJ [Ag(NH3)2]OH 
H JSiF6] [Cu(NH3)2](OH)2

Соли
[Ni(NH3)e] (N 03)2

Na3[AlF6]

Неэлектролиты 
[Pt (NHs)2C12] 

[Fe(CO)6]

В качестве лигандов могут выступать различные электропо
ложительные, электроотрицательные и нейтральные частицы 
(табл. 16.1). Некоторые лиганды содерж ат в своих молекулах 
несколько групп, которыми они могут присоединяться к комп-

лексообразователю. Такие ли-
Т а б л и ц а  16.1 

Наиболее распространенные лиганды

Нейтральные моле
кулы

СО —  карбонил 
NH3 —  аммин 
Н20  —  акво 
N 0  —  нитрозил

Положительные
ионы

NH0NH3* — гидрази-
ниум

Отрицательные
ионы

О^Г —  оксо 
0  ̂ — пероксо 
О Н " —  гидроксо 
Н_ —  гидридо, или 

гидро 
F " —  фторо 
С Г  —  хлоро 
N O ~ —  нитро 
CN~ — циаио

ганды занимают не одно место, 
а число мест, равное числу 
групп, и называются поли- 
дентантными. Например,
NH2CH 2C H 2NH2 имеет две 
группы NH2, которые займут 
два места (в комплексе). К о 
ординационная емкость (ден- 
тантность) NH2C H 2C H 2N H 2 
равна двум.

§  3. Н О М Е Н К Л А ТУ РА 
К О М П Л ЕК СН Ы Х СО ЕД И Н ЕН И Й

Основы номенклатуры комплекс
ных соединений были разработаны 
А. Вернером. Они могут быть све
дены к следующ ему: для комплекс
ных катионов вначале называют ли
ганды —  кислотные остатки с д о 
бавлением окончания -О, затем ли-



ганды —  нейтральные молекулы с названиями, представленными в табл. 16.1, 
затем —  название центрального атома —  с добавлением окончаний, отвечаю 
щих степени окисления его:

1 —  а; 2 —  о; 3 —  и; 4 —  е; 5 —  ан; 6 —  он.

Например: [С г(еп )2(Н 20 ) 2]С1з — диэтилендиамининдиаквохромихлорид (количе
ство лигандов и ионов отмечается греческими приставками ди-, три-, тетра-, пен- 
та-, гекса- и т. д .).

Для комплексных анионов все аналогично, только степени окисления цент
рального иона отмечаются суффиксами -ит или -ат.

Например: K3[F e (C N )6] —  гексацианофрриат калия;
K 4 [F e(C N )e] —  гексацианоферроат калия;
NH4[C o (N H 3) 2(N0 2 ) 4] —  тетранитродиамминкобальтиат аммония.

Те же принципы соблюдаются и при наименовании комплексных соединений,, 
не являющихся электролитами.

Например: [P t(N H 3) 2Br4] — тетрабромндиамминплатина.

В 1960 г. Международный сою з по чистой и прикладной хи
мии (И Ю П А К ) опубликовал новую номенклатуру по координа
ционной химии, по сути незначительно отличающуюся от но
менклатуры В. Вернера. Основное отличие новой номенклатуры 
от вернеровской состоит в замене окончаний и суффиксов, пока
зывающих степень окисления, римскими цифрами в скобках. 
Например: [C o (N H 3) 6]Cl3 —  гексаамминокобальт (III)  хлорид. 
[Со(ЫНз)зС1з] —  трихлортриамминокобальт (III ) .

Итак, правила И Ю П А К  следующие.
1. Вначале называют катион, а затем анион. Например: 

Na3[RhCl6] —  натрия гексахлорорутенат (V II ) .
2. Лиганды называют в такой последовательности: вначале 

отрицательно заряженные, затем нейтральные и в конце —  по
ложительно заряженные. Например: N H 4[C o (N H 3) 2( N 0 2)4] —  
аммония тетранитродиамминокобальтат (III ) .

3. Название анионных комплексов оканчивается на -ат. Н а 
пример: K2[ Z n ( O H ) 4] —  калия тетрагидроксоцинкат ( I I ) .

4. Нейтральные лиганды называют в соответствии с табл. 
16.1, т. е. нейтральные молекулы сохраняют свое название за 
исключением воды —  акво и NH3 —  аммин, лигандам-анионам 
добавляется окончание -о, к а ти о н а м  иум.

5. Степени окисления центрального атома обозначают рим
ской цифрой в круглых скобках. С учетом этих правил назовем 
некоторые комплексы: [C o (N H 3) 5Cl] S 0 4 — хлоропентааммино- 
кобальт (III )  сульфат; K3[F e (C N )6] —  калия гексацианоферрат 
( I I I ) ;  [P t (e n )C l4] — тетрахлорэтилендиаминплатина ( I V ) ; 
К [А 1(О Н )4] — калия тетрагидроксоалюминат (III) .

Если лиганды имеют сложные названия, то их заключают в 
круглые скобки и их количество указывают приставками: 
бис-, трис-, тетракис-, пентакис- и т. д. Например: 
[F e (C N ) (СЫСНзСбН5)5]С1 —  цианопентакис (бензилизоцианид) 
железо (II)  хлорид; [С о ( е п ) 3]С1э —  трис (этилендиамин) ко
бальт (III )  хлорид.



Для мостиковых комплексных соединений, имеющих два и 
более  атомов-комплексообразователей, соединяемых «м остика
ми», перед мостиком ставится символ -ц-.

Например:

/ он\
[(NH3)3Co— О Н — Co(NH3)]Cl3— триамминокобальт (Ш)-ц-тригидроксо-

ч о н /
триамминокобальт (III) хлорид,

CuS04 • 5Н20 — медный купорос— [Си(Н20 ) 4]Н20  • S 0 4

н2о ч  / он 2

н20
Си

/  \ он,

»+ м -----
\  /  

о
/  \ Н ~

°х  / °  2-  
S

LO/  \ OJ

тетрааквокупрум (Н)-ц- 
аквосульфат.

§  4 . К Л А С С И Ф И К А Ц И Я  К ОМ П Л ЕК СН Ы Х СО ЕД И Н ЕН И Й

В связи с многообразием комплексных соединений класси
фикация их затруднена. Вначале были склонны делить их на 
две группы: 1) вернеровские комплексы и 2) карбонилы метал
л ов  и металлорганические соединения, где лигандами являются 
молекулы, ионы органических соединений и существует связь 
M e — С в значительной мере ковалентная.

Соединения первой группы имеют солеобразный характер с 
преобладанием ионной структуры. Наиболее распространенной 
является классификация по типу лигандов.

КОМПЛЕКСЫ , СОДЕРЖ АЩ ИЕ МОЛЕКУЛЯРНЫЕ 
МОНОДЕНТАНТНЫЕ ЛИГАНДЫ

1. Аквокомплексы, или гидраты, типа [Ti (Н 20 )  6]С1з (лиган
ды —  нейтральные молекулы в о д ы ) .

2. Аммиакаты типа [C u (N H 3) 4]S 04 (лиганды —  молекулы 
аммиака).

3. Карбонилы металлов типа [ С о ( С О ) 6]; ( С О ) 4М е2(С О )ю  (ли
ганды —  молекулы С О ) .

В комплексе типа [Ме2( С О ) 10], например: марганца
( С О ) бМ п—М п ( С О ) 5 содержатся два атома марганца, свя
занные между собой ковалентной связью, и десять молекул СО, 
удерживаемых донорно-акцепторной свйзью. Аналогично пост
роены комплексы Ta2(CO)io, Re2(C O i0). Такие комплексные с о 
единения называются кластерами, т. е. многоядерные соедине
ния, в которых образуются химические связи непосредственно 
между атомами переходных металлов.

4. П олигалогениды  типа Me [Г (F2) ] (комплексообразователь 
—  галоген, а лиганды —  молекулы галогенов). Например: 
К[1(12) ] ;  К[1 (С12) ]; К[1 =  В (CI2) ]; С гВ г(В г2) 2.



КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ, СОДЕРЖ АЩ ИЕ  
ИОННЫЕ ЛИГАНДЫ

1. Ацидоком плексы  типа [К^ВеТб], [N a (A g N 0 3) 2] (лиганды —  
кислотные остатки кислородсодержащих или бескислородных 
кислот) (рис. 16.1 а, б, в ).

16.1. Структура ацидокомилексных ионов, 
о — тетраэдрического комплексного иона [А1Вг4] -  с монодентантным лиган
дом; 6 — октаэдрического комплексного иона [A lF e] 3- с монодентантным 
лигандом; в — октаэдрического комплексного иона [Fe(C20 i ) 3] 3-  с полиден-

тантным лигандом

2. Гидроксосоли  типа М аз[С о(О Н )6] (лиганды — гидроксиль
ные группы).

1. Циклические соединения —  такие комплексные соедине
ния, во внутренней сфере молекул которых имеются циклы. 
Образуют их полидентантные лиганды, т. е. молекулы или ионы, 
которые занимают два и более координационных места. Напри
мер, оксалат-ион С 20 42- (рис. 16.1, в ) ;  этилендиамин H 2N CH 2—

Интересен комплекс С о3* с этилендиамином следующего 
строения:

О

ЦИКЛИЧЕСКИЕ КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ, 
СОДЕРЖ АЩ ИЕ ПОЛИДЕНТАНТНЫЕ ЛИГАНДЫ

- с н 2—n h 2.



который можно получить замещением шести молекул моноден- 
тантных лигандов — NH 3 в гексааминокобальте (II I ) :

3 +
NH3

H3N\  I ^ NH3
/ СоС

H3N I NH3
N H

этилендиамином H 2N— C H 2— C H 2— NH2 в молекуле которого 
два донорных атома азота разделены двумя атомами углерода. 
Получается комплексная частица, содержащая три пятичленных 
цикла, каждый из которых, как клешня, «сж имает» комплексооб- 
разователь. Такие комплексные соединения называются клешне
видными, или хелатными (греч. «хелате» — клешня).

О собую  группу составляют внутрикомплексные соединения, 
например, комплекс меди с аминоуксусной кислотой, где цент
ральный атом Си связан с молекулой лиганда одновременно 
главной и побочной валентностями:

К внутрикомплексным соединениям относятся и важнейшие 
природные соединения —  гемоглобин и хлорофилл. Структура 
их ядер одинакова, только в гемоглобине M e = F e 2+, а в хлоро
филле Me —  M g 2+.

Такие лиганды могут образовывать связи с двумя комплек- 
сообразоватеЛями, выполняя роль мостиковой группы (— х) 
между ними типа M e— х— Me:

/
С - 0 - 0

\
о —со

/  \
/ \  / \

н2с Си сн 2
\ /  \ /

/

н

МНОГОЯДЕРНЫЕ КОМПЛЕКСЫ  С Л И ГАНДАМ И, 
СО ДЕРЖ АЩ ИМ И НЕСКОЛЬКО НЕПОДЕЛЕННЫХ ПАР



/  \
Me M e— две; Me— x— M e— три.

V /x V /X'

Функции мостиковых групп могут выполнять как моноден- 
тантные лиганды О Н - ; О 2-; СО; S2 - ; Cl~; N H 2~, содержащие б о 
лее одной неподеленной пары электронов, так и все полидентант-

ные лиганды. Например: (СО)3С о— /  \  Со(СО),—  ди-ц-кар-

бонилгексакарбонилдикобальт (0) (в названии мостиковых ли
гандов к их обычному названию добавляется греческая буква

К многоядерным комплексным соединениям относятся поли- 
кислоты и их производные. Различают изополикислоты —  про
дукты взаимодействия кислоты с ее же ангидридом. Например: 
H 2C r 0 4- C r 0 3= H 2Cr20 7 —  двухромовая кислота; Н 2С г 0 4- 2 С г 0 з =  
=  Н 2Сгз0 ю:= Н 2Сг0 4 (Сг0 з)2 —  трихромовая кислота. Подобные 
изополикислоты характерны для кислот элементов пятой груп
пы —  ванадия, ниобия, тантала и шестой группы —  хрома, воль
фрама, молибдена, а также кремния и др.

Гетерополикислоты рассматриваются как продукты замеще
ния шести атомов кислорода, координированных вокруг атома 
комплексообразователя, ионами типа W 0 42-; М о20 72-; М п 0 42-; 
W 20 72-; V 20 72-; например A g [S b (M o 20 7) 6] '  15Н20 .

Для комплексных соединений характерно явление изомерии. 
Изучение изомерии позволило впервые установить их простран
ственное строение. Рассмотрим кратко основные типы изомерии 
комплексных соединений.

1. Сольватная, в частности, гидратная изомерия характерна 
для веществ, имеющих одинаковый состав, но различающихся по 
функции (характеру связи) молекул воды, входящих в состав 
соединений. Например, [С г (Н 20)б]С1з гексааквохром (III)  хло
рид (или гексагидрат хлорида хрома) может иметь следующие 
структуры: [С г (Н 20)5С1]С12-Н 20 ,  [Сг (Н 20 ) 4С12]С1-2Н20 ,  дока 
зать которые нетрудно реакцией с A g N 03 .

2. Ионизационная изомерия ( метамерия)  связана с различ
ным распределением ионов между внешней и внутренней сфе- 
хами комплексного соединения. Например, метамеры
C o (N H 3) 5B r ]S 0 4 и [C o (N H 3) 5S 0 4]Br; [P t (N H 3) 4S 0 4] ( 0 H 2) и
P t (N H 3) 4( 0 H ) 2] S 0 4.

С =  0

II
О

-Ц-).

§  5. И ЗО М ЕРИ Я  К ОМ П Л ЕК СН Ы Х СО ЕД И Н ЕН И Й



3. Координационная изомерия  присуща тем комплексным с о 
единениям, в которых как катион, так и анион являются ком
плексными, т. е. имеются два атома комплексообразователя. 
Например [C r (N H 3)6 [C o(S 20 4)3] и [С о (М Н з )б ] [С г (5 20 4)з], проис
ходит обмен заместителями.

4. Геометрическая, или пространственная, изомерия  связан а 
с различным расположением лигандов вокруг центрального ато
ма. Вернером были впервые внесены пространственные представ
ления в теорию строения комплексных соединений. Позже им бы 
ло синтезировано большое число геометрических изомеров. При 
координационном числе центрального атома, равн ом '  четырем, 
геометрическая равноценность лигандов достигается при их рас
положении по углам квадрата, тетраэдра, пирамиды.

Для соединений типа [А В 2Х2] возможны два изомера:

цис-изомер транс-изомер

При октаэдрическом расположении шести лигандов для ком
плексного соединения [C r (N H 3) 4Cl2] возможны такие два изо
мера:

С1

ВД,---- 1------ -yN H j
/  Сг /

H3N^------- 1------- 'NHj
Cl

Транс-форма

В первом случае атомы С1 расположены по разные стороны от 
центрального атома хрома, во втором —  по одну сторону.

Такое строение требует подтверждения, что делается обычно 
путем синтеза различных изомеров одинакового состава и д о к а 
зательства их строения различными физическими методами.

На рис. 16.1, а представлена структура тетраэдрического 
комплекса [А1Вг4] - .

5. Оптическая изомерия (или зеркальная) наблюдается для 
веществ с одинаковой относительной молекулярной массой, мо
лекулы которых не имеют центра и плоскости симметрии. При
мером оптических изомеров может быть соединение 
[С оЕ п2ЫНзС1]Х2 —  цис-изомер, которое может существовать в 
двух оптических антиподах (как показал А. Вернер в 1911 г.).

С1

H3N/---------f----- - y C l
/  Сг /

hV ----------1----4fH3
NH3 

Ц и с-ф о р ш



Наличие оптической изомерии вытекает из пространственной 
модели комплексных ионов

У  транс-изомера этого комплексного иона имеются центр и 
плоскость симметрии, и поэтому он не имеет оптических изоме
ров, что следует из пространственной модели

Разделение смеси двух оптических антиподов проводится раз
личными методами (механические, адсорбции, ориентации на 
затравках и т. д .) .

На основании знания пространственной структуры комплек
сных соединений в 1926 г. И. И. Черняевым была открыта ва ж 
нейшая закономерность, которой подчиняется реакционная спо
собность  комплексных соединений, получившая название «транс
влияние». Суть его заключается в том, что неоднородные лиган
ды в транс-положении оказывают друг на друга влияние, о б у с 
ловливающее их способность вступать в реакции замещения 
(обмена). Это явление присуще комплексам с квадратной или 

октаэдрической структурой.
По силе своего трансвлияния лиганды располагаются в ряд: 

СО, NO, N 0 2“ , I- , Br~, Cl~, N H 3, О Н - , Н 20 .  Слева направо ак
тивность членов ряда падает.

Так, для комплекса

NH3

Cl

-С1Ч  / N 0 , - , * -
Pt

- C l /  4  Cl -

из трех ионов хлора легче других замещается тот, который на
ходится в гра«с-положении к сильно транс-активному лиганду 
N 0 2_ . Это позволяет проводить направленный синтез веществ.



§  6 . ХИ М И Ч ЕСК АЯ СВЯЗЬ 
В К О О Р Д И Н А Ц И О Н Н Ы Х  СО ЕД И Н ЕН И Я Х

Созданная А. Вернером координационная теория комплекс
ных соединений базировалась на представлении о главной и по
бочной валентностях, или (как ее теперь называют) на коорди
национной связи, природу которой Вернер не сумел определить, 
так как в то время не было известно электронное строение ато
ма.

В настоящее время природу координационной связи можно 
описать тремя методами: методом валентных связей, теории 
кристаллического поля и методом молекулярных орбиталей. 
Суть двух из них была изложена в общем виде в гл. 6 «Хими
ческая связь». Здесь мы остановимся на применении этих тео 
рий к объяснению связи в координационных соединениях.

МЕТОД ВАЛЕНТНЫХ СВЯЗЕЙ (МВС)

Метод валентных связей 'предполагает, что связь осуществля
ется за счет спаривания двух электронов, принадлежащих двум 
разным атомам, при этом возникает ковалентная связь. В ком
плексных соединениях, как показал Н. Сиджвик, происходит о б 
разование обычных ковалентных связей по этому механизму. 
Это главная валентность. Образуются также связи по донорно- 
акцепторному механизму, когда оба  составляющих ее электро
на принадлежат одному и тому же атому. Так образуется по
бочная координационная связь. Донорами могут быть атомы 
азота, кислорода, фосфора, серы.

Рассмотрим это на примере образования комплексного сое 
динения [С о (Н Н 3)б]С13:

Со3+  +  6NH,
H3N NH3 

H3N:Co:NH3 
L HgN NHg J

3 +

Здесь, как как и в случае образования иона NH4+, электрон
ная пара молекулы аммиака (донор) используется для связи с 
ионом-комплексообразователем С о3+ (акцептор).

Согласно представлениям Н. Сиджвика, при комплексообра- 
зовании центральный ион металла заполняет свою электронную 
оболочку до устойчивой оболочки инертного газа. Причем при 
образовании связи центральный атом С о3+ принимает от лиган
дов (молекул N H 3) на свои орбитали по два электрона. В на
шем случае атом кобальта имеет 27 электронов, из них 3 элект
рона отданы внешнесферным атомам, а 6 молекул аммиака д а 
ют на образование связи 12 электронов. В электронной оболоч
ке кобальта оказывается 27— 3 + 1 2 = 3 6  электронов, т. е. столь
ко, сколько в электронной оболочке атома криптона. Количест-



во образованных связей равно координационному числу, т. е. 
общ ее число электронов вокруг атома или иона-комплексообра- 
зователя складывается из электронов, ранее принадлежащих 
этому атому, и электронов, передаваемых лигандом.

Суммарное число электронов Н. Сиджвик назвал эффектив
ным атомным номером (ЭАН ) данного центрального атома. Во 
многих случаях по величине оно равно порядковому номеру о д 
ного из инертных газов. Н. Сиджвик считал, что комплексооб- 
разователь координирует вокруг себя такое число лигандов, 
чтобы его эффективный атомный номер соответствовал наибо
лее стабильной электронной конфигурации. Это правило позво
ляет предсказать состав простейших координационных соедине
ний, например карбонилов.

Описание рассмотрения связи в комплексных соединениях с 
позиции электронной теории связи должно обязательно учиты
вать перекрывание атомных орбиталей центрального атома и ли
гандов. Этот способ описания 
связей в комплексных соедине
ниях предложен Л. Полингом.
Согласно ему координацион
ная ковалентная связь образу
ется за счет перекрывания ря
да орбиталей центрального 
атома, число которых равно 
числу лигандов, с орбиталями 
лигандов. Донорно-акцептор- 
ная связь возникает как ре
зультат перекрывания валент
ных вакантных атомных ор 
биталей комплексообразова- 
телей с заполненными орбита
лями донора-лиганда. Чем больше степень перекрывания орбита- 
лей центрального атома и.лигандов, тем прочнее связь между ни
ми. При этом исходные атомные орбитали должны быть гибри- 
дизованы в новый набор эквивалентных орбиталей, которые о б 
ладают определенными пространственными свойствами (табл. 
16.2). Так, набор четырех тетраэдрических орбиталей строится 
из одной s- и трех р-орбиталей. Пространственное расположение 
гибридизованных орбиталей определяет геометрию комплексно
го соединения. Используются S-, рх-, ру-, рг-, й # - уг, ^ -о р б и т а л и .  
Наиболее прочны d -орбитали.

Строение и прочность комплексного соединения зависят от 
характера орбиталей, участвующих в гибридизации. Так, если 
в образовании связи участвуют две d-, одна s- и три р-орбитали 
(с/2«р 3-гибридизация),то комплексное соединение имеет октаэд
рическое строение, как у [С о (М Н 3) 6]а+. Если осуществляется 
5р3-гибридизация, то у комплексного иона тетраэдрическое стро
ение, например [С оС Ц ]2-, с?«р2-гибридизация приводит к обра 
зованию структуры плоского квадрата, например [N i (C N )4]2-.

Т а б л и ц а  16.2

Гибридные орбитали и их направление в 
пространстве

Координаци
онное число

Связываю
щие орби

тали
Координация

1 S
1 р
2 sp линейная
3 sp2 тригональная
4 sp3, scP тетраэдрическая
4 dsp2 квадратно-плос

костная
6 Ps октаэдрическая



Как отмечалось выше, свойства комплекса зависят от интен
сивности перекрывания орбиталей комплексообразователя и 
лигандов. Рассмотрим это на примере двух комплексов [CoFe]3- 
и [C o (N H 3) 6]3~, имеющих одинаковый центральный атом С о3+. 
Образование [CoFe]3- можно представить схемой: ион С о^ -,
имеющий строение внешних энергетических уровней

Со з+
3d 4^ 4 p 4 d

It t t t 7] i i i

изменяет
[C oF6]3-

его в зависимости

3 d 45

ICoF6] 3~ It t t t 3  ffi]
4р 4 d

шг гшштп шш
от б ионов F 

sp^d2-  гибридизация

ион F -  сравнительно слабый лиганд, поэтому он поставляет 
электроны и заполняет вакантные орбитали 4s, 4р, Ad  цент
рального иона С о3+, тогда как Зй-орбитали, содержащие по о д 
ному электрону, сохраняются. Образуется 6 гибридных sp3d2-о р 
биталей. Образующийся при этом комплекс называется высоко
спиновым, или внешнеорбитальным, имеет магнитный момент, 
величина которого определяется числом неспаренных электро
нов; комплекс парамагнитен.

В случае [C o (N H 3) 6]3_ N H 3~ является сильным лигандом, 
поэтому образование связи происходит с предварительным спа
риванием З^-электронов комплексообразователя С о3+, о св об ож 
дением двух Зе^-орбиталей и затем Зс(2454р3-гибридизацией:

3 d 4s 4 р 4d

[Co(NHj),
,3+ ttututiituti ЕЗ Ш Ш

от 6 молекул N H 3 
d2sp3-  гибридизация

Образуется внутриорбитальный комплекс низкоспиновый, немаг
нитный, так как содержит только спаренные электронные спины. 
Метод валентных связей (М В С ) является наглядным методом, 
однако он не может дать качественной характеристики оптичес
ких свойств и прочности комплексов. Наиболее эффективными в 
этом отношении являются ТКП и ММО.



М ВС не учитывает влияния поля, создаваемого лигандами, в  
предполагает наличие только ковалентной связи между комп- 
лексообразователем и лигандами. В отличие от М ВС теория 
кристаллического поля предполагает, что связь между комплек- 
сообразователем и лигандами чисто ионная. ТКП  рассматривает 
комплексное соединение как электростатическое образование, в 
котором вокруг иона металла располагаются ионы или нейт
ральные молекулы. Лиганды создают электростатическое поле,, 
под действием которого изменяется электронная структура цент
рального атома, d -орбитали комплексообразователя, равноцен
ные по энергии (вырожденные), под действием кристаллическо
го поля лигандов приобретают различное значение энергии, т. е. 
идет расщепление d -уровня на два —  с большей и меньшей энер
гией. Те орбитали, которые расположены по направлению к ли
гандам, приобретают более высокую энергию относительно ор 
биталей, направленных между лигандами.

Чем сильнее поле лигандов, тем больше расщепление уров
ней. По силе создаваемого поля лиганды располагаются в сле
дующий ряд: I ~ <  B r ~ < F _ < H 20 < C 2042“ < P y < H 3N < N 0 s - < C N - .  
Характер расщепления d -уровней зависит от симметрии комплекса 
(рис. 16.2). В случае октаэдрического расположения лигандов

у
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Тетраэдри- свободный Октаздри- Тетрагональная квадратно-  
ческая ион ческая или квадратная плоскостная

пирамида

16.2. Схема уровней энергии d -орбиталей центрального иона для 
комплексов различной конфигурации

вокруг центрального иона образуются три орбитали: dxy; dxz;
dyz, обозначаемые t2g, с энергией ниже основного уровня до рас
щепления и две орбитали d*«; dx‘ - y>, обозначаемые eg, с  
энергией, превышающей основной уровень. При тетраэдрическом



окружении, наоборот, образуются две d -орбитали (d2s, 
с энергией ниже основного уровня и три d -орбитали (dxy\ 
dXz', dyz —  t2g) с энергией выше основного уровня. Разность в 
энергии между уровнями t2g и eg называется энергией расщеп
ления и обозначается А. Значение А обычно определяют спект
роскопическим путем и измеряют в с м - 1.

Наблюдаемые значения расщепления зависят от природы ли
гандов, от природы металла-комплексообразователя, его степени 
окисления. Так, для комплекса [T i (H 20 ) 6]i f  выигрыш в энергии 
составляет 0,4А0. Эта величина называется энергией стабилиза
ции кристаллического поля (Э С К П ).  В табл. 16.3 приведены

Т а б л и ц а  16.3
Энергия стабилизации кристаллическим полем (ЭСКП) 

для й 10-систем

Система П римеры

ЭКСП

октаэдрические кон ф и гура
ции ком п л ексов

сл а бое  п ол е  сильное п оле

d ° Ca3+; Sc3+ 0 0
d i J j3 + .  y i + 4 4
d 2 T i2+; V 3+ 8 8
d 3 V 2+; Cr3+ 12 12
d1 Cr2+; Mn3+ 6 16 ( 1) *
d 5 Mn2+; Fe3+; Os3+ 0 20 (2 )
d « Fea+; Co3+ 4 24 (2 )
d 7 Co2+; Ni3+; Rh2+ 8 18 (1 )
d 8 N i 2+ ; p d 2+ ; p t 2+ 12 12
d 9 Au3+; Cu2+; A g2+ 6 6
d10 Cu+ Zn2+; Cd2+ 0 0

A g+; Ga3+

* В скобках указано число электродов, которые должны спариться при- пе
реходе от слабого поля к сильному.

значения ЭК.СП з октаэдрических комплексах, как низкоспино
вых, так и высокоспиновых (слабое поле лигандов).

Теория кристаллического поля позволяет объяснить многие 
физико-химические свойства комплексов (спектры поглощения, 
магнитные свойства), их геометрическую конфигурацию. Так, на
иболее ранним применением ТК П  было объяснение магнитных 
свойств комплексных соединений. Последние определяются ве
личиной А  и энергией спаривания электронов. Вещества, содер
жащие атомы с неспаренными электронами, парамагнитны (при
тягиваются магнитом), а вещества, содержащие только элект
ронные пары, диамагнитны (магнитом не притягиваются).

В ионе [CoF6]3~ поле лигандов относительно невелико, из 
двух возможных конфигураций (высокоспиновая и низкоспино
вая) в соответствии с правилом Хунда образуется первая, т. е.



( t2g )A{eg) 2. Опыт показывает, что [CoF6] 3~ парамагнитен, магнит
ный момент ц близок к 5, что соответствует присутствию четы
рех неспаренных электронов.

Диамагнитность комплекса [Со(Ы Н з)6]3+ объясняется тем, 
что в нем поле лигандов велико по сравнению с фторидным ком
плексом и вопреки правилу Хунда образуется низкоспиновая кон
фигурация ( /2г ) 6(ег )°, не имеющая неспаренных спинов.

ТК П  объясняет цвет комплексных соединений переходных ме
таллов. Вследствие сравнительно небольшой разности энергии Д 
между неэквивалентными t2g- и ег-орбиталями, возможен пере
ход электрона с низкого на более высокий уровень энергии за 
счет поглощения выделяемого света, что приводит к окраске 
комплекса. Например, [Т1(Н20 ) б ] 3+ имеет один неспаренный 
электрон на ^g-орбитали, который под влиянием света перехо
дит на ей-орбиталь, что сопровождается появлением фиолетово
го окрашивания.

Ю С Ц ,  \ £ C £ L h t

■ т н !о>,1’+

Металлические ионы, не испытывающие расщепления уровней в- 
кристаллическом поле лигандов (К+, Са2+, Sc3+, Cu+, Zn2+), о б 
разуют бесцветные аквокомплексы. Высокоспиновые комплексы 
Cr3+, y2+t орбитали которых испытывают наибольшее расщеп
ление кристаллическим полем лигандов, имеют фиолетовую ок
раску.

Теория кристаллического поля позволяет объяснить и относи
тельную стабильность комплексных соединений переходных ме
таллов. Для объяснения воспользуемся такой характеристикой 
комплексных соединений, как кон
станта устойчивости, представ
ляющая собой обратную величину 
константы диссоциации комплексов 
типа [M L6] 2+ (где М  —  двухва
лентные ионы элементов периоди
ческой системы с порядковым но
мером от 20 (С а) до 31 (С и ))  м ож 
но было ожидать монотонного уве
личения константы стойкости (как 
показано пунктиром на рис. 16.3), 
так как ионы-комплексообразовате- 
ли имеют одинаковые заряды 2+, а 
ионные радиусы монотонно умень
шаются при переходе от С а2+ к 
Zn2+. Экспериментально найденная 
кривая зависимости (см. рис. 16.3)

16.3. Зависимость логарифма пол
ной константы устойчивости комп
лексов двухвалентных переходных 
металлов первого ряда с этилен- 
диамином от атомного номера ме

талла



констант стойкости от порядкового номера имеет два максиму
ма, которые обусловлены различием энергии стабилизации кри
сталлическим полем лигандов у ралгсичных ионов. Электронная 
конфигурация интересующих нас ионов в октаэдрическом поле 
лигандов такова:

Са2+ - ( t 2g)n(eg)\  Sc2+ - ( t 2g)H eg)°,

T i2+ - ( t 2gr ( e er ,  V 2+- ( t 2g)3 (ееГ , Cr - ( t 2g)3(eg)\

Mn2+ — (t2g)3(eg)2’ Fe * + - ( t 2e) 4 e g)\  Co2+ - ( ^ ) 8№  

Ni2+ - ( ^ ) e (eg)a, Cu2+ — (t2g)e (eg)3, Z n > + - { t 2g)>(egy .

Учитывая, что энергия стабилизации кристаллическим полем 
выражается уравнением

АН L =  {0,4n {tig ) —  0,6м ( ее ) }  А 0,

где nt2g и neg —  число электронов, занимающих t^g- и eg-орби
тали соответственно, легко установить, что величина A H L рав
на нулю для ионов Са2+, M n2+, Zn2+ и принимает максимальное 
значение для ионов V 2+, Ni2+. Это полностью объясняет относи
тельное значение констант устойчивости комплексов [M L6]2+, изо
браженных на рис. 16.3 кружками.

ТК П  также может объяснить повышение энергии кристалли
ческой решетки комплексных соединений, стереохимию и д ру
гие свойства комплексных соединений.

М ЕТОД МОЛЕКУЛЯРНЫХ ОРБИТАЛЕЙ (М М О )

Недостатком ТКП является полное игнорирование ковалент
ного вклада в образование координационных соединений. П оэто 
му наиболее эффективным подходом к описанию свойств комп
лексных соединений является учитывающий одновременно ион
ный и ковалентный вклад в образование связи метод молекуляр
ных орбиталей (М М О ).  Согласно этой теории химическая связь 
в комплексных соединениях осуществляется электронами, нахо
дящимися не на АО, локализованных только около центрально
го атома и данной рассматриваемой группы, а комплексообра- 
зование происходит в результате образования новых молекуляр
ных орбиталей (М О ),  каждая из которых простирается на все 
ядра системы. Форма и энергия этих новых МО, каждая из ко
торых может содержать не более двух электронов в соответст
вии принципом Паули, зависит от характера взаимодействующих 
АО. .

Электроны комплексообразователей, которые в кристалли
ческом поле лигандов распределены между tzg- и е^-орбиталями, 
могут участвовать в образовании а- и я-связей. В октаэдричес
ком комплексе ^ -о р б и т а л и  (d xy, dxz и dyz)  не могут участво
вать в образовании ст-связи (рис. 16.4), так как они расположе



ны между орбиталями лигандов и не перекрываются, ^ - о р б и 
тали могут образовывать только я-связь; ее-орбитали (dx2—  г/2 
и dzt ) в том же октаэдрическом комплексе (рис. 16.5) на
правлены на орбитали лигандов и могут с ними перекрываться, 
образуя о-связь.

Обычно в комплексах возникают одновременно о- и я-свя- 
зи, что обусловливает их высокую устойчивость. На рис. 16.6 
показана схема образования а- и я-связей между комплексооб-

16.4. Схема относительного рас
положения /гг-орбиталей комп- 
лексообразователя и орбита- 
лей лигандов в октаэдрическом 

комплексе

16.5. Схема относительного рас
положения ег -орбиталей комплек- 
сообразователя и орбиталей ли
гандов в октаэдрическом комп

лексе

16.6. Схема образования а- и 
я-связей между комплексообра- 
зователем и лигандами иона 

[F e (C N e )]* -

разователем и лигандами иона [F e(C N 6)]4_. У комплексообра- 
зователя Fe2+ (электронная конфигурация ls 22s22p63s23p63d6) в 
низкоспиновом октаэдрическом комплексе все /гя-орбитали за 
няты электронами, тогда как ег-орбитали свободны. Тогда обр а 
зование о-связи в ионе [F e (C N )6]4- может происходить только 
за счет электронной пары лиганда, переносимой на свободную 
eg-орбиталь иона Fe2+; образование же я-связи в комплексе 
lF e (C N )6]4~ осуществляется за счет электронной пары, перено
симой с заполненной /ге-орбитали (например, dxy) металличес
кого иона к лигандам.

В молекулах карбонилов металлов, в которых связь M e —С 
образуется за счет перекрывания заполненных ^ -о р б и т а л е й  ме

Fe-CN б-сбязь Fe-CN л-сбязь



таллического атома со свободными я-орбиталями молекул СО, в 
отличие от о-связи донором является металлический атом, по
ставляющий свои d -электроны на свободные орбитали лиганда.

На рис. 16.7 представлены упрощенные схемы диаграмм М О 
для двух октаэдрических комплексов —  внутреннего 
[C o (N H 3) 6]3+ и внешнего [CoF6]3~ (показан только один уровень 
энергии, который участвует в образовании ст-связи). Так как все 
шесть лигандов одинаковы, этот уровень энергии соответствует 
энергии орбитали каждого лиганда. Энергия орбиталей лиганда
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16. 7. Диаграммы уровней энергии МО внешнего комплекса [CoF6] 3_ и внут
реннего комплекса [Go (N H 3 13 +

вообщ е ниже, чем энергия орбиталей металла, поэтому связи 
имеют до некоторой степени ионный характер. Следовательно, 
связывающие МО более близки по энергии к орбиталям лиган
да и переход электронов металла на эти МО приводит к пере
носу заряда от металла к лиганду.

Две d -орбитали (d x 2— у 2 , d г-.)— ее-орбитали, одна 4s и три 
4р-орбитали ориентированы вдоль осей х, у, z, на которых распо
ложены лиганды. Поэтому перекрывание орбиталей металла и 
лиганда приводит к образованию шести связывающих и шести 
разрыхляющих Mo: cts (1 >; <тр (3);ст<г (2 ) ;  о*а (2 ) ;  ct*s ( 1 ) ;  а*Р (3 ) .  
Три d-орбитали (dxy, dyz, dxz) и не направлены к орбиталям ли
ганда и, следовательно, не участвуют в образовании a-связи. Их 
энергия не изменяется, и они называются несвязывающими ор 
биталями.



Из 18 валентных электронов Со (III) и лигандов 12 электро
нов находятся на шести связывающих М О комплекса; это отве
чает шести связям металл —- лиганд. Оставшиеся 6 электронов 
распределены среди несвязывающих и разрыхляющих орбита- 
лей. В ионе [CoFe]3~ эти электроны распределены на несвязы
вающих и на разрыхляющих орбиталях, а в ионе [C o (N H 3) r,]3+ — 
тольно на несвязывающих dxy\ dxz\ dyz орбиталях. Различие в ха
рактере распределения электронов в этих комплексах зависит от 
величины А й в  методе М О объясняется следующим образом: 
чем больше степень перекрывания исходных АО, тем больше 
энергетическое различие между связывающей и разрыхляющей 
орбиталями. Следовательно, чем сильнее перекрывание более 
высоко лежащих по энергии d -орбиталей (dX! - yt и d2i) ком- 
плексообразователя с орбиталями лигандов, тем уровень раз
рыхляющих а *Х2- Уг- и а*,-орбиталей выше, тем больше А и 
тем прочнее комплекс.

Таким образом, метод молекулярных орбиталей находится в 
полном согласии с М ВС и ТКП. Все три теории могут качест
венно объяснить многие особенности комплексов металлов, все 
они используются в настоящее время.

§ 7. УСТОЙЧИВОСТЬ КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ

Комплексные ионы, хотя в незначительной степени, сп особ 
ны диссоциировать. Об этом, например, свидетельствует выпа
дение осадка A g l  при добавлении йодида калия к раствору, с о 
держащ ему ион [A g (N H 3) 2]+. Естественно, ионы серебра обр а 
зуются в результате диссоциации комплексного иона 
[A g (N H 3) 2]+. Этот процесс происходит в незначительной степе
ни, обратим и подчиняется закону действия масс. С количест
венной стороны он характеризуется константой равновесия. Р а с
см отри м  как пример комплекс [C u (N H 3) 4]2+. Для равновесия 
{C u (N H 3) 4 ] ^ C u 2+ +  4NH3

Кдисс- ^ 1"  4 , 6 - 1 0 - " .  
дисс [Си (N H ,)4]»+

В связи с тем что величина константы диссоциации характе
ризует устойчивость комплексных ионов в растворе, она назва
на константой нестойкости комплексов Киест- Чем меньше устой

ч и в о ст ь  комплексов, тем больше его /Спеет-
Диссоциация комплексных ионов всегда протекает по стади

ям аналогично диссоциации многоосновных кислот и их солей. 
П оэтому приведенные в табл. 16.4 данные оценивают только 
суммарную устойчивость внутренней сферы комплексов.

В растворе комплексного соединения с высокой константой 
нестойкости легко обнаруживаются все составные части моле
кулы. Константы нестойкости объективно характеризуют проч



ность комплексных ионов в растворе. При оценке устойчивости 
комплексов часто для удобства пользуются не константами не
стойкости, а показателями констант нестойкости, равными отри
цательному десятичному логарифму константы нестойкости, рК==
— lg С̂нест̂

/С„ест иона [F e (C N )6]3- =  1 ,0 -10~44, а р К = 4 4 .

Чем устойчивее комплекс в растворе, тем выше значение его
рК.

Т а б л и ц а  16.4

Константы нестойкости комплексных ионов

Д иссоци ация к ом п л ек сн ого  иона
Константа нестоП- 
кости  при комнат
ной температуре

[ A g ( C N ) 2] - ^ A g ++ 2 C N - 1 ,0 10-21
[Ag (N H 3)2]+ ^  Ag+ +  2NH3 4 ,0 10~7

[AlFe]3_ ^  A l3+ +  6F - 2,0 10- 2S
[Co (NH3)6]-+ ^  Co2+ +  6NH„ 8,0 10-»
[Co (N H 3)„]3+ 6NH3 +  Co3+ 8,0 ю - ™
[Cu (NH 3)4]2 +2+^ l  Cu2+ +  4NH3 4 ,6 10-14
[F e (C N )„ ]3- ^ F e 3+ +  6CN - 1 ,0 Ю "44
[Fe (C N )ef - ^ F e = + - l - 6CN~ 1,0 Ю-.Ч7

[PtCl4]2-  ^  Pt2+ +  4C1- 1,0 10-16
[SiFe] ^ S i F 4 +  2F - 6 ,3 10-8

[Zn (SiH3) 4]2+ Zn2+ +  4NH:, 4 ,0 10 -ю
[Zn (C N )4]2" ^ Z n 2+ -|- 4CN- 6 ,3 10-18

[NH4j+ ^ N H 3 +  H+ 6,0 10-ю

При оценке устойчивости комплексов в растворах также ис
пользуют константы устойчивости, являющиеся обратными вели
чинами констант нестойкости. В этом случае в равновесии взаи- 
моперехода аквокомплексов в комплексы с другими лигандами 
и обратно как прямая рассматривается реакция вытеснения мо
лекул воды из внутренней сферы другими лигандами, т. е. ре
акция образования различных комплексов из ионов-комплексо- 
образователей и лигандов.

Так, для равновесия

[A g (N H 3) 2] + ^ A g + 2 N H 3

константа равновесия, описывающая диссоциацию аминокомп- 
лекса, т. е.

[Ag+] [NH,]»
[Ag (NH3)2

а константа равновесия, описывающая образование комплексно
го аммиаката, т. е.

к  [A g(N H 3)2r  
СТ lA g+] INH3I2 '



Высокая величина константы устойчивости указывает на то, 
что концентрация комплекса при равновесии значительно выше 
концентраций свободных составных его частей, т. е. чем выше 
константа устойчивости, тем устойчивее в растворе комплексный 
ион.

При рассмотрении равновесий между комплексными ионами 
и входящими в их состав катионами и лигандами следует пом
нить о том, что реакция со значительно смещенным равновеси
ем в сторону продуктов реакции не всегда характеризуется 
большой скоростью. Скорость химической реакции зависит от ее 
механизма.

Комплексы, в которых лиганды быстро замещаются на д ру
гие, называются лабильными, в этих комплексах замещение ли
гандов с достижением равновесия протекает во время смеш е
ния растворов (менее чем за 1 мин при 25°С и концентрации ис
ходных веществ 0,1 М ). Комплексы, у которых замещение лиган
дов проходит медленно, называются инертными.

Таким образом, величины констант нестойкости и устойчи
вости характеризуют термодинамическую устойчивость комплек
сов.

§  8. КИСЛОТНЫ Е И О СН О В Н Ы Е С В О Й С Т В А

Положения протолитической теории приложимы к кислотно
основным равновесиям в растворах комплексных соединений. 
Под влиянием координации могут существенно изменяться свой
ства центральных атомов и лигандов. Это отчетливо проявляет
ся при координации водородсодержащих веществ, например во
ды, аммиака, метиламина N H 2— СНз, этиламина N H 2— С 2Н 5. В 
водном растворе аммиак образует основание —  гидроксид ам
мония

NH 3 +  H O H ^ N H 4OH.

В случае же координации аммиака ионами металла в неболь
шой степени происходит диссоциация его молекулы по кислот
ному типу —  с отщеплением протона, при этом аммиакат пере
ходит в амидокомплекс: [P t (N H 3) 6]4+ ^ t [P t (N H 3) 5NH2]3+ +  H4-f
или, учитывая гидратацию протонов с образованием ионов гид- 
роксония,

[P t (N H 3) 6]4+ + H 20 ^ [ P t ( N H 3)5NH2] ^ + H 30+.

В этой реакции амминокомплекс [P t (N H 3) 6]4+ и ион гидро- 
ксония Н30 +  проявляют свойства кислоты, а вода и амидокомп
лекс [P t (N H 3) 5N H 2]3+ —  основания. Отщепление протона от ко
ординированного аммиака с образованием амидокомплекса на
зывают амидореакцией.

Вода —  слабый амфотерный электролит. При диссоциации ее 
образую тся  одинаковые концентрации гидратированных прото



нов и гидроксид-ионов. При координации молекул воды ионами 
металла диссоциация воды усиливается. При этом протоны вы
талкиваются из внутренней сферы аквокомплексов и образую т
ся гидроксокомплексы (лиганды —  группы О Н - ) ,  а раствор 
приобретает кислотные свойства. Например, в растворах солей 
хрома и алюминия протекают реакции

[С г (Н 20 ) 6р + Н 20 ^ [ С г ( Н 20 ) 50 Н ] 2+ + Н з 0 +

[А1 (Н 20 )  6]3+ + Н 20 ^ [ А 1  (Н 20 )  5ОН]2+ + Н зО+

По таким схемам происходит гидролиз солей хрома, алюми
ния и других металлов, дающ их слабые основания. Кислая ре
акция водных растворов солей может быть, таким образом, о б ъ 
яснена отщеплением протона от гидратированного иона металла.

Сдвиг кислотно-основного равновесия в растворах аммино- и 
аквокомплексов определяется величиной pH среды. При высоких 
значениях pH растворов (в присутствии щелочи) равновесие 
амидо- и гидроксореакций сдвигается в сторону отщепления 
протонов от координированных молекул воды и аммиака. При 
низких значениях pH растворов (в присутствии кислоты) равно
весие смещается в сторону образования акво- и амминокомплек- 
сов:

[C o (N H 3)5H20]Cl3 +  NaOH =  [C o (N H 3) 5 0 H]Cl2 +  N a C l f H 20 ,  

[C o (N H 3) 5O H ]C l2 +  HCl =  [C o (N H 3)5 -H 20 ]C l3.

Интенсивность кислотных и основных свойств комплексных 
соединений зависит от размера, заряда и поляризационных 
свойств центрального иона, от величины заряда комплексного 
иона, степени диссоциации молекул RH в свободном состоянии, 
от устойчивости комплекса в растворе, от строения комплекса и 
характера взаимного влияния координированных групп.

Остановимся на влиянии каждого из этих факторов. Чем вы
ше заряд центрального иона, тем сильнее отталкивается протон, 
т. е. тем ярче выражены кислотные свойства комплекса, а о с 
новные слабее. Поэтому ион [С г (Н 20 ) 6]3+ способен проявлять 
более сильные кислотные свойства, чем ион [Z n (H 20 ) 6]3+. Ион 
[С о(Ы Н з)6]3+, содержащий ион С о3+, почти нейтрален, а ион 
[P t (N H 3) 5C l]3+, содержащий ион Pt4+, проявляет сильные кис
лотные свойства. Чем выше заряд комплексного катиона, тем 
сильнее отталкивается протон. П оэтому ион [С г (Н 20 )б ]^ н прояв
ляет более сильные кислотные свойства, чем ион [С г(Н 20)4С12]~, 
а ион [C o (N H 3) 5H20 ] 3+ —  более сильные кислотные свойства, 
чем ион [C o (N H 3 )4N 0 2-H 20 ] 2+.

Основные свойства комплексного катиона при увеличении его 
заряда, наоборот, ослабевают, [P t (N H 3) 5O H ]^  проявляет более



слабые основные свойства, чем комплексный катион 
[Co (N H 3) 5O H ]2+.

С увеличением поляризационных свойств центрального иона 
усиливаются кислотные свойства комплекса.

Кислотно-основные свойства комплексов зависят также от 
устойчивости их в растворе. Чем менее устойчив комплекс в ра
створе, тем слабее выражены его кислотные свойства.

Изучение кислотных и основных свойств аквокомплексов д а 
ло возможность подойти к современному объяснению амфотер- 
ности гидроксидов. Согласно протолитической теории амфотер- 
ные соединения способны быть как донорами, так и акцептора
ми протона. Механизм процесса растворения амфотерных гид
роксидов в кислотах и щелочах на примере соединений алюми
ния можно выразить следующей схемой:

, ,  он- он"
[А1 (Н 20)„]  ^  -  [А1(Н20 ) 3(0 Н )з] ^  [А1 (ОН)в] .

н„о+ н3о +

§  9. О КИ СЛ И ТЕЛ ЬН О -ВО ССТАН ОВИ ТЕЛ ЬН Ы Е С В О Й С ТВ А

Характерная черта окислительно-восстановительных реакций, 
в которых принимают участие комплексные соединения, —  срав
нительно небольшая скорость реакций. Скорости их соизмери
мы со скоростями реакций, в которых участвуют органические 
вещества.

Окислительно-восстановительные потенциалы комплексных 
веществ определяются электрохимическими методами и выра
жаются формулой Нернста:

Е = Е °  +  —  ln -!2^L , 
nF [Red]

где Е — измеренный потенциал, Е° — стандартный потенциал, 
R  —  газовая константа, Т —  абсолютная температура, F —  чис
ло Фарадея, п —  число электронов, отдаваемых или принимае
мых одним ионом при его окислении или восстановлении, [Ох] и 
[Red] —  молярные концентрации окисленной и восстановленной 
форм комплекса.

Ионы металлов находятся в водных растворах в виде акво
комплексов. Особенно прочны аквокомплексы типичных комп- 
лексообразователей (кобальта, хрома, меди и др.). Окислитель
но-восстановительные потенциалы простых ионов по существу 
неизвестны, и имеющиеся данные относятся к аквокомплексам, в 
которых лигандом является вода. На величину окислительно
восстановительного потенциала образующ его иона большое вли
яние оказывает химическая природа лигандов. Например, по



тенциал аквокомплексов хлоридов железа (III)  и (II) Fe3+ + e =  
—  Fe2+ равен 750 мВ. В то же время потенциал цианидных комп
лексов [ (F e (C N )6]3~ + e = [ F e ( C N ) 6]4~ равен 420 мВ.

Комплексообразование, как правило, стабилизирует малоха
рактерные степени окисления. Окислительно-восстановительные 
потенциалы аквокомплексов С о ^ ,  М п4+, Се4+, Сг2+ имеют боль
ш ое абсолютное значение, т. е. эти комплексы являются сильны
ми окислителями или восстановителями. Ион Сг2+ постепенно 
взаимодействует даже с координированными молекулами воды, 
меняя свою  степень окисления до трех и восстанавливая водород, 
который выделяется из раствора. При образовании других комп
лексных соединений наблюдается также стабилизация этих стой
ких степеней окисления.

§  10. С П О С О Б Н О С Т Ь  ЭЛЕМ ЕНТОВ 
К К О М П Л Е К С О О Б Р А З О В А Н И Ю  В СВЯЗИ  С ИХ 
П О Л О Ж Е Н И Е М  В П ЕРИ О Д И Ч ЕСК ОЙ  СИСТЕМ Е 

Д . И. М ЕНДЕЛЕЕВА

Способность элементов к комплексообразованию зависит от 
прочности связи, возникающей между атомом-комплексообразо- 
вателем и лигандами, что связано со строением взаимодейству
ющих атомов, а в конечном итоге с их положением в периоди
ческой системе. Подобные расчеты пока проведены только в не
которых случаях.

Реакцию образования аммиаката меди можно записать и в 
таком виде: Cu2+ +  4NH3 =  [C u (N H 3) 4]2+. При этом подразумева
ется, что комплексный ион образуется из отдельных негидрати- 
рованных ионов меди, находящихся в газообразном состоянии, и 
газообразного аммиака. В этом случае изобарно-изотермический 
потенциал образования комплексного иона равен сумме стан
дартных изобарно-изотермических потенциалов ионов меди и 
аммиака (с обратным знаком). Однако и при таком в принципе 
правильном подходе возникают трудности, связанные с тем, что 
не во всех случаях известны термодинамические свойства исход
ных веществ. П оэтому в настоящее время способность элемен
тов к комплексообразованию определяют различными косвенны
ми методами. Ниже дается качественное описание способности 
элементов к комплексообразованию по группам периодической 
системы.

I группа. Щелочные металлы благодаря строению их атомов 
даю т ионные связи, и образование ковалентных связей с азо
том, серой и т. д. для них нехарактерно.

Только при действии сухого аммиака на измельченные гало
гениды получаются непрочные аммиакаты, которые в водных 
растворах разлагаются. Наиболее прочен из них аммиакат ли
тия, который может существовать в концентрированных раство-



pax аммиака. Д аж е кристаллогидраты щелочных металлов не
стойки, и в водном растворе количество молекул воды, ассоции
рованных с катионами щелочных металлов, может меняться в за
висимости от разведения раствора, от температуры и от соста 
ва аниона. Поскольку радиус иона Li+ наименьший, он более 
прочно связывает воду и его теплота гидратации равна 
517 кДж/моль. Теплота гидратации иона С+ равна 277 кДж/моль.

Металлы подгруппы меди —  типичные комплексообразовате- 
ли, и в этом отношении они примыкают к платиновым металлам. 
Сравнения устойчивости комплексных соединений в ряду С и—Ag 
несколько затруднительные в связи с разной устойчивостью про
стых соединений при одинаковой степени окисления.

II группа. По сравнению с щелочными металлами бериллий, 
магний и щелочноземельные металлы обладают более сильно вы
раженными свойствами к комплексообразованию. Особенно вы
деляется в этом отношении бериллий, что связано с наличием 
сильного электрического поля его иона. Магний по своей ком
плексообразующей способности приближается к бериллию.

Элементы подгруппы кальция обладают сравнительно не
большими комплексообразующими свойствами, и прочные сое 
динения они даю т только с комплексонами, например с этилен- 
диаминтетраукеусной кислотой, что вообщ е характерно и для 
других двухвалентных ионов. Аммиакаты щелочноземельных 
металлов общей формулой [M e(N H 3) 8]X2 получают действием 
аммиака на безводные галогениды. В водном растворе они под
вергаются гидролизу.

Побочная подгруппа —  цинк, кадмий, ртуть, так же как и 
подгруппа меди, — редко отличается по своей комплексообразу
ющей способности от главной подгруппы. В принципе комплек
сообразующ ая способность у этих элементов возрастает от цин
ка к ртути, но вследствие значительного различия в их химиче
ских свойствах цинк образует более прочные комплексные сое 
динения. Гидроксид цинка обладает амфотерными свойствами, и 
поэтому он дает устойчивые гидроксосоли, например

N a [Z n (O H )3]; Na2[Z n (O H )4]; B a [Z n (O H )4],

III группа. В этой группе бор по химическим свойствам силь
но отличается от других элементов. Это объясняется малым ра
диусом атомов бора, и ион В34- имеет сильное электрическое по
ле и обладает большой поляризующей способностью. В бинар
ных соединениях бор проявляет большое сродство к кислороду 
и меньшее к галогенам. Эти свойства бора в значительной сте
пени проявляются и в его комплексных соединениях. Аквосоли 
и аммиакаты он практически не образует, так как молекулы во 
ды и аммиака в сильном электрическом поле атомов бора под
вергаются диссоциации с отщеплением протона.

Для бора характерно образование комплексных соединений 
с гидроксилсодержащими органическими соединениями; напри-



мер, с салициловой кислотой образуется борсалициловая кисло
та, дающ ая различные соли:

В данном еоединении, как и в других комплексных соедине
ниях, бор, как правило, имеет координационное число, равное 4.

Элементы подгруппы скандия и лантаноиды по своей комп
лексообразующей способности близки к алюминию. Следует о т 
метить, что с увеличением размеров атомов комплексообразую
щая способность несколько падает. Эта тенденция проявляется 
и у лантаноидов.

IV  группа. В периодической системе по мере перехода от I 
к IV группе различие в способности к комплексообразованию 
между главными и побочными подгруппами уменьшается. Если в 
I группе элементы главной подгруппы почти не обладают спо
собностью  к комплексообразованию в отличие от подгруппы ме
ди, то в IV группе, несмотря на значительное различие в хими
ческих свойствах между главной и побочной подгруппами, раз
личие в комплексных соединениях этих элементов сравнительно 
невелико и в большинстве случаев они дают однотипные соеди
нения. К ним в первую очередь следует отнести многочисленные 
комплексные галогениды типа М е2[ЭлР6]. Наиболее прочны фто
риды. С увеличением атомной массы, т. е. в ряду M e2[TiFe] — 
M e2[ThF6], устойчивость фторидных комплексов падает.

Кремний среди элементов IV группы по своим химическим 
свойствам относится к неметаллам, и комплексообразующие 
свойства у него понижены, но и для него показано сущ ествова
ние таких соединений, как (N H 4) 2[SiFe] и (N H 4) 3[S iF7].

Для элементов этой группы характерно образование акво- 
комплексов, особенно для циркония, гафния и тория. Для этих 
комплексов характерна тенденция переходить в гидроксосоли:

[Me (Н 20 )  „]4+ ^ [М е  (Н 20 )  ^ ,О Н ] 3++Н+.

Этот гидролиз может привести к полному переходу смешанных 
аквогидроксокомплексов в гидроксосоединения.

Аминаты и аммиакаты для элементов IV группы нехарактер
ны, и они образуются в качестве продуктов присоединения к га- 
логенидам этих элементов в неводных растворителях.

V группа. Образование комплексных соединений особенно 
характерно для элементов подгруппы ванадия, и наиболее ти
пичны фторидные комплексы состава Ме[ЭлР6], например K[VF6], 
K[TaF6],



Тенденция к образованию комплексных соединений у эле
ментов главной подгруппы сильно снижена. Мышьяк дает проч
ные комплексы только с фтором, например M e[AsF6].

VI группа. В VI группе типичными комплексообразователями 
являются элементы подгруппы хрома, и они в этом отношении 
сильно отличаются от элементов главной подгруппы. О собен 
но многочисленны производные ионов С г^ .  Здесь следует отме
тить аммиакаты, например [C r (N H 3) 6]X3, и аминаты, в которых 
хром проявляет координационное число 6.

Для молибдена и вольфрама характерна степень окисления, 
равная шести, и они, как и хром, дают различные молибдаты. 
Образование полисоединений для них еще более характерно, чем 
для хрома. К числу таких соединений относятся К2М 02О 7, 
К 3М 03О 10, Na2M o40 ,3  и т. д.

Для кислорода и подгруппы серы способность к комплексо- 
образованию, так же как и для подгруппы фосфора, сильно о с 
лаблена. Это типичные неметаллы, и только у теллура проявля
ются в какой-то степени металлические свойства, и он в раство
рах сильных кислот может давать катионы Те4+, например Те14.

VII группа. В этой группе элементов различие между глав
ной и побочной подгруппами возрастает. Для подгруппы гало
генов образование комплексных соединений нехарактерно.

Для элементов подгруппы марганца характерен большой на
бор степеней окисления —  практически от единицы до  семи. 
Ион М п 2+ дает соединения типа К 4[М п (С Ы )б ]-З Н 20 ,  двойные 
соли К 2[М п (С 20 4) 2]• 2Н 20 ;  (N H 4) 2S 0 4 -M n S 0 4 -6 H 20 .  Аммиакаты 
и аминаты —  нестойкие продукты и в водном растворе подвер
гаются гидролизу.

Рений в химическом отношении напоминает марганец, и его 
комплексные соединения похожи на аналогичные соединения 
марганца.

VIII группа. Элементы подгруппы триад —  типичные ком- 
плексообразователи. Железо, особенно в степени окисления три, 
среди этих элементов стоит несколько особняком, так как для 
него в отличие от других элементов образование аммиакатов и 
аминатов нехарактерно.

Многочисленны аммиакаты и аминаты кобальта и никеля, 
дающие ионы [Эл(ЫН3) 6]2+ и [ Э л ( А т ) 6]2+.

Комплексные соединения платиновых металлов еще более 
многочисленны и разнообразны по составу и характеризуются 
большой устойчивостью. Сходство между элементами триад про
является по вертикали. Наиболее полно изучены комплексные 
соединения платины.

Исходными веществами для получения различных соединений 
родия и иридия являются хорошо растворимые натриевые и ка
лиевые соли состава М е3[ЭлС1б].

Рутений и осмий —  аналоги железа, но по химическим свой
ствам они от железа довольно сильно отличаются. У этих эле
ментов в соединениях большой «набор» степеней окисления.



включая степень окисления + 8 ,  например R u 0 4 и 0 s 0 4. Оба тет
раоксида представляют легколетучие кристаллические вещества, 
растворимые в воде и в органических растворителях и облада
ющие окислительными свойствами. Известны нестойкие продук
ты присоединения аммиака, пиридина к этим соединениям, на
пример 0 s0 4-N H 3.

Сходство с железом у рутения и осмия проявляется в комп
лексных цианидах, которые соответствуют формулам 
K4[F e (C N )6] -3 H 20 ;  получены соединения типа K4[R u (C N )6] -3 H 20 ;  
K4[0s (C N )6]-3H20 .  Для рутения и осмия получены комплексы, 
отвечающие, как и у марганца, семивалентному состоянию.



СВОЙСТВА ЭЛЕМЕНТОВ И ИХ ВАЖНЕЙШИХ 
СОЕДИНЕНИЙ

§  1 . ХИ М И Я s- и р-Э Л Е М ЕН ТО В

Введение. Для s- и p -элементов характерно:
1) сходство свойств по вертикали (в группах) в соответствии 

с о  сходством внешних электронных уровней;
2) закономерное изменение свойств от типичных металлов 

(I группа) до  типичных неметаллических элементов (VII группа) 
по горизонтали (в периодах), обусловленное закономерным воз
растанием зарядов ядер атомов элементов;

3) диагональное сходство химических элементов (Li и M g; 
Be и А1; В и Si и т. п . ) ;

4) существенное отличие химии элементов II периода от химии 
элементов III периода из-за участия в химических связях d -орби- 
талей;

5) вторичная периодичность;
6) электроположительный характер s -элементов (особенно 

элементов IA группы) и электроотрицательный характер р-эле
ментов (особенно элементов V IIA  группы и кислорода).

ЗАКОНОМЕРНОСТИ В ИЗМЕНЕНИИ СВОЙСТВ АТОМОВ  
5 -  и р-ЭЛЕМЕНТОВ

Атомные и ионные радиусы. В периодах с  возрастанием поряд
кового  номера значения атомных радиусов (табл. 17.1) элементов 
уменьшаются. Наибольшее снижение наблюдается при переходе 
к  s -элементам IIA группы из-за способности валентной пары s2 
глубоко  проникать к ядру и тем самым дополнительно экраниро
вать заряд ядра.

В группах по мере увеличения числа орбиталей атомные ра
диусы  растут. Переход нейтрального атома в катион сопровож 
дается уменьшением радиуса, а переход нейтрального атома в 
анион — его возрастанием. Это легко понять, поскольку в поло
жительно заряженном ионе (катионе) тот же, что и в нейтраль
ном атоме, заряд ядра удерживает меньшее число электронов, а 
в отрицательно заряженном ионе (анионе), наоборот, тот же, что 
и в атоме, заряд ядра удерживает большее число электронов; кро
ме  того, с увеличением числа электронов возрастает эффект их 
■отталкивания. Оба фактора действуют в направлении увеличения 
радиуса аниона. Очевидно, что с возрастанием заряда ионный ра
диус катиона будет падать, а аниона —  возрастать.



Атомные и ионные радиусы (нм) некоторых S- и р-элементов

L1 Be в с N О F

0 ,1 5 7 0 ,1 0 6 0 ,0 8 8 0 ,0 7 7 0 ,0 7 0 0 ,0 6 6 0 ,0 7 4
L i+ Be2+ B3+ о + N:i- О 2- F"

0 ,0 6 0 0 ,031 0 ,0 2 0 0 ,0 1 5 0,171 0 ,1 4 0 0 ,1 3 6

Na Mg Л1 Si Р S Cl

0 ,1 8 0 0 ,1 4 0 0 ,1 2 6 0, 117 0 , 110 0 ,1 0 4 0 ,0 9 9
Na+ M g2+ А13+ Si,+ ps+ S0+ Cl’ +

0 ,0 9 5 0 ,0 6 5 0 ,0 5 0 0,041 0 ,0 3 4 0 ,0 2 9
S 2-

0 ,1 8 4

0 ,0 2 6
C l”

0 ,1 8 1

Т а б л и ц а  17.2

Энергия ионизации (эВ ) и сродство к электрону (эВ) s- и /7-элементов 
I, II и III периодов

Элемент н Не

Энергия иони
зации 
Сродство к 
электрону

13,6

0,715

24 ,6  

— 0 , 19‘

Элемент Li Be в с N о F Ne

Энергия иони
зации 
Сродство к 
электрону

5,39

0 ,54

9 ,33

0 ,38

8 ,3

0 ,33

11,3

1,27

14,53

0 ,20

13,62

1,47

17,42

3 ,45

21,6

— 0,57

Элемент Na Mg А1 Si Р S С1 Аг

Энергия иони
зации
Сродство к 
электрону

5,1

0 ,48

7 ,65

— 0,22

6 ,0

0 ,53

8 ,15

1,36

10,5

0 ,8 0

10,4

2 ,08

13,0

3,60

15,8

— 1,00*



Энергия ионизации и сродство к электрону. В I периоде при 
переходе от Н к Не энергия ионизации увеличивается почти в 
2 раза (табл. 17.2), что обусловлено возрастанием заряда ядра 
атома в 2 раза.

Резкое снижение энергии ионизации у Li связано с эффектом 
экранирования заряда ядра атома лития гелиевой электронной 
оболочкой (s2). Аналогичные перепады в значениях энергии иони
зации имеют место и при переходе от Ne к Na, от Аг к К и т. д., 
поскольку сильным экранирующим эффектом характеризуется за
вершенная электронная структура атома любого другого благо
родного газа (ns2np6).

Во II периоде при переходе от лития (2s1) к неону (2s22p6) и 
в III периоде при переходе от натрия (3s1) к аргону (3s23p6) 
имеет место возрастание энергии ионизации. Вместе с тем это воз
растание неравномерное, а именно у бора (2s22p ’ ), следующего за 
бериллием (2s2) ,  и кислорода (2s22p4),  следующего за азотом 
(2s22p3), равно, как и у их аналогов (элементов III периода), 
энергии ионизации ниже ожидаемых. Наблюдаемый эффект свя
зан с ослаблением эффекта экранирования заряда ядра атомов 
элементов, следующих непосредственно за атомами элементов с 
заполненной ns2 и наполовину заполненной пръ валентными орби 
талями. В целом наименьшие значения энергии ионизации имеют 
атомы элементов I группы, наибольшие —  атомы благородных 
газов.

Аналогичная периодическая зависимость прослеживается и 
при сопоставлении энергий ионизации элементов других периодов 
(в таблице не указаны).

В периоде, как и следовало ожидать, по мере возрастания по
рядкового номера элемента (заряда ядра атома этого элемента) 
сродство к электрону возрастает. В группе по мере экранирования 
заряда ядра (за счет увеличения числа электронных оболочек 
атома) сродство к электрону падает.

Минимальное сродство к электрону имеют атомы s-элементов 
IA группы, максимальное —  атомы p -элементов V IIА  группы. А то 
мы благородных элементов характеризуются отрицательным срод
ством к электрону. Пониженное сродство к электрону имеют так
ж е  атомы легких элементов с заполненной s2 и наполовину запол
ненной р3 атомными орбиталями.

В целом p -элементы, как правило, имеют большие значения 
энергии ионизации и большое сродство к электрону (большая 
электроотрицательность), а s -элементы —  малые значения энергий 
ионизации и малые значения сродства к электрону (малая элек
троотрицательность) .

Степени окисления s- и p -элементов приведены в табл. 17.3. 
Для s -элементов степень окисления равна номеру группы, т. е. 
величина постоянная. Для p -элементов характерен набор степе
ней окисления (максимальная степень окисления равна номеру 
группы); в группе с возрастанием порядкового номера устойчи
вость соединений в максимальной степени окисления р-элемента



Степени окисления s- и /з-элементов

Группа IA IIA IIIA IVA VA VIA VIIA VI I IА

Степени
окисления 1 2 3 2 1 2 1 2

(кроме 2 3 3
In, Т1) 4 3 4

5 4
4 6
5 — 2 7 6

— 3 — 1 8

падает. Для таллия, например, наиболее характерной степенью 
окисления является + 1 ,  а для висмута + 3 .  Этот факт связан с 
повышением устойчивости ns2 валентной орбитали по мере уве
личения числа внутренних свободных орбиталей; химические свя
зи осуществляются в основном валентными р-электронами.

ЗАКОНОМЕРНОСТИ В ИЗМЕНЕНИИ СВОЙСТВ 
ПРОСТЫХ ВЕЩЕСТВ

Свойства металлов s- и p-элементов. Как известно, металличе
ская связь является многоцентровой, многоэлектронной и нелока- 
лизованной связью. Металлы отличаются тем, что у них по-разно
му заполнены электронами валентные энергетические зоны и зоны 
проводимости. s -Металлы хорошие проводники электрического т о 
ка. Электропроводность p -металлов, как правило, много ниже. 
Так, натрий проводит ток примерно в 20 раз, олово в 6,7 раза, а 
сурьма только в 2,5 раза лучше ртути, электропроводность кото
рой равна 1 ,06-10-10 м к -О м -м 2 (273 К).

Эти и другие отличия (табл. 17.4) обусловлены наложением в 
p -металлах ковалентной связи на металлическую. Самую низкую 
электропроводность среди p -металлов имеет висмут.

Поверхность p -металлов имеет желтоватый или сероватый о т 
тенок. Они, как правило, непластичны, характеризуются малыми 
атомными объемами; их плотность выше плотности металлов s- 
элементов. Металлы s -элементов являются очень сильными вос 
становителями. Эта функция для многих p -металлов практически 
нехарактерна.

В водной среде s -металлы находятся в виде гидратированных 
катионов. Энтальпия гидратации некоторых катионов приведена в 
табл. 17.5. Для металлов p -элементов (кроме элементов IIIA 
группы, а также олова и свинца в низших степенях окисления) 
существование в виде катионов нехарактерно. В характеристиче
ской степени окисления (соответствующей номеру группы) они



Физические свойства металлов s- и р-элементов

L 1 Be

Плотность, г /см 3 
Твердость по шкале Мооса
Т 'пл,
К̂ИП1 К

Электропроводность (293 К ) 
(здесь и далее относительно 
ртути)

0 ,5
0 ,6

453
1613

11,2

1, 8
4

1558
2743

15,1

Na M g A1

Плотность, г /см 3 
Твердость по шкале Мооса 
Т п л , к 
Т'кИП' К
Электропроводность (293 К)

1 ,0
0 ,4

371
1160

20 ,8

1,7
2 ,5

924
1380

21,4

2 ,7
2 ,6

933
2773

35,9

К Ca Ga G e

Плотность, г /см 3 
Твердость по шкале Мооса 
7 > л ,  К 
Т 'ки п- К
Электропроводность (293 К )

0 ,86
0 ,5

336,6
1034

13,6

1,6

1115
1768

20 ,8

1, 2— 1,5

302,7
2478

2 ,0  (273K )

6 ,3

1210
3123
1 ,6 -1 0 -»

R b Sr In Sn Sb

Плотность, г /см 3 
Твердость по шкале Мооса
т т , к
Т 'кип, К
Электропроводность (293 К)

0 ,8

312,3
963,0

8 ,0

2 ,6

1041
1663

4, 15

7 ,3
1.1

429,4
2297

10,5

7 .3  
2 ,0

505
2893

8 .3

6 ,6
3 ,0

904
1908

2 ,5

Cs Ba TI Pb B1

Плотность, г /см 3 
Твердость по шкале Мооса 
Тал, К
Т к и п . К
Электропроводность (293 К)

1,9
0 ,2

301
943

4 ,8

3 .5
2 .5  

977
1813

1,7

11,8
1,5

577
1748

5 ,3

11, 3 
1, 5.  

600,4  4  
,2018 

4 ,6

9 ,8
2 ,5

544
1825

0 ,8



Т а б л и ц а  17.5 
Энтальпии гидратации катионов I и II групп

Катион —Д Я ги др, к Д ж /м ол ь К атион —Д Нридр* к Д ж /м ол ь

Li+ 506 M g2+ 1959
Na+ 410 Са=+ 1768
К + 334 Sr2+ 1413
Rb+ 309 Ва2+ 1304
Cs+ 263

!существуют только в виде анионных комплексов: ЭпОз2 , ВЮз' , 
G e 0 32~, S b 0 43_ и т. п.

СВОЙСТВА ПРОСТЫХ ВЕЩЕСТВ-МЕТАЛЛОИДОВ

В свободном состоянии большинство металлоидов существует 
в форме молекул. В одних случаях эти молекулы одноатомны 
(благородные газы) или двухатомны (N2, Р2, С12), в других —  д о 
стигают гигантских размеров (в случае, например, бора и алма
за). Температуры плавления металлоидов охватывают широкий 
диапазон значений. Самая высокая температура плавления у угле
рода ( — 4000 К ),  самая низкая —  у гелия (1 К).

При комнатной температуре большинство металлоидов устой
чиво (кроме белого фосфора). При нагревании все металлоиды 
соединяются с s -элементами и друг с другом. В зависимости от 
различий в значениях электроотрицательностей (табл. 17.6) при

Т а б л и ц а  17.6 

Электроотрицательности (ЭО) некоторых элементов 
I, II и III периодов (по Полингу)

Н в С N о F

2 ,1 2 ,01 2 , 5 3 ,0 7 3 ,5 0 4 ,1 0

Na А1 Si Р S С1

1,01 1,47 1,74 2 ,0 6 2 ,4 4 2 ,8 3

их взаимодействии образуются соединения с различным типом 
•связи. Так, галогены с s -элементами образую т ионные соедине
ния, а с p -элементами II периода —  ковалентные; соединения серы 
■с s-элементами —  преимущественно ковалентно-полярные.



р-Элементы II периода, а также кремний, в меньшей мере се
ра и фосфор способны образовывать соединения цепочечного 
строения, в которых они могут замещать друг друга (см. ниже* 
химию элементов).

ВАЖНЕЙШИЕ СОЕДИНЕНИЯ 5- и р-ЭЛЕМЕНТОВ

Соединения s- и p -элементов с водородом. Свойства водород
ных соединений s- и p -элементов весьма разнообразны. Соедине
ния водорода с s -элементами преимущественно с ионным типом 
связи (существование иона Н~ подтверждено электролизом этих 
соединений). В соответствии с названием иона Н~ (гидрид-ион) 
водородные соединения s -элементов называют гидридами. Гидри
ды s -элементов (кроме ВеН2) — твердые, солеобразные вещества, 
разлагающиеся вблизи температуры плавления. В соединениях 
p -элементов атом водорода поляризован либо слабоотрицателыга, 
либо слабоположительно; об  изменении эффективного заряда во 
дорода можно судить по данным табл. 17.7.

Т а б л и ц а  17.7
Эффективный заряд на атоме водорода в соединениях с s- и р-элементами

LiH кн CsH в,н, 1пН3 сн4 NH,

- 0 , 5 — 0 ,5 8 — 0 ,5 9 0 ,0 5 — 0 ,0 5 0 ,0 1 0 ,0 3

HF HC1 HI

+ 0 , 2 5 + 0 , 1 6 + 0 , 0 4

С повышением порядкового номера элемента в периоде знак 
эффективного заряда изменяется на обратный от отрицательного 
у иона (Н~) в гидридах s -элементов IA и IIA группы до неболь
шого положительного эффективного заряда на атоме водорода в 
соединениях p -элементов VIIA  группы. Максимальный эффектив
ный положительный заряд на атоме водорода в молекуле HF 
обусловлен значительными различиями электроотрицательности 
Н и F.

Водородные соединения p -элементов, как правило, газообраз
ны и растворимы в воде. На рис. 17.1 приведены Тпл и Тксп водо
родных соединений p -элементов. Выпадение из закономерного хо 
да значений этих величин для воды и плавиковой (фтороводород
ной) кислоты обусловлено ассоциацией их молекул за счет водо
родных связей. Все водородные соединения s- и p -элементов (кро
ме p -элементов VI и V IIA  групп) подвергаются необратимому гид
ролизу:

КН +  Н ОН =  КОН +  Н2,
SiH4 +  3H20 =  H2Si0 3 +  4H2 (в щелочной среде).



17.1. Тпл и Гисп водородных соединений p -элементов IV — V III групп

О б изменении кислотной функции водородных соединений в 
лериоде и группе можно судить по данным табл. 17.8.

Т а б л и ц а  17.8
рК водородных соединений некоторых p -элементов (растворитель —  вода)

N H , н,о H2S HF HiSe H Cl* HBr* HI*

16 7 3 4 —7 —9 —И

* Значение рК получено расчетом.

С возрастанием порядкового номера p -элемента в периоде кис
лотная функция его соединения с водородом возрастает за счет 
роста  полярности связи Н— X. Вместе с тем для элементов конца 
II периода этот рост ниже ожидаемого, что вызвано повышенной 

способн остью  НХ образовывать водородные связи (особенно в



случае H F). Рост кислотной функции водородных соединений в 
VIIA  группе выше ожидаемого; HF —  кислота средней силы, а все 
•остальные водородные кислоты —  сильные электролиты.

Отклонение от закономерного роста кислотной функции (за 
счет  увеличения длин связи Н — X и уменьшения ее прочности) в 
V IIA  группе связано, с одной стороны, с повышенной сп особ 
ностью молекулы HF образовывать водородные связи, с другой —  
нивелирующим действием воды (как ионизирующего растворите
л я ),  перекрывающим различия в свойствах остальных членов 
группы —  кислот НС1, НВг и HI.

Кислородные соединения s -  и ^-элементов. Кислородные с о 
единения многочисленны и разнообразны. Наиболее важным клас
сом  кислородных соединений являются оксиды. Оксиды различают 
по типу связи (ионные, ковалентные), по составу (бинарные и 
смешанные, стехиометрические и нестехиометрические — фазы 
переменного состава) и по химической активности (солеобразные 
и безразличные).

По характеру взаимодействия с растворителем (водой, кисло
той, основанием) солеобразные оксиды делятся на основные, кис
лотные и амфотерные. Свойства оксидов элементов рассматрива
ются в соответствующих группах. Некоторые характерные пред
ставители оксидов и их свойства приведены в табл. 17.9.

Т а б л и ц а  17.9 
Некоторые оксиды и их кислотно-основные свойства

Соединение Ф изическое со стоя н и е С вой ства

С аО
ВеО
FeO0l96
ТЬ0)7¥0,зО1185

СО

s o 2
С120 7

К р и с т а л л и ч е с к и е  о к с и д ы

белое твердое вещество 
белое твердое вещество 
черное твердое вещество 
белое кристаллическое ве
щество

М о л е к у л я р н ы е  о к с и д ы  

бесцветный газ

бесцветный газ 
бесцветное масло

основной
амфотерный
основной
основной

безразличный (инер
тный), не обладает 
ни кислотными, ни 
основными свойст
вами
кислотный
кислотный

Оксид-ион О 2- существует только в кристаллах ионных соеди
нений. В воде он гидролизуется с образованием гидроксид-иона 
О Н - :

0 тв2- + Н 20  =  2 0 Н -  

С  водой не взаимодействуют лишь те ионные оксиды, которые не-



растворимы в ней (они легко растворяются в кислотах). О бразо 
вание иона О 2- при взаимодействии кислорода с металлами тре
бует большой затраты энергии на процесс атомизации (1 /2 0 2г =  
=  2 0 г; ДЯ =  248 к Д ж /м о л ь )1 и процесс ионизации ( 0 газ +  2е =  
— О 2-газ; ДЯ =  656,5 кД ж /моль). Кроме того, следует учитывать 
энергию испарения и ионизации металла.

Гидроксид-ион ОН~ существует только в гидроксидах твердых 
веществ с ионным типом связи металл— кислород. В воде он гид
ратируется:

О Н - +  a q ^ O H - aq.

Растворимые в воде гидроксиды s-элементов (кроме В е О ) — силь
ные основания. Если связь М — О полярная, как в случае ВеО. 
ионизация протекает как по основному, так и по кислотному типу 
(без учета гидратации):

М "  (ОН), : £  М2+ +  2 0 Н —
t i
2Н + +  (М 0 2)2-

Для металлов р-элементов характерны амфотерные оксиды. 
Металлоиды образую т кислотные оксиды. Некоторые их производ
н ы е —  кислородсодержащие анионы ( S i0 32- ,  В 0 33-, Р 0 43-, S 0 42“ , 
G e 0 32_) образуют полиоксоаниоиы. Наибольшее разнообразие та 
ких анионов (благодаря прочным —Si—О —S i—связям) у крем
ниевой кислоты (Si20 76—, Si30 96- ,  Si40 )28- ,  S i 60 i 6 12_ и др.).

Кислоты H3P 0 4, H2S i 0 3 и некоторые другие способны давать 
гетерополиоксоанионы, например [Р (М о 3О ю )4]3-, [S i(M o30 , o ) 4]4-.

В периодах кислотно-основная функция оксидов (гидрокси
дов) закономерно изменяется: от сильных оснований для типич
ных металлов до сильных кислот для типичных неметаллов.

В группах в соответствии с возрастанием металлического ха
рактера элемента (уменьшением металлоидного) основная функ
ция гидроксида монотонно возрастает (Н 3В 0 3 —  кислота, 
Т 1 (О Н )3 —  амфотерный гидроксид с преобладанием основных 
свойств или H 2S 0 4 —  сильная кислота, Н2Т е 0 4 —  слабая). Если 
один и тот же элемент образует несколько различных по составу 
оснований, то более сильным является основание, в котором сте
пень окисления элемента более низкая: Р Ь (О Н )2 основание более 
сильное по сравнению с гидроксидом Р Ь (О Н )4. Если же элемент 
образует несколько различных по составу кислородсодержащих 
кислот, более сильной является кислота, оксоанион которой со 
держит большее число атомов кислорода. Так, например, в рядах 
кислот

НОС1— Н О С Ю — НОСЮ а— НОСЮ з 

( H 0 ) 2S 0 - ( H 0 ) 2S 0 2

1 Здесь и далее приведена А И  образования при стандартных условиях:
298 К и 1 атм.



более сильными являются серная H 2S 0 4 и Н С Ю 4 кислоты. 
Это обстоятельство связано с уменьшением эффективного положи
тельного заряда на координирующем кислород атоме р-элемента 
за счет вклада дополнительных связей (с участием р-электронов 
кислорода и d -орбиталей элемента). В табл. 17.10 приведены кон-

Т а б л и ц а  17.10
Константы ионизации некоторых кислородсодержащих 

кислот и оснований

Н азвание Ф орм ула К онстанта ионизации

Азотистая HNO, 4 ,0 -1 0 - '
Борная Н1В 0 3 К, 6 ,0 -10 -1»
Дихромовая В >С г,07 K2= 4 , 3-10-5
Йодноватая Н Ю 3 1 ,6 -10-1
Йодноватистая н ю 2 ,3 -Ю -ч
Кремниевая (мета H ,S i0 3 K, =  1 ,1 -10_1°
крем.) K2= 2 ,0 -1 0 -12
Ортокремниевая H4S i0 4 Ki== 1 ,3 -10-11
Муравьиная НСООН l , 8 - 10 -4
Серная HoS04 K2=  1,6-10-2
Сернистая h .;s o 3 K1 = l , 3 - 10“2 

K2= 6 , 2 - 10" s
Сурьмяная H[Sb(OH)6] 4 ,0 -1 0 -5
Тиосерная H2s 2o :j K2=  1,9-10-2
Угольная H ,C 0 3 K i= 4 ,3 -  lO"7

K2= 4 ,8 -1 0 -11
Уксусная CH3COOH 1,74-10-s
Фосфористая H3P 0 3 K j ^ l , 6 -IO-2

K2= 2 ,0 - 1 0 '7
Фосфорная H3P 0 4 K != 7 ,6 -1 0 -3

K2= 6 ,2 -1 0 -8  
K -i= 4 ,2 -1 0 '13

Гидроксид аммония n h 3 h 2o 1 ,7 6 - lO -5
Гидроксид бария B a (O H )a K > = 2 ,3 -1 0 _1
Гидроксид кальция C a(O H )2 K2 = 4 ,0 -10-2
Гидроксид свинца (11) P b (O H )2 K i= 9 ,5 5 -  lO-4

K2= 3 ,0 - 1 0 - s

станты ионизации наиболее важных гидроксидов s- и р-элементов.
Среди других классов кислородных соединений представляют 

интерес пероксосоединения (с цепочкой двух атомов кислорода 
— О — О — ). Практически важными соединениями такого типа яв
ляются: пероксид водорода Н20 2, пергидраты, например N a B 0 2X

//Х Н 20 2, пероксомоносерная (Н — О— О — S /  = 0 ) ,  пероксо-
х ОН

ОН .О
бисерная ( 0 =  — 0 — 0 — Sr = 0 )  кислоты и некоторые

О ^  Х 0 Н
другие.



Галогениды 5 - и p -элементов. Галогенидами называют бинар
ные соединения галогенов с более электроположительными элемен
тами. Галогениды s- и p -элементов существенно различаются по 
свойствам. Галогениды металлов IA и IIA групп (кроме галогени- 
дов бериллия) —  типичные ионные соединения. За исключением 
CaF2, они хорошо растворимы в воде, обладают кристаллически
ми решетками с высокими значениями координационных чисел 
(6 или 8 ) ,  плавятся и кипят при высокой температуре, в раство
ре и расплаве проводят электрический ток.

Галогениды металлов р-элементов — полярные кристалличе
ские соединения. Они обладают не очень высокими температура
ми плавления и кипения (см. ниже); при растворении в воде под
вергаются сильному гидролизу.

Галогениды неметаллов (С, N, О, S, Р, A s ) — типичные кова
лентные соединения. Это газообразные или жидкие, легко летучие 
при комнатной температуре соединения. В воде они либо нерас
творимы, либо полностью ею разлагаются.

Т а б л и ц а  17.11 
Некоторые свойства хлоридов элементов Г— IV групп

С вой ство LiCl BeClj BC1, CC14

Тпл, К 879 677 166 251
тк„п, к
Эквивалентная элект

1610 (7 3 3 ) 286 350

ропроводность, ХЭкв 166 0 0

С вой ство NaCl MgCl* A1C1, S1C14

Тпл, к 1077 991 466 
(под давя.)

204

Ткип, К
Эквивалентная элек

1716 1273 330

тропроводность, ХЭкв — 134 1 0 '7 —

Свойство КС1 CaClj GaCl3 GeCl,

7’вл, к 941 1017 348 223
Гкип, К
Эквивалентная элек

1688 (1 3 7 7 ) 478 356

тропроводность, Х9кв 104 IQ-7

Изменение свойств галогенидов в периодах и группах иллю
стрируется в табл. 17.11 на примере хлоридов. С возрастанием 
порядкового номера элементов в периоде, т. е. по мере ослабле
ния металлического характера элемента, изменяются характер их 
связей, агрегатные состояния, структура кристаллов и соответ



ственно этому изменяются физические свойства соединений. 
В группах по мере возрастания порядкового номера элемента р ас
тут Тпл» Ткип, электропроводность. Наблюдаемые отклонения от 
этой закономерности при переходе, в частности, от NaCl к КС1 
(I группа) и от А1С13 к G aC l3 (III группа) связаны с явлением 
вторичной периодичности.

Свойства галогенидов одного и того же элемента существенно 
зависят от природы галогена. Так, Д Я 0бр (кДж/моль) значи
тельно падает в ряду соединений:

L iF  L iB r Li I

— 146 — 84 — 65

-Этот факт объясняется уменьшением степени ионности связи при 
.■переходе от F~ к I- .

§  2. VIIIА ГРУП П А. ГЕЛИЙ. Н ЕОН . А Р ГО Н . 
КРИПТОН. КСЕН ОН

Не Ne Аг Кг Х е

Электронная конфигурация Is2 2s22 p e 3s2 Зр6 4s24pa 5s25 pe
Ковалентный радиус, нм 0,093 0,093 0,098 0,112 0,131
Энергия ионизации, эВ 24,59 21,56 15,76 14,0') 12,13
Сродство к электрону, эВ — 0,22 — 0 , 2 2 — 0,37 — 0,47 — 0,45
Тпл, К 1,0 24,4 83,7 115,6 161,1
Т к и п . К 4, 2 27,0 87,1 119,8 164,9
Плотность, г /л 0,1785 0,9003 1,784 3,708 5,85

Общие сведения. Не, Ne, Аг, Кг, Хе в состоянии простых ве
ществ одноатомные газы. Из-за химической инертности они полу
чили название инертных, или благородных, газов. Физические 
свойства благородных газов изменяются от гелия до ксенона в 
зависимости от размеров и масс их атомов. В соответствии с воз
растанием деформируемости электронной оболочки в ряду Н е— Хе 
растут сжимаемость и склонность к сжижению этих газов, в це
лом растет и их химическая активность. Первыми из соединений 
были получены клатраты: А г -6 Н 20 ,  Х е -6 Н 20 ,  К г-6Н 20 .  В клатра- 
тах отсутствуют обычные химические связи. Эти соединения обр а 
зуются в результате заполнения одноатомными молекулами 
инертных газов полостей в структуре соединения воды, льда.

В настоящее время практически для всех инертных газов д о 
казана возможность образования короткоживущих двухатомных 
молекул Э2, известны соединения типа Э2+ как из однородных 
(Н е2+, А г2+), так и из разнородных атомов (А г-Х е)+ , (К г-Х е)+ , 
образующ ихся за счет отнятия электрона с разрыхляющей орби
тали одного из взаимодействующих атомов. Такие положительно



заряженные ионы благородных газов являются очень сильными 
окислителями и в отсутствие веществ, способных отдавать элект
рон, могут существовать в газовой фазе. В электрическом разря
де можно получить заряженные молекулы состава HeF+, H eF2+. 
Такого рода частицы образуются за счет распаривания Is2 элект
ронов атома гелия и перехода хотя бы одного из них на атомную 
25-орбиталь.

Ксенон и криптон способны вступать в реакцию с фтором; х о 
рошо изучены фториды ксенона (табл. 17.12).

Т а б л и ц а  17.12
Свойства фторидов ксенона

Соединение —  Д /7обр , 
к Д ж /м о л ь

Тпл, К В заим одействие с  водой

XeF2 117 413 XeFa-j-Ha0 = X e + l / 2 0 a+ 2 H F
X eFj 280 387 2XeF4+ 4 H ,0 =  X e 0 2+ X e + 0 2+

8HF
X«F, 430 321 XeFe+ 3 H o 0 = X e 0 3+ 6 H F

Гексафторид ксенона XeF6 (получен взаимодействием Хе и Fz 
при температуре выше 530 К и давлении 50 атм) —- чрезвычайно 
реакционноспособное вещество. Его реакция с кварцем протекает 
по уравнению

2XeF6+ S i 0 2= 2 X e 0 F 4+ S iF 4.

Наиболее устойчивыми производными фторида ксенона (VI) яв
ляются соединения Cs2XeF8 (устойчиво до 673 К) и XeOF4 (7'Пл =  
=  227 К ).

Лучшим способом получения XeO F4 является частичный гид
ролиз XeF6:

XeF6 +  H 20  =  X e 0 F 4 +  2HF.

Конечным продуктом гидролиза XeF6 является оксид Х е 0 3, кото
рый в сухом виде чрезвычайно взрывчатое вещество.

Из щелочного раствора ( N a 0 H ) X e 0 3 можно выделить соль 
ксеноновой кислоты (H 4X e 0 6) Na4X e 0 6 (перксенонат натрия).

Все химические производные благородных газов, как правило, 
бесцветные вещества", в обычных условиях разлагающиеся с выде
лением простых веществ.

Инертные газы получают в основном при фракционированном 
сжижении воздуха. Гелий широко применяется в ядерной технике, 
металлургии и как низкотемпературная жидкость; аргон —  в о с 
новном в металлургии. Применение неона основано на способно
сти при прохождении электрического тока в разрядных (неоно
вых) трубках испускать свет с характерными спектральными ли
ниями (красный свет).



Валентный уровень Is1 
Энергия ионизации, эВ 13,6 
Сродство к электрону, эВ 0 ,715  
Атомный радиус, нм 0,0Г>7
Энергия (прочность) связи в молекуле Н2, кД ж /моль 434,7 
Межъядерное расстояние в Н2, нм 0,074
Масса 1 л Н2 при 298 К, г 0 ,089 (здесь и далее р 1 атм=101325 Па)
Т пл> К 14,0 
Т кип. К 20 ,4
Удельная теплоемкость (293 К) =  16,56 Д ж /г-гр ад  
Теплопроводность (273 К.) 0 ,1712 , Д ж /м -с-гр ад  
Содержание в земной коре, мас.% — 1,0

Водород имеет три естественных изотопа:

!н, ?н, ?н
протий дейтерий тритий

Природный водород состоит в основном из протия 
(~ 9 9 ,9 8  м ас .% )  и дейтерия ( — 0,02 м а с .% ) .  Тритий содержится в 
ничтожном количестве ( ~ Ю _7% ) ;  он образуется при облучении 
iL i нейтронами:

3Li +  оп =  ‘iH +  гНе (изотоп гелия).

Общие сведения. В одород широко распространен в природе, он 
входит в состав воды, глин, угля, нефти, во все животные и рас
тительные организмы. Кроме того, водород составляет больше по
ловины массы Солнца и большинства звезд.

В современной периодической таблице Д. И. Менделеева водо
род  расположен в VIIА  группе под фтором, порядковый номер к о 
торого (9) отличается от порядкового номера водорода (1) на 8; 
его соседом по периоду является элемент V IIIА  группы Не с по
рядковым номером (2). Такое расположение отвечает современ
ному физическому смыслу периодичности. Вместе с тем говорить 
о полной аналогии этого элемента с каким-либо другим элементом 
периодической таблицы не приходится; диапазон его свойств ши
рок. В соединениях водород может проявлять степень окисления 
—  1 как аналог неметаллического элемента фтора и степень окис
ления + 1  как аналог металлического элемента IA группы.

Лишенный единственного электрона, протон (Н+) очень акти
вен (в свободном состоянии существовать не может, кроме как в 
вакууме) и легко внедряется в электронные оболочки ионов ней
тральных молекул с образованием, в частности, ионов лиония:

Н +  +  Н 20 ж ^ ( Н 30 ) + ,  ,

Н +  +  С2Н 5О Н ж ^ ( С 2Н 5О Н 2) \

Н + +  NH3!K̂ ( N H 4)+.



Устойчивость таких ионов велика, особенно иона оксония 
(Н 30 ) + ,  константа ионизации которого ~ 1 0 ~ 200.

Водород — носитель водородных связей. Роль этих связей ог 
ромна. Они определяют специфические свойства многих водород
содержащих веществ (в том числе и водородсодержащ их раство
рителей), реакции с их участием лежат в основе самых тонких 
явлений жизнедеятельности. Благодаря этим связям, в частности,, 
ферменты распознают вещества, реакции которых они ускоряют,, 
осуществляется точное копирование молекулы Д Н К , передающей 
из поколения в поколение генетическую информацию, обеспечи
вается специфичность действия лекарственных препаратов и мно
гое другое.

Молекулярный водород представляет собой смесь двух необыч
ных изомеров, называемых орто- и параводородом, которые раз
личаются противоположным по направлению вращением ядер. 
Они отличаются и некоторыми свойствами.

СВОЙСТВА И ПОЛУЧЕНИЕ

Водород —  бесцветный газ. После гелия (4,2 К) его труднее, 
чем другие газы, перевести в жидкое состояние. Водород —  самый 
легкий газ. Он весьма теплопроводен; его теплопроводность в 
6 раз выше, чем у воздуха. Это свойство позволяет использовать 
водород в аппаратах, требующих в процессе работы интенсивного 
отвода тепла. Водород плохо растворим в воде (при 298 К в 
1 объеме НгО растворяется 0,02 объема Нг), но он превосходно 
растворяется в благородных металлах, особенно в палладии 
(1 объем Pd растворяет до 800 объемов Н 2).

При обычных температурах водород инертен; непосредственно 
соединяется с фтором, а на свету и с хлором. При нагревании он 
вступает во взаимодействие со многими неметаллами и металла
ми. С кислородом водород образует воду: Н 2 + 7 2 0 2 = Н 20 ;  ДЯ 
реакции при 248 К и 1 атм равно — 285,5 кДж/моль.

В промышленности водород получают из природных и попут
ных газов, продуктов газификации топлива, а также восстановле
нием водяного пара раскаленным углем; в основе производства 
лежат реакции

СН4 +  Н20 ^ ; С 0  +  ЗН2, АЯ =  206,3 кДж,

СО +  Н20  £  С 0 2 +  Н2, АН ~  — 41,2 кДж,

С + Н 2О ^ С О  +  Н2, АН  — 131,3 кДж.
В лабораторных условиях водород удобно получать действием 

на цинк разбавленной соляной или серной кислотой; используются 
также реакции

Са +  2Н20  =  С а ( 0 Н ) 2 + Н 2, 
2 A l+ 2 N a 0 H + 6 H 20 = 2 N a [A l  ( О Н )4]+ З Н 2.



Водород применяется для синтеза аммиака, хлороводорода, 
метанола. С участием водорода осуществляется превращение жид
ких растительных жиров в твердые заменители животного масла, 
преобразование низкокачественных углей в жидкое топливо. Реак
ция горения водорода в кислороде, в процессе которой достигает
ся температура ~ 2 8 0 0  К, используется для сварки и резки туго
плавких металлов. Важное значение имеет реакция получения ка
тализатора—  платиновой черни:

PtCl2+ H 2 =  Pt +  2HCl.

Жидкий водород используется как эффективное ракетное 
топливо. Изотопы водорода (тритий и дейтерий) находят приме
нение в атомной энергетике для осуществления ядерных реакций.

Важнейшим соединением водорода является вода. Энергетиче
ская схема молекулы воды приведена на рис. 17.2. Угол между

связями в молекуле воды 
6P„Jf ( Z H O H )  равен 104,5°. Мо-

z лекула воды имеет четыре
полюса зарядов, располо
женных по вершинам тетра
эдра (рис. 17.3). Дипольнын

17.3. Р асп ол ож ен и е  электронных: 
зар ядов  в молекуле Н 20  ( о б щ е 

принятая модель)

момент воды 1,86 D. М еж ду 
молекулами Н 20  легко о б 
разуются водородные связи,, 
за счет которых вода —  
ассоциированная жидкость. 
Для воды справедливо рав
новесие X Н20 ч ^ ( Н 20)л: (X 
изменяется от 1 до 4 ).

Вода обладает необыч-
17.2. Энергетическая ди аграмма об р а зов а -  ными физико-химическими 

вия молекулярны х орбиталей  Н 20  с в о й с т в а м и . д Я п л  „  Д Я ИСП

воды аномально отличаются 
от аналогичных по составу и структуре соединений H 2S, H 2Se и 
Н2Те (рис. 17.4). Она кипит при 373 К и плавится при 273 К. 
Вода обладает наибольшей теплоемкостью (4,18 Д ж /г -К  при, 
293 К). Она имеет высокую теплопроводность (0,598 Д ж /м -сек -К ,



при 273 К ),  исключительно большую скрытую теплоту плавления 
(332 Д ж /г ) ,  обладает огромным поверхностным натяжением.

В химическом отношении в о д а —-достаточно активное вещест
во. Она взаимодействует со щелочными и щелочноземельными ме
таллами, с активными неметаллами; легко реагирует с их окси-

AHl „,  кДж/моль

17.4. Л ^ п л  и A #  L n  в о д о р о д н ы х  соединений

дами; большинство солей в воде гидролизуется. Вода является 
активным лигандом, легко внедряется в пустоты решеток многих 
веществ, катализирует многие химические процессы (например, в 
отсутствие следов воды водород не вступает в цепную реакцию с 
хлором, алюминий —  с йодом).

Т а б л и ц а  17.13 
Свойства обычной и тяжелой воды

С вой ство  воды н 2о D 2o

Энергия связи H (D )— О, к Д ж /м о л ь 468 210
М олекулярная масса 18 2 0
Гпл. к 273 2 7 6 ,8
Т 'ки п . К 373 37 4 ,4
П лотность  (293 К ) ,  г / с м 3 0 ,9 982 1,1050
Температура максимальной плот
ности, к 277 2 8 4 ,6

В обычной воде присутствует —0,02% тяжелой воды D20  (D —  
дейтерий). При электролизе обычной воды тяжелая вода накап
ливается в электролизере. В табл. 17.13 сопоставлены некоторые 
свойства обычной и тяжелой воды.



Восстановительный потенциал процесса 2D++2<? =  D 2 относи
тельно электрода 2Н+/Н2 (0,00В) равен —  0,0034 В.

§  4. VIIA ГРУП П А. Ф Т О Р . Х Л О Р . Б Р О М . Й О Д . А С Т А Т

F С1 Вг I At

Электронная конфигурация 2s22 р * 3s23 4s24p 5 5s25p5 6s26 р ъ
Ковалентный радиус, нм 0 ,0 7 2 0 ,0 9 9 0 ,1 1 4 0 ,1 3 3 0 ,1 4 5
Ионный радиус (— 1), нм 0 ,1 3 3 0 ,181 0 ,1 9 6 0 ,2 2 0 0 ,2 3
Энергия ионизации, эВ 17,42 12,97 11,84 10 ,45 9 ,2
Сродство к электрону, эВ 3 ,4 5 3 ,6 3 ,3 7 3 ,0 8 2 ,8
Энергия связи Г — Г, к Д ж  j моль 154,66 2 4 1 ,90 192,61 150 ,73
т„л, К 5 3 ,4 162 2 65 ,7 3 8 6 ,6 500
'/’кип- К 84 239 3 3 2 ,2 4 5 8 ,6 590
Электроотрицательность 4 ,1 0 2 ,8 3 2 .7 4 2,21 1,96
Степень окисления — 1 — 1 , 1 , 3 , 5 , 7  —1,1,3, —1 , 1 ,3 , - 1 , 1 , 3 ,

5,7 5 ,7 5 ,7
Содержание в земной коре, ю - 2 2 - 10~2 3-ю-e 4 ■ 10~6 —
м а с .%

Элемент F не имеет изотопов. Это элемент-одиночка, осталь
ные галогены имеют следующий изотопный состав:

35С1 — 75,4%, 79В г - 50,53%,

37С1 — 24,6%, 81 В г -  49,47%.

Природный йод состоит в основном из стабильного изотопа 1271.
Общ ие сведения. Главная подгруппа V II включает р-элементы 

фтор, хлор, бром, йод и астат. Последний (предсказан Д. И. Мен
делеевым) получен искусственно в 1940 г. при бомбардировке- 
висмута ядрами гелия, HijBi +  2Не =  2ssAt +  2оП. По свойствам 
астат близок к йоду (далее не рассматривается).

Фтор, хлор, бром, йод —  элементы с ярко выраженным неме
таллическим характером. Вследствие очень высокой химической 
активности галогены в природе существуют только в связанном 
состоянии. Большая реакционная способность обусловлена стрем
лением атомов галогенов приобрести устойчивую оболочку инерт
ного газа (ns2np6). Вместе с тем все галогены (кроме фтора) 
можно перевести в состояние положительной степени окисления: 
1, 3, 5, 7. Отсутствие положительных степеней окисления у фтора 
связано с тем, что химической реакцией невозможно скомпенсиро
вать затраты, необходимые для отрыва электрона от молекулы 
F2; на отрыв одного электрона от нее требуется энергия, равная 
1735 кДж/моль. Она значительно превышает энергию, которая 
может быть получена в реакциях со фтором.

Из-за химической активности производные галогенов разнооб
разны, важнейшими из них являются соединения с водородом 
(НС1, HF, НВг, H I) ,  металлами (фториды, хлориды, бромиды, 
йодиды s-, р-, d- и /-элементов), металлоидами (SF6, S2C12, SF3;.



SC13, NI3 , С СЦ , SF6, SiCl4 и т. п.), кислородом (CaO C l2, K C IO 3 , 
H g (C 1 0 4) 2 и т. п.). Кроме неорганических соединений галогены 
входят в состав молекул многих органических соединений, напри
мер: C H 3CI, С 2 Н 2 С12, СбН вСН СЬ.

Важнейшими природными соединениями хлора являются пова
ренная соль NaCl; апатит — ЗСаС12- С а з (Р 0 4) 2, сильвинит — 
I\Cl-M gCl2-6H20 ;  фтора —  минералы флюорит —  CaF2, криолит —  
3N a F -A lF 3, фторапатит — 3CaF2- Са3( Р 0 4) 2.

Бром и йод —  рассеянные элементы. Их можно найти в про
дуктах очистки чилийской селитры (N a N 0 3),  сильвинита, в бу ро 
вых, нефтяных водах, в морской воде (в водорослях и губках).

Астат встречается среди продуктов распада соединений урана 
и тория.

При переходе от фтора к йоду закономерно растут атомные и 
ионные радиусы, падает сродство к электрону и электроотрица
тельность, растут межъядерные расстояния молекул Г2 и соответ
ственно падает их прочность. Вместе с тем, как будет показано 
ниже, свойства фтора (как и других элементов второго периода) 
существенно отличаются от свойств электронных аналогов.

Отличия в поведении фтора от других галогенов можно объ я с
нить малым размером атома фтора, недостаточной экранирован- 
ностью заряда его ядра электронами, а также отсутствием сво
бодных орбиталей, способных принять участие в образовании д о 
полнительных связей.

В газовой фазе молекулы галогенов двухатомны (Г2). При 
комнатной температуре йод —  твердое вещество с молекулярной 
решеткой (рис. 17.5), бром —  жидкость, хлор и фтор —  газы. А г
регатное состояние галогенов следует учитывать при анализе ре-

СВОЙСТВА И ПОЛУЧЕНИЕ СВОБОДНЫХ ГАЛОГЕНОВ

17.5. Кристаллическая решетка йода



акционной способности галогенов. В частности, может сложиться 
Неправильное впечатление относительно реакционной способности 
брома, как более агрессивного, чем хлор. Это кажущееся впечат
ление обусловлено тем, что исследователь использует жидкий 
бром с много большей концентрацией в единице объема по 
сравнению с газообразным хлором.

Все галогены в состоянии простых веществ окрашены: фтор —  
бледно-желтый газ, хлор —  желто-зеленый газ, бром —  красно- 
бурая жидкость, йод —  кристаллы фиолетового цвета.

Вещество кажется окрашенным, если оно поглощает частично 
или полностью тот или иной участок длины волн видимой части 
спектра. Хлор поглощает коротковолновую его часть, поэтому в 
проходящем свете имеет желто-зеленую окраску, йод поглощает 
всю длинноволновую часть спектра и в проходящем свете имеет 
фиолетовую окраску. Галогены имеют низкие температуры плав
ления и кипения. Они плохо растворимы в воде, во много раз 
лучше растворяются в неполярных растворителях. Так константа 
распределения (К) броМа и йода между неполярным растворите
лем СС14 и полярным растворителем Н 20  характеризуется соот 
ношениями

Ig^l cci4  gg Q* ccu  2 7

[Вгг] нго П*1 н2о

Плохая растворимость в воде обусловлена неполярным харак
тером молекул галогенов, слабо способных взаимодействовать с 
полярными молекулами воды. Они легче растворяются в непо
лярных растворителях. В ообщ е если энергия связи между молеку
лами растворителя ( Е Аа ) больше энергии связи ( Е а в ) между мо
лекулами растворителя А и растворенного вещества В, то веще
ство В не будет растворяться. Если же Е ав>Е\а, т о  растворение 
возможно. Как следует из приведенных соотношений, чем мень
ше атомный радиус элемента, тем лучше растворяется его про
стое вещество в неполярном растворителе.

Растворы йода в некоторых органических растворителях, на
пример в бензофеноне, проводят ток. Поэтому можно заключить, 
что йод способен диссоциировать на ионы

l25Fi:I+ + I _ .

Известны соли иона I+, например 1С104. “  :
Как уже указывалось, галогены —  чрезвычайно реакционноспо

собные вещества. В газообразном фторе уже при комнатной тем
пературе самовоспламеняются бром, селен, древесный уголь, йод, 
сера, мышьяк, сурьма, кремний, бор, щелочные и щелочноземель
ные металлы. При температуре красного каления фтор взаимо
действует даже с золотом и платиной. Многие химические соеди
нения под его действием разрушаются. Фтор не реагирует лишь с 
углеродом и азотом. Активность хлора уступает фтору. В нем 
воспламеняются сурьма, фосфор, сера. Он соединяется практиче



ски со всеми металлами. При нагревании достаточно активны 
также бром и йод. Например, йод энергично соединяется с серой, 
фосфором, железом, ртутью. При взаимодействии галогенов с во 
дородом образуются галогеноводороды (Н Г ) .  С кислородом гало
гены непосредственно не взаимодействуют. Важной в практиче
ском плане является также реакция взаимодействия галогенов с 
водой. Фтор реагирует с водой по уравнению

F2 +  H 20 -> 2 H F  +  0 .

В отличие от фтора хлор, бром и йод, взаимодействуя с водой, 
гидролизуются по реакции диспропорционирования:

Г2+ Н 2О ^ Н Г  +  НОГ.

В ряду С12, Вг2, 12 степень гидролиза падает.
В основе методов получения фтора и хлора лежит реакция

2 Г - — 2 е ~ = Г 2.

Получение осуществляется при электролизе солей (анодное окис
ление). В частности, фтор получают при электролизе расплавлен
ного гидрофторида калия (2K.HF2 =  F 2+ H 2+ 2 K ) ;  хлор —  при элек
тролизе насыщенного раствора хлорида натрия (2NaCl +  2H20  =  
= C l 2+ H 2+ 2 N a O H ).

В лабораторных условиях хлор получают окислением концен
трированной соляной кислоты диоксидом марганца М п 0 2 или пер
манганатом калия К М п 0 4:

M n 0 2 +  4НС1 =  МпС12 +  С12+  2Н20 ,

2 К М п 0 4+  10НС1 =  2МпС12+ЗС12+2К С 1 +  5Н20 .

В основе методов получения свободных брома и йода лежит 
их различная окислительная активность. В ряду С12— Вг2— 12 каж 
дый предыдущий вытесняет последующий из его солей:

С12+ 2 К В г  =  Вг2+2КС1,
Cl2+ 2 K I  =  I2+ 2КС1,
Вг2+ 2 К 1  =  2КВг +  12.

Значения восстановительных потенциалов соответствующих полу- 
реакций приведены ниже:

1/2С12+ ё = С 1 -  Е °=  1,36 В;
1/2Вг2 +  ё = В г - ,  Е °— 1,08 В;

1/212 +  ё =  1~, £ °  =  0,53 В.

В небольших количествах йод получают из золы водорослей, в 
которых он содержится в виде йодида. Йод можно выделить по 
реакции

2NaI +  3H2S 0 4 +  M n 0 2= 2 N a H S 0 4 +  2Н20  + 12 +  M n S 0 4.



Из свободных галогенов наиболее широко используется хлор: 
в производстве хлорной извести (СаОС12), соляной кислоты 
(НС1). В больших количествах галогены расходуются на получе
ние фтор-, хлор-, бромсодержащих органических соединений, в 
частности, фтор ■— для получения тетрафторэтилена (CF2 =  C F2) и 
продукта его полимеризации тефлона (— CF2— CF2— ) „ ,  хлор —  
винилхлорида (С Н 2 =  СНС1), хлоропрена (СН 2 =  С Н — СС1 =  СН 2) 
и продуктов их полимеризации поливинилхлорида (— СН2— С Н —  
С 1 ■—) п и синтетического каучука ( —С Н 2—С Н = С С 1 —С Н 2—)„.

Йод широко используется в медицине. Он входит в состав не
которых аминокислот, необходимых для нормальной жизнедея
тельности организма человека.

ПОЛУЧЕНИЕ И СВОЙСТВА ГАЛОГЕНОВОДОРОДОВ (НГ)

Все галогены способны непосредственно взаимодействовать с 
водородом, образуя сходные по химическим свойствам бесцветные 
газы —  галогеноводороды (Н Г ).  Как ни просты по составу эти 
двухатомные молекулы, получение и свойства НГ существенно 
зависят от природы галогена. Реакция взаимодействия водорода с 
фтором (H 2+ F 2= 2 H F )  протекает в темноте со взрывом, с хлором 
(С12 +  Н2 =  2 Н С 1)— на св е т у 2, с йодом —  при нагревании. Кислоту 
HI можно получать по реакции

H 2Sp.p + / 2газ= 2 Н 1 р. + S + 6 3 ,1 5  кДж (серу отфильтровывают).

Т а б л и ц а  17.14 
Сравнительная характеристика галогеноводородов

Свойство HF НС1 НВг HI

Длина связи, нм 0 ,0 9 2 6 0 ,2 8 4 0 ,1 4 2 3 0 ,1 615
А Н, кД ж/моль — 2 6 7 ,5 — 9 2 ,8 — 3 3 ,9 2 6 ,6
Длинл диполя, нм 0,041 0 ,0 2 2 0 ,0 1 7 0 ,0 0 8
Дипольный момент, D 1,91 1 ,0 4 0 ,7 9 0 ,3 8

Из табл. 17.14 видно, что термическая устойчивость галогеново
дородов в ряду HF, НС1, НВг, HI сильно уменьшается; разложе
ния HF на простые вещества не происходит даж е при высокой 
teM nepaType, тогда как HI разлагается уже при 573 К.

2 Реакция протекает по цепному механизму
fcv

Cl 2—»-2С1*,
С1* +  Н 2-^Н С 1+Н *,



Галогеноводороды НС1, НВг и HI растворяются в воде с о б 
разованием сильных кислот. Растворение в воде HF сопровож 
дается реакциями:

а) H F = ^ H + + F -

б) F -  +  HF=FtHF2-

с образованием прочного гидрофторид-иона. Галогеноводороды и 
их производные — активные восстановители. Наибольшей восста
новительной активностью характеризуется HI. Галогеноводород
ные кислоты взаимодействуют со всеми металлами, стоящими в 
ряду напряжения левее водорода, если продукт реакции раство
рим в воде. Ниже приведены некоторые реакции, характеризую
щие специфические свойства галогеноводородов:

4 H F + S i 0 2= S i F 4 +  2H20 ,

2HF +  N a 0 H  =  N aH F2 +  H 20 ,

6НС1 +  V 20 5 =  2V0C12 +  3H20  +  Cl2,

2HF +  SiF4-> H 2 [S iF6] ,

18HF+ 4 H N 0 3+ 3 S i  =  3H2SiF6+ 4 N O  +  8H20 ,  

2H B r + H 2S0 4 KOHu =  Br2 +  S 0 2+ 2 H 20  (с HC1 не идет),

6HI +  H 2S0 4 kohu =  3I2+ H 2S +  4H20  (частично идет восстановле

ние до  S 0 2) ,
2HI +  2FeCl3= 2 F e C l2+ I 2+ 2 H C l.

Из растворов НС1, НВг, HI при охлаждении можно выделить 
гидраты НС1-Н20 ,  Н В г-З Н 20 ,  Н 1-4Н 20 ;  галогеноводороды HF, 
НС1, НВг, HI с водой образую т азеотропные смеси, которые по
добно чистой жидкости кипят при постоянной температуре (в от 
личие от чистых жидкостей состав азеотропных смесей зависит 
не только от температуры, но и давления).

Известны следующие азеотропные смеси галогеноводородов с 
водой ( Р = 1  атм):

HF НС1 НВг HI 

Содержание, мае. %  35 ,4  20 ,2  47 ,0  57 ,0

КИСЛОРОДНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ ГАЛОГЕНОВ

Галогены не способны (кроме фтора) непосредственно соеди
няться с кислородом. Косвенным путем, однако, удается получить 
эти соединения со всеми элементами.

Фтор образует два оксида: O F2 и 0 2F2.



O 2F2 (дифторид дикислорода) образуется при воздействии ти
хого электрического разряда на сильно охлажденную смесь фтора 
и кислорода:

электр.
разряд

0 2F2.

В отсутствие сильного охлаждения идет реакция образования 
дифторида кислорода

O2F2+ O F 2+  1/20г.

O F 2 можно получить также по реакции

2F2 +  2 N a 0 H  =  0 F 2 +  2 N a F + H 20 .

Кислородные соединения хлора, брома, йода приведены в 
габл. 17.15. В основе получения кислородных кислот хлора, бр о 
ма, йода лежит реакция взаимодействия с водой:

Г2+ Н 2О ^ Н Г  +  НОГ.
Т а б л и ц а  17.15

Кислородные соединения галогенов

С1 Вг 1
Степень

окисления
ОКСИДЫ кислоты оксиды кислоты окси ды кислоты

+ i С120
желто-коричневый газ

нею Вг20 НВгО — ню
+ з — (Н С Ю а) — — — —
+ 4 СЮ»

зеленовато-желтый газ
— В г02* — — —

+ 5 , — . НСЮ 3 В г03* Н В г03 I A НЮз
+ 6 □ А  

темно-красная жид
кость ню4

+ 7 c i A
бесцветная жидкость

НСЮ 4 Н В г04 Н5ю в

П р и м е ч а н и е .  В скобках указаны формулы кислот, которые не получены, 
в р  известны соли этих кислот.

* Оксиды ВгОа и В г0 3 получают из смеси Вг2 и 0 2 при электрическом разряде.

Равновесие сильно сдвинуто влево; в ряду С12— Вг2— 12 гидролиз 
галогенов уменьшается; константы гидролиза равны:

Kci2=  4,4 ■ 10 *, Квга =  5,8 • Ю~9, K i2 =  4,2 • 10- 13.
В случае наиболее активного галогена —  хлора —  при 273 К к 

моменту равновесия гидролизуется ~ 3 3  мас.% .
Раствор С12, Вг2 и 12 в воде называют соответственно хлорной, 

бромной и йодной водой.



Реакция гидролиза галогенов (Г 2) пойдет до конца, если их 
растворять в щелочи:

r 2 +  2 N a 0H  =  N a r  +  N a r 0  +  H 20 .

Раствор С12 в КОН (жавелевая вода) используется как отбе 
ливающее средство. Еще более широкое практическое применение 
в качестве отбеливающего средства имеет растворенный хлор в 
С а ( О Н ) 2 (белильная известь):

2С12 +  2 С а (О Н ) 2 =  Са (0С 1 ) 2 +  СаС12+ 2 Н 20 .

При воздействии С12 на твердый гидроксид кальция получает-

ся  смешанная соль CaQ (хлоридгипохлорит кальция):
N OCl

С а ( 0 Н ) 2 +  С12 =  Са0С12 +  Н20 .

Взаимодействие галогенов со щелочами существенно зависит 
от  температуры: например, при пропускании хлора в горячий рас
твор КОН образуется К С103 (бертолетова соль)

ЗС12 +  6КОН =  КСЮ3 +  5КС1 +  ЗН20 .

Реакции, лежащие в основе получения кислородных соедине
ний галогенов, приведены ниже.

Хлор

2С12 +  Н§0 Ш С 1 20  +  Н§С12,

С120 . +  Н20  =  2НС10,

A g C 1 0 3 +  V 2 С12 =  С102 + A g C l+  1 /202,

2С102 +  3H 20 2 +  2NaOH =  2NaC10 +  3 0 2+ 4 Н 20 ,

2КС Юз +  Н 2С20 4 +  H 2S 0 4 =  2С102 +  2 С 0 2 +  2Н20  +  K2S 0 4,

2С Ю 2 +  0 3 =  С120 6+  1 /20 2,

8С102+ 8NaOH =  3NaCl +  5NaC104 +  4Н20 ,

B a (C 1 0 3) 2 +  H 2S 0 4 =  2H C103+  B a S 0 4, 

4КС103 тв^ К С 1  +  ЗКС104 ,

ЗНС103 =  Н С104+ Н 20  +  2С102,

КС104+  H 2S 0 4 =  K H S 0 4 +  Н С104.

2Н С 104+ Р 20 5 =  С120 7 +  2 Н Р 0 3,

С120 7+ Н 20  =  2Н С104.



Бром

2Br2 +  H g 0  =  Br20  +  H gB r2,

В г 2 +  5С12 +  6Н20  =  2 Н В г 0 3+  10НС1,

В а (ВгОз) 2+ H 2S 0 4 =  B a S 0 4+  2НВгОз.

Й од

5С12+ 1 2 +  ЗН20  ==2НЮ3+  10НС1,

3I2+  10H N 03 =  6 H I 0 3+  10NO +  2H2O,

2 Н Ю 3=  I20 5 +  H 20 ,

K I 0 3+ K C 1 0  =  K I 0 4+KC1,

NaI0 4 +  2Na20  =  Na5l06,

2Na5I 0 6p.p ( nep7 ^ a-  j ->  2H6I 0 6 +  5Na2S 0 4.
V над H2S 0 4 j

Кислородные соединения галогенов — неустойчивые соедине
ния. Крайне неустойчивы оксиды галогенов (кроме оксидов йода 
как менее металлоидного элемента). Большинство кислородных 
кислот известно только в растворе; наиболее устойчивы Н Ю 3 и 
НбЮв; Н С 104 —  взрывоопасная жидкость. Н С103 и Н Ю 3 можно 
получить в растворе с концентрацией не более 40 и 50 мас.%  с о 
ответственно.

1  Для химии элементов V IIA  группы характерны разнообразие и 
широкий диапазон свойств простых веществ, их высокая реакци
онная способность, образование соединений от типично ионных 
(с  элементами IA— Н А групп) до типично ковалентных (СС14, 

JljSFe и т. п.), образование сильных кислот с водородом (кроме 
H2F2) ,  непрочность соединений с высокоотрицательными элемен

т а м и  (известны лишь соединения с кислородом, серой и друг с 
другом (O F2, 1С13) ) . Кислородные соединения галогенов являются 
сильными окислителями. В рядах

НСЮ—НС102—НС103—НС104,
НСЮ—Н В гО — н ю ,

н с ю 4—н ю 4

окислительная активность падает; самым сильным окислителем 
является Н СЮ ; самой сильной кислотой — Н С Ю 4. Химия фтора 
существенно отличается от химии его более тяжелых электрон^ 
ных аналогов.



О  S Se Т е Р о

Электронная
конфигурация 2s22p4 3s23p4 4ч24р1 5s25p4 6s26p4
Ковалентный ра
диус, нм 0,066 0,104 0,117 0,136 0,146
Ионный радиус, 
нм 0 , 140(—2) 0 , 184(—2) 0 ,1 9 8 (—2) 0 ,221 (—2) 0 ,0 6 7 (+ 6 )
Энергия иониза
ции, эВ 13,62 10,36 9,75 9,01 8,43
Сродство к элек
трону, эВ 1,47 2,08 2,02 1,96 1,32
Г п л . К 54,2 382 490 722,8 527
^КИП' К 90,0 717,6 1158 1263 1235
Плотность, г/см3 1,429 2,07 4 ,79 6,25 9,32
Электроотрица
тельность 3 ,50 2,44 2,48 2,01 1,76
Степень окисле
ния —2 - 2 ,2 ,4 ,6 —2 ,2 ,4 ,6 —2 ,2 ,4 ,6 - 2 , 2 , 4 , 6
Содержание в 
земной коре, 
мае. % 50 3-1о-2 8 - 10~5 М О '» 2-10-15

Общие сведения. Кислород, сера, селен, теллур —  р-элементы 
неметаллического характера. Свойства кислорода, как и самого 
легкого в V IIA  группе фтора, отличаются от его более тяжелых 
электронных аналогов. Кислород при обычных условиях —  газооб 
разное вещество. Сера, селен, теллур —  твердые вещества.

Для всех p -элементов V IA  группы (халькогенов) характерны 
аллотропные видоизменения; химическая активность халькогенов 
уступает галогенам. О б этом свидетельствует, например, тог факт, 
что кислород и сера существуют не только в связанном, но и св о 
бодном состоянии. Меньшая активность халькогенов по сравнению 
с  галогенами обусловлена главным образом большей прочностью 
их молекул, имеющих двойную связь. У халькогенов (особенно у 
серы) ярко проявляется способность к образованию соединений с 
цепочечным строением (Н —О —О —Н, Н —S —S —S —Н, — Se—Se— 
— ( S e 0 2)je и др .).  Устойчивой степенью окисления для кисло
рода является — 2, для остальных элементов этой группы — 2, 
+  4, + 6.

Многие производные элементов VI группы являются окислите
лями. Среди них особое  значение имеют 0 2, 0 3, (N H 4) 2S20 8, 
H 2SO 4 конц* Важнейшие производные элементов VI главной под
группы приведены ниже:

К и сл о р о д Сера Селен Теллур

Ог. S , H2S , M2S, m ‘ m s4, S2C12, Se Те

Н20 S 0 2, H2S 0 3, M2S 0 3, SOCl2, SOBr2, s f 4 H2S e , M2Se H2Te

н2о2 S 0 3, H2S 0 4, S 0 2C12, s o 2f 2, s f „ H2S e0 3, T e 0 2



К и с л о р о д Сера Селен Т ел л ур

Оксиды типа 

М20 . МО и т. д.

Пероксиды

\ < 1 )

Na2S 0 4- ЮНаО, MgSOj-7HaO, 

C aS04-2H20  и др.

MI—M111(S 0 4)2-12H!10  (квасцы), где 
М ' = К + , Rb+ , Cs+ , T l+ , n h + ;  
М1П=  Cr3+, Al3+, Fe3\  In3+, Ga3+ 
и др.
М1—М115 0 4-6Н20(ш ениты ), где М1 =  
=  К+ , Rb+ , Cs+ и др.; M n  =  M g 2 + , 

Ni2+, Со»+ , Cu2+, Zn2+

h 2s 2o 8, ( n h 4)2 s a

(H 2S20 3), M jS A  ( Na2S20 3 и др.) 

M 'S^O JM gS2Oe, Na2S4Oe и др.)

M 'S e 0 3

H2Se0 4)

MnS e0 4

TeF4 
HaT eOa ,

M jT e O g

М’ Т е04

Hg3TeO,
KTeO (O H )»

КИСЛОРОД

Кислород имеет три природных изотопа: 160  (99 ,76% ), 170  
(0 ,04% ) и 180  (0 ,2 0% ).  Молекула кислорода двухатомна во всех 
агрегатных состояниях. Кислород —  самый распространенный эле
мент на земле; он содержится в белках, жирах, углеводах, воде, 
оксидах.

Ц Кислород —  единственное простое вещество, которое имеет в 
разовой  фазе аллотропную модификацию —  озон 0 3. Молекуляр
ные орбитали и некоторые свойства молекулы 0 2 приведены в 

«(табл. 17.16. За счет двух неспаренных электронов на п у и nz раз
ры хл яю щ их орбиталях молекула 0 2 парамагнитна. Диссоциация 
рЭТой молекулы становится заметной при —2300 К. Поскольку мо
л ек у л а  0 2 не насыщенна, для кислорода характерны реакции при
соединения, в частности к гемоглобину крови, 
i Специфическими соединениями кислорода в возбужденном со- 
!$ТОянии являются пероксиды (Na20 2, В а 0 2 и др .),  надпероксиды 
f||K02), озониды ( К 0 3), такие комплексы, как 0 2+ [P tF 6],  
|>2+ [RuF6],  и др.
^ В технике кислород получают фракционированной перегонкой 
Жидкого воздуха. Чистый кислород получают при электролизе во- 

;аы . в  лаборатории кислород можно получить при разложении не
т о ч н ы х  кислородсодержащих веществ:
к

КС10з =  КС1 +  3 /2 0 2,



Молекулярные орбитали о 2
[О -Н -гО]

0 7
[ О т п - О Г

о Г
[О — О ]2

0 +

[0====0]+

—разр. 
Рх --- — --- —

разр. разр. 
71 Ру nPz 4 -  4 - #  + 4 4  4 4 - 4 -  -

—  СВ. _св. 
nPy nPz 4 f  # 4 4  4 4 4 4  4 4 4 1  4 4

_св.
°РХ ■ f f 4 4 4 4 4 4

° г - # 4 4 4 4 4 4

• Г 4 i 4 4 4 4 4 4

Порядок связи 2 1.5 1 2,5
Межъядерное расстояние, нм 0,1207 0,132 0,149 0,112
Энергия диссоциации, 494 394 210 642
кДж/моль

2KN03 =  2 K N 0 2+ 0 2,

2 H g 0  =  2Hg +  0 2,

H20 2= l / 2 0 2 +  H 20 .
•

В жизни и технике кислород имеет огромное значение. Около 
9 9%  всех природных процессов протекает с участием кислорода, 
в том числе процессы дыхания, горения, коррозии. Он исполь
зуется для интенсификации всех металлургических процессов, 
сжигания газов ( С 0 2, S, С12 и др.).

Озон (7\,л =  80,3 К; 7'Кип= 161,1 К ).  Молекула озона 0 3 имеет 
угловое строение; угол между связями равен 116°, длина связи 
0  =  0 ,  / =  0,1278 нм. Основное состояние молекулы 0 3 отвечает 
заполнению электронами молекулярных орбиталей: (os)2 (пРу)2х
X (tfp )2. Остальные электроны заполняют несвязующие орбитали. | 
При нормальных условиях это газ синего цвета. Жидкий озон —  
темно-синего цвета. Стандартная теплота образования 0 3 ДЯ =
=  149,8 Дж /моль, т. е. это весьма непрочное соединение. Озон —  
сильнейший окислитель; стандартный электродный потенциал 0 3 : 
равен 2,07 В. Он способен окислить золото, платину и иридий, 
легко переводит сернистые соединения в сульфаты, аммиак —  в 
нитриты и т. д., как это видно из приведенных ниже реакций:



2N 0  +  0 3 =  N20 5,
N H 3 +  3 0 3 =  H N 0 2 +  3 0 2 +  H 20 ,

P b ( 0 H ) 2 +  0 3 =  P b 0 2 +  0 2 +  H 20 ,

C12 +  2 0 3 =  C120 6,

2 K I + 0 3+ H 20 = 2 K 0 H + 0 2+ I 2 (используется в качественном

§ анализе).
При воздействии озона на щелочные металлы можно получить 

Ц  озониды —  неустойчивые соединения, которые разлагаются на над- 
Ц пероксиды и кислород:

|  2 К 0 3 =  2 К 0 2+ 0 2.
ж

Озон можно получить при пропускании через кислород тихого 
1  электрического разряда. В лабораторных условиях его получают 
f  при подкислении H N 0 3 персульфатом аммония:
Ж ,

Щ  . a) (NH4)2 S20 8 H2S20 8 +  2(NH4) ' ,

6 ) H 2S20 « = 2 S 0 2+ 0 3+ H 20 .

В природе озон образуется под действием ультрафиолетового из
лучения Солнца по реакции:

З 0 2 =  2 0 3 +  285,9 кДж.

щ Устойчивый слой озона находится в атмосфере на высоте ~ 2 2  км. 
| Этот озоновый слой защищает Землю от губительного для жизни 

чистого ультрафиолетового излучения ( ~ 2000—3000 А ), 
р ;  Пероксид водорода Н20 2. Строение молекулы Н2Ог показано 
Цра рис. 17.6.
Щ- Н20 2 —  эндотермическое соединение (А Я  =  98 кД ж /моль).

В обычных условиях пероксид водорода —  ассоциированная (за 
.счет водородных связей) сиропообразная жидкость. Ее плотность 

f p , 4 7  г /см3, 7кип==425 К, Тпл =  272,2 К. При хранении Н 20 2 разла
г а е т с я .  Разложение ускоряется на свету и в присутствии катали- 
,;заторов (М п 0 2, следы щелочи и др.). Стабилизируют Н 20 2 ионы 
Р043 .

Ж В водном растворе пероксид водорода —  слабая кислота (К\ =  
ж*==1,5-10-12). Ее соли нацело гидролизуются. С некоторыми соля
м и  Н20 2 образует пергидраты (N a B 0 2- Н20 2, Na2B40 7 -H 20 2 и др .) .  

щ  Пероксид водорода —  сильный окислитель (£нао г/нго  =  1,77 В). 
Щпиже приведены окислительно-восстановительные реакции с уча
с т и е м  Н 20 2 как окислителя:

M n S 04+ H 20 2+ 2K0 H = M n 0 2+ K 2S0 4+ 2H 20 ,
Н20 2+  2KI +  H2S 0 4 =  K2S 0 4+  I2-t-2H20 ,

2 К С г 0 2 +  ЗН20 2 +  2КОН  =  2К2С г 0 4+  4Н20 ,
PbS +  4Н20 2 =  P b S 0 4 +  4НгО.



В 1897 г. Н. Н. Бах предложил теорию пероксидного окисле
ния веществ, в основе которой лежит образование промежуточно
го пероксидного соединения, как это показано на примере окис
ления цинка:

Z n - f  0 2 =  Z n 0 2,

Z n 0 2 +  Zn =  2 Zn 0 .

Эта теория широко используется при моделировании механизма 
цепных реакций.

ф Щ  Q  1,21 Q  1,00 %

17.6. Строение молекулы Н 2О 2 17.7. Диаграмма состояния серы

В присутствии сильных окислителей Н 20 2 может быть восста 
новлен, например:

2 KM n0 4 + 5H 20 2+ 3H 2S0 4 =  5 0 2+ K 2S 0 4 +  2M n S 04 +  8H20 ,

2 К М п 0 4 +  ЗН20 2+ 4Н20  =  2 М п 0 2 +  3 0 2 +  6Н20  +  2КОН.

Пероксид водорода применяется как антисептическое средство, 
отбеливающее средство, окислитель ракетного топлива и источник 
кислорода.

СЕРА

В природе сера встречается как самородная, так и в виде с о 
единений: сульфатов C a S 0 4 (гипс и ангидрит), M g S 0 4 (горькая 
соль и кизерит), B a S 0 4 (тяжелый шпат), Na2S 0 4 (глауберова 
со л ь ) ;  сульфидов: F eS 2 (железный колчедан), CuFeS2 (медный 
колчедан), PbS (свинцовый блеск), ZnS (цинковая обм анка). С е
ра существует в нескольких модификациях. Устойчивой при обы ч
ных температурах является ромбическая сера Sp (рис. 17.7). 
В воде она нерастворима, легко растворяется в сероуглероде C S 2. 
При температуре 95,6° (368,6 К) ромбическая сера переходит в 
моноклинную SM модификацию. В парах серы одновременно при



сутствуют молекулы Se, Эе, S4 и S2. На холоду сера сравнительно 
инертна, вступает в реакцию практически только со  фтором.

При повышенных температурах сера соединяется почти со все
ми простыми веществами:

S +  0 2 =  S 0 2,

H 2 +  S =  H2S,

H g +  S =  HgS.

В горячих растворах щелочей сера, как и галогены, диспропор- 
ционирует. Реакция протекает по уравнению

3S +  6 NaOH =  2Na2S +  Na2S 0 3+ 3 H 20 .

Серу можно получить восстановлением сульфатов до сульфи
дов с последующим окислением их до серы:

а) CaS04 -г 2С -  CaS +  2С 02,
б) CaS +  С 0 2 +  Н20  =  СаС03 +  H2S,
в) H2S +  1 /2 0 2 ^  S +  Н 20 .

катализатора
О со б о  чистую серу получают очисткой самородной серы.

Свободная сера используется в сельском хозяйстве, в медици
не, при производстве спичек, для получения черного пороха 
(2 K N 0 3 (6 8 % ) + З С  ( 1 7 % ) + S  ( 1 5 % ) = N 2 +  3 C 0 2+ K 2S).

ВАЖНЕЙШИЕ СОЕДИНЕНИЯ СЕРЫ

Степень окисления — 2. Молекула сероводорода H 2S, как и 
Н 20 ,  имеет угловую форму; Z H S H  =  92U; длина связи (S — Н) =  
=  0,133 нм. Дипольный момент ц =  0,91; ДЯ =  20,9 кДж/моль. При 
обычных условиях H 2S— газ (7 Пл =  187,4К; 7’кип =  212,3 К ).  В жид
ком состоянии имеет место слабая самоионизация (2Н 25 ^ Н з 5 + +  
+  H S- ) ;  константа автопротолиза равна 3 -10-33. При растворении 
H 2S в воде образуется слабая сероводородная кислота (/Ci =  6 X  
Х 10~8, К г =  1,1 • 10~и ). Сероводород —  токсичное вещество (необ
ходимы меры предосторожности).

Сероводород легко получить по реакции

FeSIB+  2H C lp-p= F eC l2+ H 2S.

Из простых веществ чистый H 2S получить нельзя; при обычных 
^условиях реакция не идет, а при нагревании она обратима

Н 2-(- S:*=fcH2S.

Сульфиды —  соли сероводородной кислоты. В соответствии с 
диссоциацией сероводородная кислота образует два ряда солей: 
кислые сульфиды, или гидросульфиды, M 'H S  и средние сульфиды 
M 2S. Бее кислые сульфиды растворимы в воде. Из средних суль
фидов растворимы лишь сульфиды щелочных металлов и сульфид 

|аммония (N H 4)gS. Все сульфиды металлов р -  и d -элементов пло



хо растворимы в воде. Их растворимость в кислотах различна. 
Например, из очень кислых растворов выделяются сульфиды As, 
Sb, Sn, Ag, Hg, Pb, Bi, Си (П р < 1 0 ~ 30) и не могут быть выделе
ны сульфиды Zn, Mn, Со, Ni и Fe ( П р > 1 0 -27).

Растворимые в воде сульфиды подвергаются значительному 
гидролизу. Гидролитическому расщеплению практически не под
вергаются лишь труднорастворимые сульфиды (П р ~ 1 0 ~ 40).

Сероводородная кислота и ее соли —  сильные восстановители. 
П о этой причине не следует использовать водные растворы H 2S, 
приготовленные заранее; вследствие окисления H2S кислородом 
воздуха в них обязательно будет находиться во взвешенном с о 
стоянии сера.

Сульфиды металлов (As, Sb, Ge, Sn и некоторых других) 
растворяются в растворах сульфидов щелочных металлов и аммо
ния с образованием тиосолей. Например:

AS2S3 +  3K2S =  2K3A sS3,

G eS o+ K 2S = K 2G eS3.

При подкислении тиосоли разлагаются на H2S и соответствующий 
сульфид:

2K3A sS 3 +  6НС1 =  6КС1 +  3H2S +  A s2S3.

Растворы щелочных сульфидов способны растворять серу; при 
этом образуются полисульфиды MoS* (наиболее устойчивы поли
сульфиды с х  =  4). Получены и соответствующие этим веществам 
полисульфиды водорода: H 2S2, H 2S3, H2S4. В полисульфидах во 
дорода атомы серы связаны в цепи: Н —S —S —S —S—Н.

ОКСИДЫ СЕРЫ И ИХ ПРОИЗВОДНЫЕ

Степень окисления + 4 . Диоксид серы S 0 2; молекула S 0 2 угло
вая (Z 1 0 9 ,5 ° ) ;  длина диполя / =  0,034 нм. Диоксид серы (Т „л =  
=  263 К; 7’кил =  201,7 К) образуется при сжигании серы на воз
духе:

S +  0 2 =  S 0 2, А#обр =  — 296 кДж/моль.

В технике S 0 2 получают при обжиге пирита:

4FeS2+  110 2 =  2Fe20 3 +  8 S 0 2.

В лабораторных условиях S 0 2 можно получить по реакциям 

Na2S03TB +  НгЗО̂ конц = NaHS04+ SO2+ Н2О,
Си +  2H 2S04koh4 =  C 11SO 4 +  SO2+  2Н20 .

Диоксид серы вступает в реакции присоединения:

S 0 2 +  НаО =  H2S 0 3,

S 0 a +  Cl2^ - v S 0 2Cla,
холод



S 0 2 +  PCI* =  POCI3 +  S0C12, 

(S0C12 +  2H 20  =  H2S 0 3 +  2HC1);
окисления:

S 0 2 +  Cl2+  2H20  =  H 2SO4+2HC1, 

2 S 0 2 +  Se0 2 =  S e - f  2 SO3J
восстановления:

S 0 2 +  2CO 2C 02 +  S, 

S 0 2 +  2H 2S =  3S +  2H 20 .

Отвечающая S 0 2 сернистая кислота H2S O 3 известна только в 
растворе, так же как и ее кислые соли гидросульфиты M ‘H S 0 3.

H 2S 0 3 — кислота средней силы: рК\ (— lg/C) =  l ,8 - Все произ
водные S (IV ) — достаточно сильные восстановители:

При нагревании сульфиты диспропорционируют, например:

При кипячении ЫагЭОз с суспензией серы образуется тиосуль
фат натрия:

Отвечающая этой соли кислота H2S20 3 (тиосернистая) средней 
силы (p/Ci — 0,66) известна только в растворе. Производные этой 
кислоты —  сильнейшие восстановители, например имеет место ре
акция

Отвечающие политионатам кислоты НгЭ^Об известны только в 
растворе.

Степень окисления + 6 .  Триоксид серы S 0 3; молекула S 0 3 
имеет плоское строение в виде треугольника. В молекуле SO 3 кис
лород связан с серой двойной связью; при этом участвуют Зет- и 
Зл-связи.

Взаимодействие S 0 2 с кислородом с образованием S 0 3 затруд
нено; для получения триоксида серы необходимо присутствие ка
тализатора (Pt, оксиды ванадия или ж е л е з а ) :

2Na2S03 +  О2 =  2Na2S04,
SO 2 2НгО +  Вгг =  2НВг +  H 2SO 4.

4 N a2 S0 3 — 3Na2SO* -Ь Na2S.

2Na2S20 3 +  Ia =  Na2S4Oe +  2NaI.
тетратионатнатрия

S 0 2ra3 +  1/2 Оогаз === S 0 3r;l3 I- 94,61 кДж.



Триоксид серы S 0 3 — маслянистая жидкость ( Д # 0бр= 
=  — 104,96 кДж /моль; 7 ПЛ =  290 К; Гкип =  318 К ).  В твердом оксиде 
серы (VI) молекулы S 0 3 ассоциированы в кольца:

О

О

о  о
\ /

S

Триоксид серы —  сильный окислитель. Фосфор в нем воспла
меняется:

Молекула S 0 3 легко вступает в реакции присоединения:

S 0 3+ H 20  =  H 2S 0 4,
SO 3+ H 2S 0 4*  =  H 2S20 7 (— S— О — S— ) , 

S 0 3+ H C 1 = H 0 S 0 2C1 (хлорсерная кислота).

Серная кислота H 2S 0 4 — маслянистая плохо испаряющаяся 
жидкость (Т п л =283 К; 7'кип=609 К; Д # 0б р = —8013 ,4  кД ж /м оль).

Исходным продуктом для получения серной кислоты является 
пирит FeS2 (реакцию окисления пирита до  S 0 2 см. выше).

Полученный оксид S ( IV )  очищают и окисляют до S 0 3. Оксид 
S 0 3 затем пропускают через H 2S04K0h4, при этом образуется д ы 
мящая серная кислота (олеум). Для получения серной кислоты 
нужной концентрации олеум разбавляют (при разбавлении H 2S 0 4 
надо применять меры предосторожности, нельзя лить воду  в сер 
ную  кислоту]). Концентрированная H2S 0 4 —  окислитель (Е° — 
=  0 ,36  В ). Для H2S 0 4 характерны реакции присоединения. Она 
энергично поглощает воду (сильное водоотнимающее средство), в 
любых количествах поглощает S 0 3:

Если х — 1, то образуется дисерная кислота H 2S207 , х  =  2 —  трисер- 
ная кислота и т. д. Известны производные этих кислот, например 
Na2S207 (дисульфат натрия). Серная кислота поглощает также 
оксиды азота:

H 2S 0 4 —  сильная кислота (см. табл. 17.10). Как двухосновная 
кислота она образует два типа солей M ‘H S 0 4 и M2!S 0 4. Гидро
сульфаты известны только в растворе. Большинство средних суль
фатов нерастворимо в воде.

3 S 0 3+ 2 P = P 20 3+ 3 S 0 2.

H2S 0 4+ x S 0 3= H 2S 0 4 • * s o 3.

2H2S 0 4+ N 0 2+ N 0 = 2 S 0 2 (O H ) ( N 0 2) + H 20 .



При нагревании сульфаты разлагаются:

2CaS04 Ш Ш  2СаО +  2 S 02 +  Оа,

CaSO4 -̂<l200 KCaO +  SO3,

PtS04 i M S ,  pt +  S 0 2 +  0 2,

2NaHS04 ->  Na2S20 7 +  H 20 .

Серная кислота и сульфаты находят широкое применение а  
народном хозяйстве. Объем производства серной кислоты служит 
критерием мощности страны. Она используется для получения 
практически всех минеральных кислот, солей, взрывчатых веществ, 
в бумажной, кожевенной промышленности и других отраслях на
родного хозяйства. Некоторые соли серной кислоты также широко 
применяются: Na2S 0 4-10H20  (глауберова соль) —  для производ
ства соды и в медицине; M g S 0 4-7H 20  (горькая соль) — в меди
цине; C a S 0 4-2H 20  (гипс) и 2 C a S 0 4-H 20  (алебастр) —  в строи
тельстве и медицине; C a ( H S 0 4) 2—  в бумажно-целлюлозной про
мышленности; CuS0 4-5H20  — в сельском хозяйстве.

Из других производных S (VI)  укажем пероксодисерную кис
лоту H 2S20 8. Ее получают при электролизе кислых сульфатов;

2 H S 0 4- — 2e =  H2S20 8.

H 2S20 8 и ее соли (персульфаты) —  сильные окислители, в частно
сти легко окисляют М п2+ до М п 0 4~  по реакции

2 M n S 0 4 +  5K2S20 8+ 8Н20  =  2 H M n 0 4+ 5K2S 0 4+ 7H2S 0 4. 

Стандартный электродный потенциал Е  2_  2_  =  2,05 В.

СЕЛЕН. ТЕЛЛУР

Селен и теллур —  рассеянные элементы. Они обычно сопут
ствуют природным сульфидам FeS2, Cu2S, ZnS в виде изоморфных 
примесей. Получают Se и Те из отходов производства серной кис-

Т а б л и ц а  17.17
Свойства H2S, H2Se и Н2Те

Соединение ДЯ, кДж/моль ^ПЛ' К К̂ИП’ К
/Ci—первая 

константа 
диссоциации

Радиус Э*— 
иона, нм

H3S — 2 0 ,9 187 213 9 - 10-8 0 ,1 7 2
H,Se 3 3 ,4 207 232 1 -Ю ч 0,191
НгТе 1 0 0 ,3 222 271 2 - 1 0 -3 0 ,2 11

лоты. Селен —  полупроводник, теллур по сравнению с селеном о б 
ладает меньшей проводимостью. Из соединений они выделяются в 
виде аморфных порошков. Однако наиболее устойчивым являются 
для них кристаллические модификации.



Аморфные селен и теллур в общем похожи на серу. Они наи
более активно соединяются с фтором и хлором, а с кислородом, 
как и сера, соединяются при нагревании. С водородом реагирует 
только селен, образуя селенистый водород (H 2Se). С металлами 
селен и теллур при нагревании дают изоморфные сульфидам се- 
лениды и теллуриды. В ряду H 2S— H2Se— Н2Те уменьшается проч
ность, возрастает кислотная функция (табл. 17.17).

СОЕДИНЕНИЯ СЕЛЕНА И ТЕЛЛУРА

Степень окисления + 4 . Диоксиды селена и теллура —  кристал
лические вещества. S e 0 2—  кислотный оксид; Т е 0 2 проявляет сла
бы е  амфотерные свойства. Так, имеет место взаимодействие

Т е 0 2 +  4HF =  TeF4+ 2Н20 .

S e 0 2 растворяется в воде, образуя изоморфную H 2S 0 3 селени
сту ю  кислоту H 2S e 0 3 (/Ci =  2 - 10-3 ). Т е 0 2 нерастворим в Н 20 .  Тел
луристую кислоту H 2T e 0 3 ( /C i=2-10~8) получают по реакции

ЗТе +  4 H N 0 3+  Н 20  =  ЗН2Т е 0 3+ 4NO.

'По растворимости в воде селениты похожи на сульфиты, теллу- 
риты плохо растворимы в воде.

Степень окисления + 6 . При взаимодействии H 2S e 0 3 и Н2Т е 0 3 
с  сильными окислителями образуются соответственно селеновая 
H 2S e 0 4 (p/Ci =  +  3) и теллуровая Н 2Т е 0 4 (рК\ =  + 7 )  кислоты. Н а 
пример:

H 2S e 0 3+ Н 20 2 =  H 2S e 0 4+ Н20 ,

ЗН2Т е 0 3 +  2Н С104 =  ЗН2Т е 0 4+  С12+ Н 20  +  2 0 2.
Селеновая кислота подобна серной, их соли также изоморфны. 

Отличается она от последней меньшей устойчивостью и более 
сильным окислительным действием:

S e 0 42- + 4 H + + 2 e  =  H2S e 0 3+ H 20 ,  £ ° = 1 ,1 5  В.

В частности, H 2S e 0 4 легко окисляет НС1:

H 2S e 0 4 +  2НС1 =  H2S e 0 3+ С12+ Н 20 .

Теллуровая кислота по строению и свойствам отличается от 
селеновой. В кристаллическом состоянии она имеет состав 
Т е  (О Н ) в. Это очень слабая кислота и также слабый окислитель. 
Отвечающие селеновой и теллуровой кислотам оксиды —  S e 0 3 и 
Т е 0 3 — кристаллические вещества. S e 0 3 растворим в воде, мало
прочен, а потому является сильным окислителем. Т е 0 3 —  нерас
творим в воде; в отличие от S e 0 3 достаточно прочное соединение.

Для элементов подгруппы кислорода характерны аллотропные 
видоизменения, для серы —  большое разнообразие кислородных 
производных. У тяжелых аналогов серы отрицательные степени 
окисления не характерны; их соединения ц высших степенях окдс-



ления —  сильные окислители. У соединений Т е (IV )  проявляются 
слабые амфотерные свойства.

Кислород и сера — основные рудообразующие элементы. В аж 
нейшими их производными являются вода, серная кислота и суль
фиды. Селен, а также селениды и теллуриды— полупроводники 
(используются в электротехнической промышленности).

§ 6. V A  ГРУП П А. А З О Т . Ф О С Ф О Р . М Ы Ш ЬЯК. 
С У Р Ь М А . ВИСМ УТ

Электронная конф игурация

N р As Sb Bl

2s22pa 3s*3 Р1 4s24p3 5s25p3 6s»6p*

Ковалентный радиус, нм 0,074 0,110 0,121 0,140 1,46
Ионный радиус, нм 0,146 0,038 0,046 0,060 0,103

( - 3 ) ( + 5 ) ( + 5 ) ( + 5 ) ( + 3 )
Энергия ионизации, эВ 14,58 10,49 9 ,82 8 ,64 12,25
Сродство к электрону, эВ - 0 ,2 0 0 ,80 1,07 0 ,94 0 ,9 5
Тт , К 63 317- 1030 903,5 544
Т'кип, К 77,2 530 888 1907 1825
Плотность, г /см 3 1,25 (г /л ) 1,82 5,72 6 ,68 9 ,80
Электроотрицательность — 3,07 2 ,06 2 ,20 1,82 1,67
Степень окисления 3, 1 , 2 , - 3 ,  1 , 3 , - 3 ,  3,  5 — 3 ,3 ,5 3 ,5

3, 4 , 5 4, 5
Содержание в земной коре, 4 -Ю -2 4 - 10-2 1 • 10~4 5-10-0 5-10"»
мае. %

Общие сведения. Азот, фосфор, мышьяк, сурьма —  элементы 
неметаллического характера. Тенденция к образованию соедине
ний с отрицательной степенью окисления выражена значительно 
слабее, чем у элементов V IA  группы. При обычных условиях все 
элементы (кроме азота) — твердые вещества. В газовой и жидкой 
фазах кратные связи характерны только для молекулы N2 ( N = N J .

Важнейшие производные p -элементов V A  группы приведены 
ниже:

N P, As, Sb (Э) Bi

NHS, NH4X , (X - »  F- , ЭН3, PH4 [С Ю 4] Bi20 3
C1-, B r ,  I", Э2О3, эао6 B i(O H )3

1 /2 S O *", 1 /2  CO2 - , НэЭ 0 4, МдЭ04 а также Bia (S 0 4)3, BiO  (N O 3).

1 / 2  CjO^-  и д р .) M 1 (H P 0 4) 2, Мп Н Р 0 4 N aBi03

N ,0 , NO, N2Os , NOa, (N H 4)3 [P(M o3O10)4] BiFs



N P, As, Sb (Э) Bi

N-A (A s  аналогично) BiCl3, [В1Г1] -  (где Г =

« N O 3, M 'NOa, H N 02, ЭС1„, ЭВг3, Э13, ЭОС1 =  C1-, B r ,  1-)

m ‘ n o 2 P r 5 ( r = F ,  Cl ,  Br,  1) Bi2S3

NOC1, NOjCl (A s аналогично)

NT3 ( Г =  F, C l) SbF5, SbCl5 

3 2S3, MgAsSbj (Sb анало

гично)

3 2S5, M3ASS4 (Sb анало

гично)

К [Sb( O H ) 2 ( C4H2Oe ) ]

Продукты взаимодействия элементов V A  группы с водородом 
(Э Н 3) не проявляют кислотных свойств. Устойчивость водород- 

•ных соединений с увеличением атомной массы элемента резко па
дает. Оксиды элементов в степени окисления + 5  имеют характер 
кислот. В кислых водных растворах мышьяк, сурьма и особенно 
висмут могут существовать в виде ионов As3-*-, Sb3+, B i^ ;  соответ
ствующ ие этим ионам соли в воде подвергаются гидролитическому 
расщеплению:

As3+ +  3H20 ^ A s0 3̂ -+ 6Н+, 
В13+ + Н 20 ч=*:ВЮ2++ 2 Н +  (S b3+ аналогично).

•Сульфиды Р, As и Sb способны растворяться в сульфидах щелоч
ных металлов.

АЗОТ
Энергетическая диаграмма молекулы N2 приведена на 

рис. 17.8; N2 —  самая прочная из двухатомных молекул. Атомы в 
молекуле объединены тройной связью. Энергия диссоциации N2 
940 кДж/моль. Д аж е при 3300 К она диссоциирует всего на 
0 ,1% . Азот плавится при 63 К, кипит при 77,2 К. Его раствори
мость в воде мала (2 об .%  при 298 К ).

Из-за высокой прочности молекулы азот в химическом отно
шении инертный газ. В обычных условиях взаимодействует лишь 
с литием с образованием нитрида Li3N; при 600 К это взаимодей
ствие протекает энергично. С другими металлами он реагирует 
только при очень высокой температуре.

Важнейшими бинарными производными азота являются ам
миак NH3, оксиды и нитриды. Практически все оксиды азота — эн
дотермические соединения; АЯобр (кД ж /моль) оксидов азота при
ведены ниже:

n 2o NO n o 2 n 2o 5

81,55 90,37 33,85 — 41,8



Солеобразными являются лишь оксиды N (III) и N (V ) .
Нитриды s- и p -элементов либо ионные соединения (Li, M g, 

Са, Ва, Sr),  либо ковалентные. К последним относятся, например, 
нитрид бора (B N ),  нитрид кремния (S iN ).  Ковалентные нитриды 
s- и p -элементов характеризуются повышенной стойкостью к аг
рессивным средам. Солеобразные нитриды легко гидролизуются с 
выделением аммиака.
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17.8. Энергетическая диаграмма образования молеку
лярных орбиталей N2

Нитриды переходных d -элементов — металлоподобные сое 
динения, в которых наряду со связью металл — азот существуют 
связи металл — металл.

Галогениды азота ЫГз в целом весьма непрочные соединения 
(NC13 и NI3 —  легко взрываются). Достаточной прочностью харак
теризуется N F3.

Ниже приведены реакции взаимодействия NF3 и NCI3 с водой, 
из которых следует, что азот в NF3 поляризован положительно, а 
в NC13 —  отрицательно:

2NF3+ 3 H 20 ^ N 20 3+ 6HF,

N C I3 + ЗН20  =  NH3 +  ЗНОС1.

Основной и доступной формой существования элемента азота 
в природе является атмосферный азот ( — 78 мас.%  воздуха). 
В виде сложных органических производных азот входит в состав 
живых организмов. Природные залежи чилийской селитры ЫаЫОз 
также имеют органическое цроисхождение (из морских водорос
лей).



В технике азот, как и кислород, получают фракционированной 
перегонкой жидкого воздуха. В лабораторных условиях его полу
чают по реакции

N H 4 N0.2 =  N 2 + 2 H 20 .

Спектрально чистый азот можно получить из азида натрия:

2NaN3 =  2Na +  3N2.

СОЕДИНЕНИЯ АЗОТА

Степень окисления — 3. Аммиак; молекула NH3 имеет форму 
тригональной пирамиды: Z H N H = 1 0 7 ° ,  ее дипольный момент ра
вен 1.46D. Согласно теории валентных связей (ВС ) атом азота в 
N H 3 находится в состоянии я^-гибридизации; связующими яв
ляются три гибридные орбитали, четвертая —  несвязующей. Энер
гетическая диаграмма молекулярных орбиталей NH3 приведена 
на рис. 17.9.
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17.9. Энергетическая диаграмма образования молеку
лярных орбиталей N H S

Газообразны й аммиак легко сж иж ается; его Гил = 1 95 ,2  К , 
7'кии =  239,6 К. Ж идкий аммиак диссоциирует по реакции



Жидкий аммиак —  сильный ионизирующий растворитель (напри
мер, растворимый в нем сероводород проявляет свойства сильной 
кислоты). Из-за наличия свободной пары электронов аммиак лег
ко вступает в реакции присоединения:

NH3+ H 2( b ± N H 3-H 20 ,

NH3+HC1=f±N H 4C1,

4NH3 +  C u2+ = [ C u (N H 3) 4] 2+,

6NH3+ С г®+=.[Сг (N H 3) в] *+.

В молекуле N H 3 водород можно заместить как на металл, так и 
на металлоид:

2NH 3 +  2А1 =  2A1N +  2Н2 +  576,8 кДж,

2N H 3+ 2 N a  =  2NaNH2 (амид натрия) +  Н 2 + 175,6 кДж,

N H 3 -f- ЗВг2газ=  NBr3+ ЗНВг.

Галогениды азота —  непрочные соединения, NI3 взрывается. На 
воздухе аммиак не горит, с кислородом в отсутствии катализатора 
окисляется д о  N2, а в присутствии Pt —  до N 0 .

В технике аммиак получают при непосредственном взаимодей
ствии азота с водородом:

Na +  з н * =  2NHs’ АЯобр =  ~ 46’ 2КД * / М0ЛЬ-

В лабораторных условиях его получают при действии щелочей на 
соли аммония.

Гидрат аммония NH3-H 20  — слабое основание, диссоциирую
щее по уравнению

NHg +  H p ^ N H ^  + 0 Н ~

1NH+H0H—1 10_5
[NH3 • Н20]

Соли аммония N H 4X в воде, как правило, хорошо растворимы и 
подвергаются гидролизу:

NH4+ + 2 H 20 * ± N H 3 • Н 20  +  Н 30+.

Все соли аммония при нагревании разлагаются либо с выделе
нием аммиака, либо с выделением продуктов его окисления (если 
кислота —  окислитель). Например:

NH4H C 0 3 =  NH3 +  С 0 2 +  Н 20 ,

N H 4C 1 = N H 3 +  HC1,

(N H 4) 3Р 0 4 =-3NH3+  H 3P 0 4,



NH4N 0 3 =  N2O +  2H20 ,

N H 4N 0 2 =  N2+ 2H20 ,

(N H 4) 2Cr20 7 =  N2 +  4H20  +  Cr20 3.

Важнейшими производными аммиака являются: NH4C1 (наша
т ы р ь ) —  применяется в паяльном деле, NH4N 0 3 —  для получения 
взрывчатых веществ и как удобрение, (N H 4) 2S 0 4— как удобрение.

Безводный гидразин —  полярная дымящая жидкость с температу
рой кипения 387 К. Несмотря на эндотермичность, молекула 
N2H 4(A # = 5 0 ,2  кДж/моль) достаточно устойчива. При раство
рении в воде гидразин дает гидраты N2H 4-H 20  и N2H 4-2H20 .  И з
вестны соли гидразина — соли гидразония, например N 2H 5CI, 
N2H6S 0 4.

При взаимодействии гидразина с кислородом выделяется боль
шое количество тепла:

N2H 4+ 0 2=iN2+ 2H2 0 , АН — — 621,15 кДж/моль.

При взаимодействии гидразина с H N 0 2 можно получить азотисто
водородную кислоту HN3(H — N =  N =  N ) :

HN3 — непрочная жидкость; ее соли (азиды) также непрочные 
соединения (азиды меди и ртути взрываются при комнатной тем
пературе).

При взаимодействии с водой гидразин образует гидраты 
N2H4-H 20  и  N2H4-2H20 .  Известны соответствующие гидратам с о 
ли гидразина, например N2H4-HC1, N2H 4-2HC1, N2H4-H 2S 0 4. Гид
разин и его производные — сильные восстановители. •

Степень окисления — 1. Гидроксиламин NH2OH —  производ
ное NH3, в молекуле которого один водород замещен на ОН~. 
Гидроксиламин —  твердое вещество (7’пл =  306 К ),  при растворе
нии в воде дает гидрат гидроксиламина NH20 H - H 20 .  Соли гид- 
роксиламина (например, NH3(O H )C l,  N H 3O H ( H S 0 4) ) использу
ются как восстановители.

Оксиды азота —  эндотермические соединения (кроме N2O s);  
вместе с тем все оксиды —  прочные соединения. Это связано с на
личием в их молекулах прочных кратных связей (N =  0  или 
N =  N).

Степень окисления + 1 .  Оксид азота (I) N20  —  инертный газ. 
Молекула N20  (N =  N =  0 )  изоэлектронна С 0 2. При обычной тем
пературе N20  не реагирует даже с галогенами.

Степень окисления — 2. Гидразин

N 2H 4+ H N 0 2  =  H N 3 +  2H 20 .

КИСЛОРОДНЫЕ ПРОИЗВОДНЫЕ АЗОТА



Оксид азота (I) получают разложением нитрата аммония 
(ЫН^ЫОз-^МгО +  ^НгО), который, в свою очередь, можно получить 
по реакции

N a N 0 3+ N H 4Cl =  NH4N 0 3+ N a C l.

Оксид N2O применяется в медицине для общ его наркоза.
Известны соли N (I) состава М 2' N20 2 (М  =  К, A g)  азотнова

тистой кислоты H2N2O2 (Н — О — N =  N— О Н ).
Степень окисления +  2. Оксид азота (II) N 0  —  парамагнитное 

вещество. Электрон на разрыхляющей лруг~ орбитали сравни
тельно легко отщепляется и N 0  переходит в ион (иитрозоний) 
N 0 +  (табл. 17.18). Известны следующие соли нитрозония:

Таблица.  17.18
Молекулярные орбитали NO , N 0 + , NO-

Молекулярные орбитали
N 0

[ N = 0 ]
N 0 +  

[ N = 0 ]  +
N O "

[N — 0 P

------ ------ ------

разр. разр. 
Р Р 4  - ------ ------ - f  4 -

_св.
Рх ■ f t f t

св. св. 
Ру Pz f t  f t f t  f t f t  f t

ffpa,p.
f t 4 1 f t

f t  . ■и- f t

Порядок СВЯЗИ 2,5 3 2

Межъядерное расстояние, нм 0,115 0,106 0,118

Энергия диссоциации, кДж/моль 678 - —

Силовая постоянная связи к , Н/м 1550 2000 1200

N O H S O 4, ( N O ) 2SiF6, (N O )2(P tC l6). Ион N 0+  образуется при рас
творении N20 3 или N20 4 в концентрированной серной кислоте:

N 20 3+ 3 H 2S 0 4- * 2 N 0 + + 3 H S 0 4- + H 30+, 

N20 4+ 2 H 2S 0 4- + N 0 + + N 0 2+ +  2 H S 0 4-  +  2Н20 .

NO —  бесцветный газ, в жидкое состояние переходит при 
109,3 К. В воде оксид азота (II)  плохо растворим (в 1 об. Н20  
0,08 об. N 0  при 298 К ).  Для N 0  характерны реакции присоедине
ния, в частности он легко присоединяет хлор и кислород:



2 N 0  +  Cl2 =  2N0C1.

N0C1 (нитрозилхлорид) непрочное вещество, разлагается на ато
марный хлор и N 0 ,  а потому является сильнейшим окислителем.
Как промежуточный продукт N0C1 образуется в реакции

H N 0 3 +  3HC1 =  C12 +  N0C1 +  2H20 .

В промышленности N 0  получают при каталитическом окисле
нии азота, в лабораторных условиях —  растворением меди в азот
ной кислоте:

3Cu +  8 H N 0 3 =  ЗСи ( N 0 3) 2+ 2 N 0  +  4Н20 .

Степень окисления + 3 .  Производные N (III) N20 3, H N 0 2 ма
лоустойчивые соединения.

Оксид азота (III) N20 3 —  неустойчивая жидкость голубого 
цвета, замерзает при 173 К. Молекула N20 3 диспропорционирует 
по реакции

N20 3 =  N 0  +  N0,2.

При растворении в воде N20 3 образует азотистую кислоту H N O 2 
(см. табл. 17.10) (Н М 02 известна только в растворе); при нагре
вании она диспропорционирует:

3 H N 0 2- ^ 2 N 0 + N 0 3-  +  H30+ .
Азотистую кислоту обычно получают по реакции

B a ( N 0 2) 2 +  H 2S 0 4 =  2 H N 0 2+ | B a S 0 4.

Характерной реакцией азотистой кислоты является

2 H N 0 2 +  2KI +  2НС1 +  2НС1 =  I2+ 2 N 0  +  2КС1 +  2Н20 .

Соли H N 0 2 —  нитриты —  получают при восстановлении нитратов: 

K N 0 3 +  РЬ =  РЬО +  K N 0 2.

Важнейшей солью H N 0 2 является N a N 0 2. Ее получают при про
каливании

2NaN03 =  2NaN02 +  0 2.

Все соли азотистой кислоты хорош о растворимы в воде; в ре
акциях проявляют как окислительные, так и восстановительные 
свойства. Ион NOjT —  лиганд некоторых комплексообразователей; 
в качестве донорного может выступать как атом N, так и атом О.

Степень окисления + 4 . Оксиды азота (IV ) NO2 и N20 4 сущ е
ствуют в виде равновесной смеси

2 63 к
2 Ш 2газ '< N20 4 }K.4 1 охЧ,

коричневый бесцветная



Равновесие сильно зависит от температуры. Молекулярные орби
тали N 0 2 приведены на рис. 17.10.

Молекула N O z при потере одного электрона переходит в ион 
N 02+ (нитрония).
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17.10. Энергетическая диаграмма образования молекуляр
ных орбиталей NO2

Диоксид азота токсичен; в воде диспропорционирует:

2 N 0 24 -Н 20  =  H N 0 3 +  H N 0 2.

Димер N2O 4 в жидкой H2SO 4 ионизирует по реакции

N2044=fcN0 + + N O 3+

Оксид азота (IV ) можно получить при окислении большинства 
металлов концентрированной H N O 3, а также при разложении ни
тратов тяжелых металлов. Например:



Си +  4HN03 =  Cu(N 03)2 +  2N 02 +  2Ha0 ,

2Pb(N03)a L  2PbO +  4N02 +  0 2.

Степень окисления + 5 .  Пентоксид азота N 2O 5 —  неустойчивое 
бесцветное твердое вещество, возгоняющееся при 305,6 К; при 
этом разлагается на азот и кислород. Получают N20 5 по реакции

2 H N 0 3 +  Р20 5 =  2Н Р 0 3 +  N2O 5.

При взаимодействии с водой дает азотную кислоту —  один из 
важнейших продуктов современной химической промышленности.

АЗОТНАЯ КИСЛОТА

Азотная кислота H N O 3 —  бесцветная жидкость (Ттп= 3 5 7  К ) 
с резким запахом. В технике азотную кислоту получают из ам
миака:

4NH3+ 5 0 2 =  4 N 0  +  6H20 ,

2 N 0  +  0 2i= 2 N 0 2,

4 N 0 2 +  2H20  +  0 2 =  4 H N 0 3 (6 0 % ) .

Для получения более концентрированной H N 0 3 ее перегоняют с 
концентрированной H 2S 0 4. В лаборатории H N 0 3 получают при 
воздействии на ее соли —  нитраты концентрированной H 2SC>4 (при 
слабом нагревании), например:

KNO3 +  H 2S 0 4 =  K H S O 4+  H N O 3.

На свету и при нагревании H N 0 3 разлагается по реакции 

4 H N 0 3 =  4 N 0 2 +  2Н20  +  0 2.

Азотная кислота —  сильный окислитель. Электродный потен
циал H N 0 3 изменяется в широких пределах: от £ = 1 ,2 4  В до  Е =  
=  0,80 В. Азотная кислота окисляет фосфор до фосфорной кисло
ты, серу —  до серной:

ЗР +  5 H N 0 3+ 2Н20  =  ЗН3РО 4 +  5NO,

S +  2 H N 0 3 =  H2S 0 4+ 2 N 0 .

H N O 3 активно взаимодействует с металлами; степень восста
новления при взаимодействии с металлами существенно зависит 
от активности металла и степени разбавления H N 0 3. Так Zn вос
станавливает очень разбавленную H N 0 3 до NH3, а менее разбав
ленную —  до N20 .  Концентрированная H N 0 3 пассивирует А1, Сг 
и Fe. Золото не взаимодействует с HNO3, но оно растворяется в 
смеси 3 об. Н С 1+1  об. H N O 3 по реакции



Соли азотной кислоты растворимы в воде; при нагревании раз
лагаются с выделением кислорода:

2 N a N 0 3 =  2 N a N 0 2 +  0 2,

2 P b ( N 0 3) 2 =  2 P b 0  +  4 N 0 2 +  0 2,

2 A g N 0 3 =  2 A g + 2 N 0 2+ 0 2.

Нитраты щелочных металлов обычно называют селитрами: 
N a N 0 3 —  чилийская селитра, K N 0 3 —  калийная селитра. Азотная 
кислота широко применяется в производстве азотных удобрений, 
красок, взрывчатых веществ (нитроглицерина, нитроклетчатки 
и др .).

Ниже приведены некоторые дополнительные реакции с уча
стием производных азота:

3Ca +  N2 =  Ca3N2,

CrCl3 +  NH3 =  CrN +  3HCl,

2NH4C1 +  ЗСиО =  N2+  ЗСи +  2НС1 +  ЗН20 ,

2N20  --*• 2Na +  0 2,

6NaO +  C S 2 (взрыв) = 6 N 2+ C 0 2+ 2 S 0 2,

2N20  +  S =  S 0 2 +  2N2,

5N20  +  2P =  P20 5+ 5N2,

2NO +  2C =  2CO +  N2,

K N 0 2 t b  +  H 2S04 К О Н Ц  —  H N 0 2 + K H S 0 4 ,

N 0 2C1 +  H20  =  H N 0 3 +  HC1, 

2С бН 10О 5+6Н Ы О 3= 2 С б Н 7О 2(О М О 2 )з+ 6 Н 2О.

Ф ОСФ ОР

Общие сведения. Фосфор —  распространенный элемент. В при
роде он встречается главным образом в виде апатитов 
Са5Х ( Р 0 4)з (X = F ,  реже С1) и фосфоритов, содержащ их 
Са3( Р 0 4) 2 с различными примесями.

Свободный фосфор получают при восстановлении без доступа 
воздуха фосфата кальция углем в присутствии S i 0 2 по суммарно
му уравнению

180СК
Са3(Р 0 4), +  3Si02 +  5С =  3CaSiOa +  5CO +  2P.

Для фосфора известно несколько полиморфных модификаций. 
Важнейшие из них: белый фосфор (Т пл =  317 К, сильный яд, р ас
творим в C S 2),  красный фосфор (полимер со структурой гра



фита, нерастворим в C S2) и черный фосфор (графитоподобный 
полупроводник, 7™ =1273 К; при 843 К черный фосфор легко пе
реходит в красный). Молекулярная решетка белого фосфора по

строена из тетраэдров Р 4 (рис. 17.11), свя
занных единичными связями. Эти связи легко 
рвутся, поэтому, в частности, в темноте белый 
фосфор светится (за счет реакции окисления).

В лабораторной практике имеют дело 
обычно с красным фосфором. Он нерастворим 
в воде, на воздухе не окисляется, при нагре
вании улетучивается; при охлаждении его па- 

17.11. Структура мо- Р о в  образуется белый фосфор, 
лекулы белого фос- Фосфор легко соединяется с кислородом, 

фора (Р4) галогенами, серой и большинством металлов.
С водородом фосфор не взаимодействует.
Аналогичный аммиаку продукт —  фосфин 

(Р Н 3) —  получают косвенным путем из фосфидов металлов, на
пример:

M g 3P2+ 6Н20  =  3M g (О Н ) 2+ 2 Р Н 3.

Соли фосфония Р Н 4+ известны лишь для галогеноводородных и 
хлорной кислот (Р Н 4С104, РН 4С1).

Основным фактором, определяющим различие в химическом 
поведении азота и фосфора (равно как и остальных элементов 
V A  группы), является, с одной стороны, неспособность фосфора 
как элемента третьего периода образовывать устойчивые кратные 
л-связи, с другой —  возможность образовывать дополнительные 
■связи за счет валентных атомных d -орбиталей. П о этой причине, в 
частности, кислородные (и некоторые другие) производные ф ос
фора легко образую т полимеры.

Важнейшие производные фосфора

О кси ды  и их производны е

Р (III)

Р 2O3 ( Р 4Ов)
Н8Р 0 3, М 'НРОз,

( фосфиты) 

Н Р (О Н ),— MJ,HP02 

( гипофосфиты)

P (V )

Р*Об(Р«Ою)
Н3РО4 , фосфаты: 

М3Р 0 4 

М^РО*,, М‘НР04 

М’ Ра0 7, 

(NH)* [Р(М оА)1в]

Галогениды  и 
окси гал оген и ды

РС1Э, РС16, РОС13, 

РВг3, РВг6, PF3,

Pis. И5

Ф осф иды

Са3Р2 разлагается 
водой; фосфиды тя
желых металлов не 
растворимы в НаО 
и растворимы в кис
лотах

Из-за стремления фосфора к координационной насыщенно
сти (КЧ-4) атомы водорода в некоторых его кислотах связаны не



с  атомом кислорода, а непосредственно с атомом фосфора. Боль
шинство производных фосфора ядовито (кроме Н 3Р 0 4).

Специфическими соединениями фосфора являются полимерные 
соединения с чередующимися одинарными и двойными связями 
(—Р —N = P —) п — фосфазены, в том числе неорганический поли
мер состава (N =  PC12) 3.

Для фосфора характерны также ковалентные связи — Р — S—  
—Р — (и связи P = S ) . Они имеют место в сульфидах фосфора 
таких, как P 4S7, P 4S5 (последний используется для изготовле
ния спичек). Сульфиды состава P 2S3 и P 2S5 по структуре анало
гичны оксидам Р 20 3 и Р 2 О 5 . Важнейшими галогенидами фосфора 
являются хлориды РС13 и РС15. Они жадно поглощают воду, д ы 
мят на воздухе, при растворении в воде образую т кислоты Н3РОэ; 
и Н3Р 0 4 соответственно.

КИСЛОРОДНЫЕ ПРОИЗВОДНЫЕ ФОСФОРА

Степень окисления + 1 .  Фосфорноватистая кислота (Н 3Р 0 2)  
имеет два несвязанных с кислородом атома водорода:

н - ° \  / н 
Р

О ^

Производные этой кислоты —  сильнейшие восстановители.
Н 3Р О 2 получают действием H2S 0 4 на гипофосфит В а (Н гР 0 2) 2. 

Последний получают по реакции

8 Р +  ЗВа (О Н ) 2 +  6Н20  =  2РН 3+ З В а  (Н 2Р 0 2) 2,

Все соли фосфорноватистой кислоты хорош о растворимы в воде.
Степень окисления + 3  и + 5 .  Оксиды Р20 3 и Р2О 5 существуют 

в виде полимеров. Это твердые летучие вещества. При их раство
рении в воде образуются кислоты Н3Р 0 3 и Н 3Р 0 4.

Фосфористая кислота Н 3Р 0 3; строение молекулы можно выра
зить следующими структурными формулами:

н —о ^  ^ н  н —о ^  у э —н
а) Р , б) Р

Н —  0 / 0
1

Н

Кислоте отвечает форма (а ) ,  по силе фосфористая кислота при
ближается к фосфорной (см. табл. 17.10). Соли фосфористой кис
лоты (фосфиты) производятся от обеих форм. Большинство ф ос
фитов нерастворимо в воде (кроме фосфитов Na, К и С а).

К 'Е



Н 3Р О 4 —  фосфорная кислота. В промышленности Н 3РО 4 полу
чаю т либо из оксида фосфора (V ) , образую щ егося при сжигании 
ф осф ора на воздухе (техническая фосфорная кислота), либо по 
реакции

С а3 ( Р 0 4) 2 + 3 H 2SO 4 =  2 Н 3 Р О 4 + 3 C aS 0 4 .

В лаборатории ф осфорную  кислоту получают окислением элемен
тарного фосфора азотной кислотой:

ЗР +  5 H N 0 3+ 2Н 20  =  ЗН3Р 0 4+ 5NO.

Ф осфорная кислота —  белое кристаллическое, очень гигроско
пическое вещ ество. В продаж у поступает в виде раствора (83—  
9 8 % ). В отличие от H N 0 3 фосфорная кислота не обладает окис
лительным действием. Соли фосфорной кислоты — бесцветные ве
щ ества. Д игидрофосфаты М ’НгРС^ растворимы в воде; все 
остальные соли фосфорной кислоты, кроме ф осфатов щелочных 
металлов, нерастворимы в воде. Растворимы е в воде фосфаты 
подвергаются гидролизу (без учета гидратации) :

Р 0 43- + Н 20 ^ Н Р 0 42- + 0 Н -  (I ступень).

Ф осфорная кислота с рядом кислот (например, H 2W 0 4 , 
Н 2М 0О 4) дает гетерополиоксоанионы:

Н3Р 0 4+  12H2M o 0 4 + 3 N H 4N 0 3 =  (N H 4) 3[P (M o I2O 40) ] +

+  3 H N 0 3+ 12Н20  (качественная реакция на ион Р 0 43_).

Ионы Р 0 43_ обладаю т способностью  образовы вать посред
ством  кислородных мостиков полимерные анионы циклического 
или линейного строения. Циклические полифосфаты в соответ
ствии с формулой М ( Р 0 3) „  называют метафосфатами, а линей
ные в соответствии с находящимся в их структуре концевым 
фрагментом состава Р 0 4 —  полифосфатами.
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Кислые фосфаты при нагревании дегидратируются, например: 

NaH2P 0 4 =  (NaP03)„ + „ H aO.
полиметафосфат



Фосфаты иона N H 4+ с фосфатами щелочных и щелочноземель
ных металлов образую т двойные соли: (N H 4) 2N a P 0 4, NH4M g P 0 4, 
N H 4C a P 0 4. При нагревании фосфаты разлагаются. Состав про
дуктов разложения зависит от соли, например:

(N H 4) SP 0 4= H 3P 0 4+  3NH3,

(N H 4) 2N a P 0 4=  2NH3+ N a P 0 3+ H 20 ,  

2NH 4M g P 0 4= M g 2P20 7+ 2 N H 3+ H 20 .

Важнейшим потребителем фосфатов является сельское хозяйство: 

С а (Н 2Р 0 4) 2, С а Н Р 0 4, Ca3( P 0 4) 2, (N H 4) 2H P 0 4, NH4H 2P 0 4.

МЫШЬЯК. СУРЬМА. ВИСМУТ

Для элементов As, Sb, Bi характерны степени окисления + 3  и 
+ 5 . В парообразном состоянии их молекулы, как и у фосфора, 
состоят из 4 атомов. Висмут —  металл, для твердых As и Sb ха
рактерны две полиморфные модификации: одна неметаллическая, 
другая металлическая (наиболее устойчивой является последняя). 
О т типичных металлов As, Sb и Bi отличает высокая хрупкость. 
Важнейшими соединениями As, Sb, Bi являются галогениды, суль
фиды и оксиды.

Все металлы растворяются в кислотах, являющихся окислите
лями:

As +  H N O 3  разб +  Н 20  =  H 3 A SO 3  +  NO,

2Sb +  2 H N 0 3 разе =  Sb20 3 +  Н20  +  2NO,

A s +  5 H N 0 3 k o h « = H 3A s 0 4- ) - 5 N 0 2+ H 20  (Sb а н а л о г и ч н о ) ,

Bi +  4 H N 0 3 разб =  Bi ( N 0 3) s + N O  +  2H20 ,

2Bi +  6H2S 0 4 К О Н Ц  — Bi2 ( S 0 4) 3+  3 S 0 2+ 6 H 2Q.

Со щелочами они не взаимодействуют. Так же, как и фосфор, 
они не взаимодействуют с водородом. Их соединения с водородом 
получают косвенным путем:

M g 3As2+ 6НС1 =  3M gC l2+ 2 A s H 3,

M g S b 2+ 6НС1 =  3M gC l2+ 2 S b H 3.

Устойчивость соединений с водородом в ряду Р — Bi резко па
дает (табл. 17.19).

A sH 3 и SbH 3 —  ядовитые газы с чесночным- запахом. Свойства 
BiH3 из-за нестабильности изучены мало. Соединения с металла
ми, аналогичные фосфидам, малохарактерны; получены лишь с о 
единения M g3A s2, M g 3Sb2, M g 2Bi3 и Ca3A s2. Сурьма (особенно Bi) 
с металлами дает преимущественно сплавы.



Т а б л и ц а  17.19 

Сравнительная характеристика ЭН3 (3 = N , Р, As, Sb)

Свойство NH, PH, AsH, SbH,

Тпл, к 195 139 157 185
Т’кип. к 240 185 211 255
АЯобр, КДЖ/М0ЛЬ — 4 6 ,2 9 ,6 6 7 ,0 14 4 ,6

КИСЛОРОДНЫЕ ПРОИЗВОДНЫЕ

Степень окисления + 3  и + 5 .  А б 20 з —  твердое вещество, рас
творимое в воде. Sb20 3 и Bi2C>3 в воде нерастворимы.

Все оксиды можно получать прямым взаимодействием простых 
веществ с кислородом: БЬгОз получают также окислением сурьмы 
с разбавленной H N 0 3, а Bi20 3—  термическим разложением 
B i ( N 0 3) 3.

АЯ° обр., 298 A s20 3 , Sb20 3 , Bi20 3 равны соответственно — 653, 
— 699, — 578 кДж/моль.

Отвечающие оксидам гидроксиды Э ( О Н ) з — амфотерные с о 
единения: у A s ( O H ) 3 преобладает кислотная функция, а у
B i ( O H ) 3 —  основная; S b (O H ) 3 и B i ( O H ) 3 нерастворимы в воде.

Для As (III)  соли кислородных кислот неизвестны. Практиче
ски неизвестны они и для Sb3+ (кроме Sb2(S 0 4 )s). Важнейшей 
солью B i3+ является B i ( N 0 3)3-5H 20 .

От кислотной функции A s ( O H ) 3 и S b (O H ) 3 известны два типа 
солей М ' 3 0 2 и М 3’Э 0 2. Мышьяковистая кислота H3ASO3 известна 
только в растворе. H 3S b 0 3 — сурьмянистая кислота и B i ( O H ) 3 —  
гидроксид висмута — белые нерастворимые в воде хлопьевидные 
осадки. Для обоих элементов характерны продукты обезвож ива
ния SbO O H  и вюон.

A s20 5 —  кислотный оксид, Sb2Os —  амфотерный. Оба оксида 
получают обезвоживанием их гидратов. Оксид Bi (V ) неизвестен.

Кислоты и производные оксида A s2Os подобны фосфорным. 
Простейшие формы кислот: H3A s 0 3 (метамышьяковистая),
H 3A s 0 4 (мышьяковая). H3ASO4 хорошо растворима и по силе 
близка к Н3Р 0 4.

Для Sb205 (в воде почти нерастворим) определенной гидрат- 
ной формы неизвестно. Ее записывают в виде JcSb20 5 -yH 20 . Фор
му H 3S b 0 4 называют сурьмяной кислотой. Соли производятся 
обычно от гексагидроксосурьмяной кислоты H S b ( O H ) 6.

При действии сильных окислителей на производные ВР+ м ож 
но получить производные B i(V )  :

BiCl3+ B r 2+ 6 K 0 H = K B i 0 3+ 3 K C l+ 3 H 20 + 2 K B r .

Все галогениды мышьяка похожи на галогениды фосфора. Ти
пичный кислотный характер имеют галогениды S b (V )  и B i(V )  
(известен только BiFs).



Галогениды S b ( I I I ) и B i( I I I )  преимущественно полярные со 
единения (BiFs — солеподобное соединение). Все сульфиды окра
шены: A s2S3 и  As2S5 —  ярко-желтого цвета, Sb2S3 и Sb2Ss —  оран
жевого, Bi2S3 — черно-бурого. Сульфиды A s (III)  и S b (III) пре
имущественно кислотные соединения, все нерастворимы в воде, 
легко растворяются в щелочах и в сульфиде аммония с обр азо 
ванием тиосолей

9 2S3 +  3 (N H 4) 2S = 2 ( 'N H 4) 33 S 3.

A s 2Ss, Sb2Ss —  типичные кислотные соединения; для них также 
известны тиосоединения, например (N H 4) 3S bS 4. Тиокислогы 
H39 S 3 и H 33 S 4 неизвестны. При действии на тиосоли кислот вы
деляются соответствующий сульфид и H 2S.

Производные B i(V )  — сильные окислители, a A s (III) — восста
новители. Реакции с участием производных элементов V A  груп
пы: фосфора, сурьмы, висмута приведены ниже.

Ф осфор

P 0 43- + 3 N H 4+ +  I 2М о0 42~ +  24Н+ =  (N H 4) 3[P ( M o 3O 10) 4] +  12Н20 ,  

Са3 ( Р 0 4) 2 +  3H2S 0 4 =  2Н3Р 0 4+ 3 C a S 0 4l 

3 A g N 0 3 +  H3P 0 4 =  A g 3P 0 4 +  3 H N 0 3,

желт.

4 Ag N 0 3+ H 4P20 7 =  A g 4P 20 7+ 4 H N 0 3,

белый,
не сверт. белок 

A g  N 0 3+ Н Р О 3= A g P 0 3+ H N O 3,

белый,
сверт. белок

Са3 ( Р 0 4) 2+ 4 Н 3Р 0 4= З С а  (Н 2Р 0 4) 2, 

3 P + 5 H N 0 3+ 2 H 20  =  3H3P 0 4-f  5NO, 

CaCl2+ 2 N a H 2P 0 4= C a ( H 2P 0 4) 2+2N aCl,

СаС12+ Na2H P 0 4 =  C a H P 0 4+ 2 N a C l,

ЗСаС12+ 2NH 4OH +  2Na2H P 0 4 =  Са3 ( Р 0 4) 2+ 4NaCl +

+  2NH4C1 +  2H20 ,

2 С а Н Р 0 4+ 2 С Н 3С О О Н  =  Са (Н2Р 0 4) 2+ С а  (С Н 3С О О ) 2, 

С а Н Р 0 4 +  2НС1 =  СаС12+ Н 3Р 0 4,

Р20 5+ 5 С  =  2 Р + 5 С 0 ,

Са3Р2 +  6Н20  =  ЗСа (О Н ) 2+  2РН 3,



3 N a P 0 3 +  Cr20 3= 2 C r P 0 4- Na3P 0 4)

NaH 2P 0 4 =  N a P 0 3+ H 20 ,

2Na2H P q 4 =  Na4P20 7 +  H20 ,

2NH4M g P 0 4 =  2NH3+ M g 2P 20 7 +  H 20 ,  
(N H 4) 2N a P 0 4 =  2NH 3 +  N a P 0 3+ H 20 .

Сурьма. Висмут 

2Sb +  3 C l2= 2 S b C l3*,

SbCl3 +  H C lKoH4 =  H [S b C l4] ,  

2SbCl3+ 3 H 2S = S b 2S3+ 6 H C l ,

SbCl5 +  HClKOH4 =  H [S b C l6], 

Sb2S3+ 3 ( N H 4) 2S2 =  2 (N H 4) 3SbS4+ S ,

Sb2S5+6H C 1 =  2SbCl3+ 2 S  +  3H2S,

Sb2S3+6H C1 =  2SbCl3+ 3 H 2S,

Sb20 5 +  2 K 0 H  +  5H20  =  2K [Sb (O H ) 6] ,

Sb20 5+  10HC1 =  2SbCl5 +  5H20 ,

Sb20 5+  10HI =  2SbI3 +  2I2+ 5 H 20 ,

'  ■SbCl5+ 4 H 20 4=tH3S b 0 4+ 5H C l,

/  a) SbCl3+ H 20 ^ S b ( 0 H ) C l 2+ H C l ,

( б )  S b 0 H C l2 +  H 20 ^ S b ( 0 H ) 2Cl +  HCl,

в) S b ( 0 H ) 2Cl =  S b 0 C l  +  H 20 ,

Bi20 3 +  6 H N 0 3 =  2 B i (N 0 3) 3+ 3 H 20 ,

Bi20 3+ 2 B r 2 +  6KOH =  2 K B i0 3 +  4KBr +  3H20 ,

2Bi ( N 0 8) 3 +  3H2S =  Bi2S3+ 6 H N 0 3)

Bi (JSTOs) 3+ 3KI =  B il3+ 3 K N 0 3, 

BiI3+ K b * K [ B i I 4] ,

насыщ.
P-P

KBiI4+ H 20 ^ b B i0 I  +  KI +  2HI, 
Bi20 5+ 1 0 H C l= 2 B iC l3+ 2 C l2+ 5 H 20 ,  

10N aBi03+ 4 M n S 0 4+  16H2S 0 4 =  5Bi2 ( S 0 4) 3+  4 H M n 0 4+  
+  5Na2S 0 4+ 1 4 H 20 .



Для химии азота характерны разнообразие степеней окисле
ния от — 1 до + 5 ,  разнообразие оксидов, несмотря на их эндо- 
термичность (кроме N 2 O 5 ), ковалентный характер бинарных с о 
единений. Важнейшими производными азота являются аммиак и 
азотная кислота. Для фосфора, мышьяка и сурьмы характерными 
степенями окисления являются + 3  и + 5 .  Висмут образует в о с 
новном соединения B i ( I I I ) .

Соединения фосфора по типам и природе химической связи 
(Р 2 О 3 , Р2 О 5 , PF 3 , P 4 S 3 , M g 3P 2 и др.) —  аналоги соединений азота. 
Важной особенностью солей фосфорной кислоты является их спо
собность к полимеризации. Химия As, Sb и Bi существенно отли
чается от химии их легких электронных аналогов. Соединения 
As ( I I I ) , Sb (III) ,  Bi ( I I I ) — амфотерны. В водных растворах из
вестны оксоионы сурьмы и висмута, простейшая форма которых 
может быть представлена в виде SbO+ и ВЮ+.

Сульфиды мышьяка и сурьмы с сульфидами щелочных метал
лов дают тиосоединения (тиосоли), например (N H 4) 3SbS4, 
Na3A sS3.

§  7. IV А  ГРУП П А. У ГЛ ЕРО Д . КРЕМНИЙ. 
ГЕРМ АН И Й. О Л О В О . СВИНЕЦ

с S i Ge Sn Pb

Э л ектронная  ко н ф и гур а ц и я 2s22 p 3 3s*3p2 4s24ps 5s»5p2 6s«6 p>

Ковалентный радиус, нм 0,077 0,118 0,122 0,141 0,147
Ионный радиус, нм 0,016 0,040 0,053 0,069 0,119

( + 4 ) ( + 4 ) ( + 4 ) ( + 4 ) ( + 2 )
Энергия ионизации, эВ 11,26 8,15 7, 9 7,34 7 ,42
Сродство к электрону, эВ 1,27 1,36 1,74 1,03 1,03
Тпл, К 4023 1693 1210 504,9 600,4
Ткип, К 4473 3573 3123 2893 2018
Плотность, г /см 3 2,26 2,33 5,32 7,29 11,34
Твердость по шкале Мооса 10 7 6 — —

Электроотрицательность 2,50 1,74 2 ,02 1,72 1,55
Степень окисления — 2, 2, 4 — 4, 2, 4 2 ,4 2 ,4 2 ,4
Содержание в земной коре, 
мае. %

9 • 10"2 16,7 7•10-1 8 ■ 10“ 3 1 ,6 -1 0 -3

Общие сведения. В IVA группу входят элементы: С, Si, Ge, Sn, 
Pb. Углерод не принадлежит к числу очень распространенных эле
ментов. Несмотря на это, значение его огромно. Углерод —  основа 
жизни на земле. Он входит в состав весьма распространенных в 
природе карбонатов (Са, Zn, M g, Fe и др .),  в атмосфере сущ ест

в у е т  в виде С 0 2, встречается в виде природных углей (аморфно
го графита), нефти и природного газа, а также простых веществ 
(алмаза, графита).



Кремний по распространенности в земной коре занимает вто
рое место (после кислорода). Если углерод — основа жизни, то 
кремний —  основа земной коры. Он встречается в громадном мно
гообразии силикатов и алюмосиликатов, песка. Германий, олово, 
свинец достаточно редкие элементы. Олово встречается в основ
ном в виде минерала касситерита БпОг, а также в качестве при
меси в гранитах, песках и глинах, свинец —  в виде минерала га
ленита PbS. Уголь, кремний, олово и свинец известны с древности. 
Германий был открыт в 1886 г. (предсказан Д. И. Менделеевым 
в 1871 г.). Германий —  рассеянный элемент: небольшое количество 
его получают при переработке цинковых руд.

Аморфный уголь (саж а) черного цвета, а аморфный крем
ний —  порошок бурого цвета. Последний легко получить в кри
сталлическом состоянии в виде серых твердых, но довольно хруп
ких кристаллов. Кристаллический кремний —  полупроводник.

Устойчивая при обычной температуре модификация углеро
д а —  графит —  представляет собой непрозрачную, серую жирную 
массу. Алмаз —  самое твердое вещество на земле —  бесцветен и 
прозрачен. Кристаллические структуры графита и алмаза приве
дены на рис. 17.12. Важными сортами аморфного угля являются 
кокс и древесный уголь.

Ge, Sn, Pb —  амфотерные элементы.
Германий, как и кремний, полупроводник, имеет алмазоподоб

ную решетку, по внешнему виду типичный металл серебристо-бе- 
лого цвета. Олово имеет модификации: белая р-модификация
(устойчива выше 286,2 К) —  серебристо-белый металл; серая а- 
модификация («серое  олово»)  имеет алмазоподобную решетку. 
Свинец — темно-серый металл. Наиболее характерные производ
ные элементов IVA группы приведены ниже:

Гидриды О ксиды Сульфиды Х лориды К ом плексны е соединения

сн4 со, co2 cs, cs2 CC14

SiH4 S i0 2, (S iO SiS, SiS2 SiCl4 H2 [SiFe] , K2 [SiFe],

в пар&х) M4 [Si (M o3O 10)4]

GeH 4 G e 0 2> GeO GeS, GeS2 GeCl4, H2 [GeCle] ,

GeOCl2, M '[G e (M o 3O ,0)4l

GeCla

SnH4 S n 02, SnO SnS, SnS2 SnCI2 H2 [SnCle] ,

SnCl4 H2 [Sn(O H )e]

PbH4 PbO, Pb2Og, PbS PbCl2, Н[РЬС13]

Pb30 4, P b 0 2 (PbCl4)



Гидриды известны лишь для элементов в степени окисления 
+  4. В ряду С — Si— Ge— Sn— Pb устойчивость гидридов сильно 
падает. Гидриды ЭН 4 и особенно G eH 4 похожи на соответствую
щие гидриды углерода и кремния.

Закономерности в изменении свойств оксидов и гидроксидов с 
увеличением атомной массы элемента IVA группы аналогичны за
кономерностям, наблюдаемым у оксидов и гидрооксидов элемен
тов VA группы.

/, 4/5 А

S

17.12. Структура алмаза (а) ;  структура графита (б)

Хлориды состава ЭС14, как правило, жидкости; растворимые в 
воде хлориды ЭС14 гидролизуются нацело. В ряду F— С1— Вг— I 
устойчивость галогенидов элементов в степени окисления + 4  па
дает (Р Ы 4 и РЬВг4 — неизвестны).

Сульфиды элементов в степени окисления + 4  —  твердые ве
щества. Сульфиды G eS2 и S nS 2 с сульфид-ионами щелочных ме
таллов дают тиосоли

G eS2+ N a 2S = N a 2G eS3.



О б изменении устойчивости оксидов, хлоридов и сульфидов в 
ряду С— Si— G e— Sn— Pb можно судить по данным таб. 17.19. Как 
видно из этой таблицы, энтальпии образования оксидов в ряду 
С— Si— Ge— Sn— Pb изменяются явно не монотонно. Наблюдаемая 
немонотонность в изменении энтальпии образования связана с яв 
лением вторичной периодичности. Как и у элементов других глав
ных групп, с повышением атомной массы элемента тенденция к 
образованию устойчивых соединений в высшей степени окисления 
(IV ) падает, а в низшей (II) —  возрастает. Энтальпии образова 
ния наиболее характерных производных элементов IVA группы 
приведены в табл. 17.20.

Т а б л и ц а  17.20 
Энтальпии образования соединений IV А группы 

( — А Я овр, кДж/моль)

О ксиды Гялогениды Сульфиды

Э л е
мент эо 2 эо ЭС14 ЭС12 3 S 2 3S

с 393,0 110,0 108,7 6 5 ,2 54 ,3
Si 910,0 — 643 ,7 — 142,1 —

Ge 584,1 96,1 528,4 — — .

Sn 580 ,0 281 ,0 535 ,0 338 ,5 155,5 —

Pb 276 ,3 219,0 358 ,0 9 4 ,2

ПОЛУЧЕНИЕ, ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА 
И ПРИМЕНЕНИЕ ПРОСТЫХ ВЕЩЕСТВ

Кремний и германий получают восстановлением оксидов угле
родом; для получения в особ о  чистом состоянии после восстанов
ления вещества переводят в тетрахлориды и снова восстанавли
вают (водородом). Затем сплавляют в слитки и подвергают 
очистке методом зонной плавки. Слиток металла нагревают с о д 
ного конца так, чтобы в нем образовалась зона расплавленного 
металла. При перемещении зоны к другому концу слитка при
месь, растворяясь в расплавленном металле лучше, чем в твер
дом , выводится, и тем самым металл очищается.

Олово и свинец получают восстановлением оксидов или суль
фидов углеродом. Для получения чистых металлов их растворяют 
в кислотах, а растворы подвергают электролизу.

Углерод инертен, но при очень высокой температуре (в аморф
ном состоянии) взаимодействует с большинством металлов с о б 
разованием твердых растворов или карбидов (СаСг, Fe3C и т. д .) ,  
а также со многими металлоидами, например:

2С Са — СаС2,



С - I -  1/202= = = = С 0 ,

С +  0 2 = = = = С 0 2,

С +  2Н 2 - ^ S r - C H 4.

Кремний более реакционноспособен. С фтором он реагирует 
уже при обычной температуре:

Si +  2F2 =  SiF4

У кремния очень большое сродство также и к кислороду:

Si +  Оа = =  SiOa +  870 кДж.

Реакция с хлором и серой протекает около 500 К. При очень 
высокой температуре кремний взаимодействует с азотом и угле
родом:

3Si +  2N2 = ^ = S i 3N4,

Si +  С ==-°- =̂ Si С (карборунд).

С водородом кремний непосредственно не взаимодействует. 
Кремний растворяется в щелочах:

Si +  2NaOH +  Н 20  =  Na2S i 0 3 +  2Н2.

: Кислоты, кроме плавиковой, на него не действуют. С HF идет ре
акция

Si +  6HF =  H2[SiF6] + 2 Н 2.

В обычных условиях Ge, Sn и Pb устойчивы по отношению к 
кислороду воздуха и воде. При нагревании они легко взаимодей
ствуют с большинством металлоидов; в случае германия и олова 
образуются соединения элементов в степени окисления + 4 ,  а в 

; случае свинца, как правило, + 2 .
Ш  В ряду напряжений Sn и РЬ находятся до водорода, a Ge —  
* После водорода. Отношение этих металлов к кислотам и щелочам 

Иллюстрируется реакциями:

Sn +  2HCl =  SnCl2 +  H2,

4 S n +  10H N 03pas6 =  4Sn ( N 0 3) 2 +  N H 4N 0 3+ 3 H 20 ,

S n + 4 H N 0 3KoHu =  H2S n 0 3+ 4 N 0 2 +  H 20 ,

(3-оловянная
m:
|.lp получении а-оловянной кислоты H 4S n 0 4 см. ниже),

Sn +  4H2S 0 4kohu =  S n ( S 0 4) 2+ 2 S 0 2 +  4H20 ,  

P b + H 2S 0 4pa36 — не идет ( P b S 0 4 нерастворим),



Pb +  2H2S 0 4kohU =  Pb ( H S 0 4) 2+ Ha, 
растворим

Pb +  2CH 3CO O H  =  Pb (CH 3C O O ) 2+  H2)

Pb +  8 H N 0 3pas6 =  3Pb ( N 0 3) 2 +  2 N O  +  4 H 20 ,

Pb +  4H N 03Kohu =  Pb(N03)2 +  2 N 0 2 +  2HaO.
(на холоде Pb пассивируется H N 03)

Sn и Pb взаимодействуют со щелочами;

M  +  2 K 0 H  +  2H20  =  K2[ M ( 0 H ) 4] + H 2.

Для растворения германия в щелочах необходима окислитель
ная среда, например

G e +  2КОН  +  2Н20 2 =  K2[Ge (О Н ) 61.
Углерод в составе различных углей, нефти, природных (в о с 

новном СН 4),  а также искусственно полученных газов —  важней
шая топливная база нашей планеты (табл. 17.21). Важнейшими

Т а б л и ц а  17.21 
Твердое топливо и его теплотворная способность

Вид топлива

С остав мае. %
Т еп лотвор н ая 
сп особ н ость , 

к Д  ж /к гс Н О N

Древесный уголь 50 6 ,0 43 1 19228
Торф 59 6 ,0 33 2 22572
Бурый уголь 69 5 ,5 24 1,5 28006
Каменный уголь 82 4 ,3 12 1,7 35112
Антрацит 95 2 ,2 20 0 ,8 33858
Горючие сланцы 75 9 ,0 15,7 0 ,8 33858

газообразными искусственно полученными топливами являются 
водяной (44 мас.% С 0 2, 45% Н 2, 5% С 0 2, 6 % N2) и генератор
ный (25% СО, 70% N2, 4% С 0 2) газы. Последний получают при 
неполном сгорании каменного угля в специальных печах (генера
торах). Водяной газ получают при пропускании водяных паров и 
воздуха через раскаленный уголь.

Графит широко используется для изготовления тиглей. Стер
жни из графита применяются как электроды. Много графита идет 
на производство карандашей. Алмаз используется в ювелирной 
промышленности. Технический алмаз (с примесями) используется 
как абразивный материал. Углерод и кремний применяются для 
производства различных сортов чугуна. В металлургии углерод 
используется как восстановитель, а кремний из-за большого срод
ства к кислороду —  как раскислитель. Кристаллические кремний 
и германий в особ о  чистом состоянии (не более 10~9 ат. % приме
си) используются как полупроводники в различных устройствах



и приборах, в том числе в качестве транзисторов и термисторов 
(приборов для очень тонких измерений температур), а также в 
фотоэлементах, работа которых основана на способности полупро
водника при освещении проводить ток.

Олово и свинец используются в металлургии для производства 
цветных металлов.

Соединения свинца Р Ь С г04, ( Р Ь 0 Н ) 2С 0 3, РЬ30 4 находят при
менение для изготовления красок. Хлориды SiCl4) G eC l4, SnCl4 
применяются в препаративной органической химии для получения 
элементоорганических соединений. СС14 и C S2 используются как 
растворители.

УГЛЕРОД

Для углерода характерны прочные ковалентные связи между 
собственными атомами (С — С) и с атомом водорода (С— Н) 
(см. табл. 17.23), что нашло отражение в обилии органических 
соединений (несколько сот миллионов). Кроме прочных связей 
С — Н, С— С в различных классах органических и неорганических 
соединений, широко представлены связи углерода с азотом, се 
рой, кислородом, галогенами, металлами (см. табл. 17.23). Столь 
высокие возможности образования связей обусловлены малыми 
размерами атома углерода, позволяющими его валентным орбита
лям 2s2, 2р2 максимально перекрываться. Важнейшие неорганиче
ские соединения углерода приведены ниже.

О ксиды , кислоты , 
соли Галогениды

А зотеодерж г.щ и е п р ои з
водные Сульфиды К арбиды

со, со2 c f 4, СС14 M 'C N , ( C N ) 2, c s 2, CS, LaC2>

н2соэ, c f 2 =  c f 2 M 'CN O , ( SCN) 2i H2CS3, CaC2, A gaC ,

(Н С О з)- (C F 2)j: m ’ c n s , n h 2— c  =  n , K2CS3 АЦСэ,
М 'СОз, тефлон X 1 0 IS z Fe3C, C oC ,

(М п0 Н )2С 0 3, 

где Мп == 
=  B e , M g , 

Z n , Pb, Си, 
N i, Со

n h 2 4
) c = o

N H .,/

комплексные соединения: 
K3[F e(C N )6], 

K4[F e (C N )e] и др.

NbC, 
\VC2, V C , 

(B 4C ) и др.

‘Среди неорганических соединений углерода уникальными по со- 
||гтаву и строению являются азотсодержащие производные.
* В неорганической химии широко представлены производные 
Уксусной С Н 3СО О Н  и щавелевой Н 2С 20 4 кислот —  ацетаты (типа 
М 'СН зСО О ) и оксалаты (типа М 2С20 4).



Степень окисления + 2 . Оксид углерода СО (угарный газ) : по 
строению молекулярных орбиталей (табл. 17.22) СО аналогичен 
молекуле N2 (рис. 17.8). П одобно азоту СО обладает высокой

энергией диссоциации (1069 кД ж / 
Т а б л и ц а  17.22 моль), имеет низкую Тпл (69 К ) и 

Т’кип (81,5 К ) ,  плохо растворим в во
де, инертен в химическом отношении. 
В реакции СО вступает лишь при вы
соких температурах, в том числе:

СО +  С12 =  СОС12 (фосген),

СО +  Вг2 =  СО В г2,

Сг +  6СО =  С г(С О )б  —  карбонил хрома, 

N i+ 4 C O = N i(C O )4  — карбонил никеля

С 0 + Н 20 Па р = Н С 0 0 Н  (муравьиная
к ислота) .

Вместе с тем молекула С О имеет 
большое сродство к кислороду:

С О + 1 / 2 0 2 =  С 0 2 +  282 кДж/моль.

Из-за большого сродства к кислороду оксид углерода (II) ис
пользуется как восстановитель оксидов многих тяжелых металлов
(Fe, Со, РЬ и др .).  В лаборатории оксид СО получают обезвож и
ванием муравьиной кислоты 

bJ so
(НСООН — -— СО +  Н„0) или разложением щавелевой кислоты

КОНЦ.

(Н 2С А  =  С 0 24  СО +  Н20 ) .
В технике оксид углерода (II)  получают восстановлением С 0 2 

углем (С +  С 0 2 =  2 С 0 )  или окислением метана (2С Н 4+ 3 0 2 =  
=  4Н20  +  2 С 0 ) .
Среди производных СО представляют большой теоретический и 
определенный практический интерес карбонилы металлов (для 
получения чистых металлов).

Химические связи в карбонилах образуются в основном по до- 
норно-акцепторному механизму за счет свободных орбиталей d- 
элемента и электронной пары молекулы СО, имеет место также 
я-перекрывание по дативному механизму (металл->-СО). Все кар
бонилы металлов —  диамагнитные вещества, характеризующиеся 
невысокой прочностью. Как и оксид углерода (II ) ,  карбонилы ме
таллов токсичны.

Степень окисления + 4 . Диоксид углерода С 0 2 (углекислый 
газ). Молекула С 0 2 линейна. Энергетическая схема образования

Распределение электронов 
по орбиталям молекулы СО

Молекулярные 
( орбитали

СО
[с==о]

р.эр.X ---

_р»зр. pup. 
nz ---  ---

-СВ.°х

_св. св.Жу пг #  -И-
врмр.

ц
а ? .



орбиталей молекулы С 0 2 приведена на рис. 17.13. Под давлением 
60 атм и комнатной температуре оксид углерода (IV ) сгущается 
в бесцветную жидкость. При сильном охлаждении жидкая С 0 2 
застывает в белую снегоподобную массу, возгоняющуюся при дав
лении 1 атм и температуре 195 К. Спрессованная твердая масса 
называется сухим льдом. С 0 2 не поддерживает горения. В нем го

рят лишь вещества, у которых сродство к кислороду выше, чем у 
углерода, например: 2 M g + C 0 2= 2 M g 0 + C .

Оксид углерода (IV ) может взаимодействовать с аммиаком по 
реакции

ОрВитали
С

Орбитами
С02
6Р“3Р

Орбитали
О

'  \--------------- V/  /  \\
j  j  ^

\  \
\  \ 
\ \

/ /  
/ /  

/ / 
/ /

17.13. Энергетическая диаграмма образова!Шя молекулярных 
орбиталей С 0 2

СОа г 2NH3 =  H2N— С (соль карбаминовой кислоты)
\



При нагревании этой соли получают ценное удобрение —  карба
мид C O (N H 2) 2:

/ О
^  t

H2N — С —  CO(NH2)2 +  НаО
V давл. .
\ q n H 4 (мочевина)

Мочевина разлагается водой

C 0 ( N H 2) 2+ 2 H 20 =  (N H 4) 2C 0 3.

В технике оксид С 0 2 получают разложением карбоната каль
ция или гидрокарбоната натрия:

СаС03 =  С 0 2 +  СаО,

2NaHC03 =  Na2C 0 3 -(- С 0 2 4- Н20 .

В лабораторных условиях его обычно получают по реакции 
(в аппарате Киппа)

С а С 0 3 +  2НС1 =  СаС12+ С 0 2+ Н 20 .

Важнейшими производными С 0 2 являются слабая угольная кис
лота Н 2С 0 3 и ее соли: М 2'С 0 3 и М ‘Н С 0 3 (карбонаты и гидрокар
бонаты соответственно).

Большинство карбонатов нерастворимо в воде. Растворимые в 
воде карбонаты подвергаются значительному гидролизу:

СО з2- +  Н 2О з!±Н С О з- + О Н -  (I ступ ень).

Из-за полного гидролиза из водных растворов нельзя выделить 
карбонаты 0® + , A l3̂  Ti4*, Zr4+ и др.

Практически важными являются Na2C 0 3 (сод а ) ,  К2С 0 3 (по
таш ) и С а С 0 3 (мел, мрамор, известняк). Гидрокарбонаты в отли
чие от карбонатов растворимы в воде. Из гидрокарбонатов прак
тическое применение находит N a H C 0 3 (питьевая сода ) .  Важными 
основными карбонатами являются 2 С и С О з -С и (О Н )2, РЬСОзХ 
Х Р Ь ( О Н ) 2.

Свойства галогенидов углерода приведены в табл. 17.24. Из 
галогенидов углерода самое большое значение имеет СС14 —  бе с 
цветная, достаточно токсичная жидкость. В обычных условиях 
ССЦ химически инертен. Его применяют как невоспламенякиций- 
ся и негорючий растворитель смол, лаков, жиров, а также для по
лучения фреона CF2C12 ( 7 КИп = 3 0 3  К ):

СС14 +  2HF CF2C12 +  2НС1.

Другой используемый в практике органический растворитель —  
сероуглерод C S 2 (бесцветная, летучая жидкость с 7’Кип =  319 К) —  
реакционноспособное вещество:



C S2+ 3 0 2= C 0 2 + 2 S 0 2+258  ккал/моль,

C S 2 +  3C12 =  CCI4 +■ S2C12,

C S2 +  2H20  =  C 0 2 +  2H2S,

C S2+  K 2S =  K 2 C S 3  ( с о л ь  т и о у г о л ь н о й  КИСЛОТЫ H 2 C S 3 ).

Пары сероуглерода ядовиты.
Азотсодержащие производные углерода. Циановодородная 

(синильная) кислота H C N (H —C =  N) — бесцветная легко по
движная жидкость, кипящая при 299,5 К. При 283 К она затвер
девает. HCN и ее производные чрезвычайно ядовиты. HCN м ож 
но получить по реакции

СО +  NH3 Н20  +  HCN.

В воде синильная кислота растворяется; при этом она слабо дис
социирует

HCN =  H + + C N ~ , К =  6,2- 10-ш .

Соли синильной кислоты (цианиды) в некоторых реакциях напо
минают хлориды. Например СЫ“ -ион с ионами Ag+ дает плохо 
растворимый в минеральных кислотах белый осадок цианида се
ребра AgCN. Цианиды щелочных и щелочноземельных металлов 
растворимы в воде. Из-за гидролиза их растворы пахнут синиль
ной кислотой (запах горького миндаля). Цианиды тяжелых ме
таллов плохо растворимы в воде. CN - —  сильный лиганд, важней
шими комплексными соединениями являются K4[F e (C N )e l  и 
K s [F e (C N )6] .

Цианиды —  непрочные соединения, при длительном воздейст
вии содержащегося в воздухе С 0 2 цианиды разлагаются с выде-

2KCN +  С 0 2+ Н 20  =  K2C 0 3+ 2 H C N .

: ( c n ) 2 —  дициан ( N s C — C =  N) —  бесцветный ядовитый газ; с 
водой взаимодействует с образованием циановой (H O C N ) и си
нильной (H C N ) кислот:
(H C N ) кислот:

(C N )2+ H 20 = H 0 C N + H C N .

В этой, как и в реакции, приведенной ниже, (C N ) 2 похож на га
логен:

С О +  (C N ) 2 =  C O (C N ) 2 (аналог фосгена).

Циановая кислота известна в двух таутомерных формах:

Н— N =  С =  0 * ± Н — О — С =  N.

Изомером является кислота Н —0 = N = C  (гремучая кислота). 
Соли HONC взрывают (используются как детонаторы). 
Родановодородная кислота HSCN —  бесцветная, маслянистая, 

летучая, легко затвердевающая (7’„.I =  278 К) жидкость. В чистом



состоянии очень неустойчива, при ее разложении выделяется 
HCN. В отличие от синильной кислоты HSCN  достаточно силь
ная кислота (К  =  0,14). Для HSCN  характерно таутомерное равно
весие:

Н — N =  С  =  S=t±H— S — С = N .

SCN -  —  ион кроваво-красного цвета (реактив на ион Fe3+). 
Производные от HSCN  соли —  роданиды —  легко получить из 

цианидов путем присоединения серы:

KCN +  S =  KSCN.

Большинство роданидов растворимо в воде. Нерастворимы в воде 
соли Hg, Au, Ag, Си. Ион SCN- , как и CN- , склонен давать ком 
плексы типа М 3 1 M n (S C N )6, где M n = C u ,  M g  и некоторые другие.

Диродан (S C N )2 —  светло-желтые кристаллы, плавящиеся 
— 271 К. Получают (S C N )2 по реакции

2 A g S C N + B r2= 2 A g B r + ( S C N ) 2.

Из других азотсодержащих соединений следует указать циа-
/ Н

намид HSN— C N (N = C — N ) и его производное —  цианамид
\ н

кальция CaCN2 (Ca =  N— C =  N ),  который используется в качест
ве удобрения.

КАРБИДЫ МЕТАЛЛОВ

Карбидами называют продукты взаимодействия углерода с ме
таллами, кремнием и бором. Карбиды по растворимости разде
ляются на два класса: карбиды, растворимые в воде (или в раз
бавленных кислотах), и карбиды, нерастворимые в воде (или в 
разбавленных кислотах).

Карбиды, растворимые в воде и разбавленных кислотах.
а. Карбиды, при растворении образующ ие С 2Н 2. К этой группе 

относятся карбиды металлов первых двух главных групп; близки 
к ним и карбиды Zn, Cd, La, Се, Th состава М С 2 (LaC2, С еС 2, 
ThC2).

СаС2 +  2Н20  =  С а ( 0 Н ) 2 +  С2Н 2,

ThC2+  4Н20  =  Th (О Н ) 4+  Н2С2+  Н 2.

б. Карбиды, при растворении образующ ие С Н 4, например:

АЦСз+ 1 2Н20  =  4А1 (О Н ) з +  ЗСН4,

Ве2С +  4Н20  =  2Ве (О Н ) 2+ С Н 4.

По свойствам к ним близок М п3С:

М п3С +  6Н 20  =  ЗМп (О Н ) 2 +  С Н 4 +  Н 2.



в. Карбиды, при растворении образующие смесь углеводоро
дов и водород. К ним относятся большинство карбидов редкозе
мельных металлов.

Карбиды, нерастворимые в воде и в разбавленных кислотах. 
К этой группе относится большинство карбидов переходных ме
таллов (W, Мо, Та и др.), а также SiC, В4С. Они растворяются в 
окислительных средах, например:

VC +  3 H N 0 3 +  6HF =  H VF6 +  С 0 2 +  3NO +  4Н20 ,

SiC +  4КОН +  2 С 0 2 =  K2S i0 3+  К2СО 3 +  2Н20 .

Практически важными являются карбиды переходных металлов, 
а также карбиды кремния SiC и бора В4С. SiC — карбо
рунд — бесцветные кристаллы с ре
шеткой алмаза, по твердости прибли
жающийся к алмазу (технический SiC 
за счет примесей имеет темную окрас
ку). SiC очень огнеупорен, теплопро
воден и при высокой температуре 
электропроводен, химически чрезвы
чайно инертен; его можно разрушить 
только при сплавлении на воздухе со 
щелочами.

В 4С —  полимер. Решетка карбида 
бора построена из линейно располо
женных трех атомов углерода и групп, 
содержащих 12 атомов В, расположен
ных в форме икосаэдра (рис. 17.14); 
твердость В 4С превышает твердость 
SiC. 17.14. Икосаэдр B i2

СОЕДИНЕНИЯ КРЕМНИЯ

Отличие химии кремния от углерода в основном обусловлено 
большими размерами его атома и возможностью использования 
свободных Зй-орбиталей. Из-за дополнительного связывания (по 
донорно-акцепторному механизму) связи кремния с кислородом 
Si— О — Si и фтором Si— F (табл. 17.23) более прочны, чем у уг
лерода, а из-за большего размера атома Si по сравнению с ато
мом С связи Si— Н и Si— Si менее прочны, чем у углерода. Атомы 
кремния практически не способны давать цепи. Аналогичный уг
леводородам гомологический ряд кремневодородов SinH2n+2 (си- 
лапы) получен лишь до состава Si4H 10. Из-за большего размера 
у атома Si слабо выражена и способность к я-перекрыванию, по
этому не только тройные, но и двойные связи для него малоха
рактерны.

При взаимодействии кремния с металлами образуются сили
циды (Ca2Si, M g 2Si, BaSi2, Cr3Si, CrSi2 и др .) ,  похожие во многом 
на карбиды. Силициды не характерны для элементов I группы



(кроме L i). Галогениды кремния (табл. 17.24) более прочные с о 
единения, чем галогениды углерода; вместе с тем водой они раз
лагаются.

Т а б л и ц а  17.23
Прочность некоторых связей углерода и кремния

Связь
Энергия связи, 

к Д ж /м о л ь Связь
Энергия связи, 

к Д ж /м о л ь

С - С 348 Si— Si 222
С — н 414 S i - H 319
С- 0 359 Si— О 445
С— F 487 Si— F 567
С— С1 340 S i— Cl 382
С— Вг 285 Si— Br 310
С— I 214 Si— I 235
С— N 206 S i - N 330—350

Наиболее прочным галогенидом кремния является SiF4 (раз
лагается только под действием электрического разряда), но так 
ж е, как и другие галогениды, подвергается гидролизу. При взаи-

Т а  б л и ц а  17.24
Галогениды углерода и кремния

С вой ства C F 4 СС1, СВг« C I. S1F« Sici4 SIBr* Sil,

Тпл, К 89 250 367 447 178
возгонка

203 278,2 393

Т’киш К 145 350 460 — — 330 425,8 560,5
ДЯобр,

кД ж/моль
993,7 102,9 1612 664 371 28

модействии SiF4 с HF образуется гексафторокремниевая кислота:

SiF4 +  2HF =  H2[S iF 6].

H2SiFe по силе близка к H2SO 4. Производные этой кислоты —  
фторосиликаты, как правило, растворимы в воде. Плохо раство
римы фторосиликаты щелочных металлов (кроме Li и NH4). Ф то
росиликаты используются как ядохимикаты (инсектициды).

Практически важным галогенидом является SiCl4. Он исполь
зуется для получения кремнийорганических соединений. Так, 
SiCl4 легко взаимодействует со спиртами с образованием эфиров 
кремниевой кислоты H2S i 0 3:

SiCl4+ 4 C 2H5O H = S i ( O C 2H 5) 4+ 4H C l.



Эфиры кремниевой кислоты, гидролизуясь, образую т силико
н ы —  полимерные вещества цепочечного строения:

R R R
! I I

— Si— О — Si— О — Si — . . .
I I I
R R R

(R —  органический радикал), которые нашли применение для по
лучения каучуков, масел и смазок.

Сульфид кремния (S iS2) n —  полимерное вещество; при обы ч
ной температуре устойчив; разлагается водой:

S i S2 ЗН2О =  2H2S -)- Нг5Юз.

КИСЛОРОДНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ КРЕМНИЯ

Важнейшим кислородным соединением кремния является ди
оксид кремния S i 0 2 (кремнезем), имеющий несколько кристалли
ческих модификаций.

Низкотемпературная модификация (до 1143 К) называется 
кварцем. Кварц обладает пьезоэлектрическими свойствами. При
родные разновидности кварца: горный хрусталь, топаз, аметист. 
Разновидностями кремнезема являются халцедон, опал, агат, 
яшма, песок.

Кремнезем химически стоек; на него действуют лишь фтор, 
плавиковая кислота и растворы щелочей. Он легко переходит в 
стеклообразное состояние (кварцевое стекло). Кварцевое стекло 
хрупко, химически и термически весьма стойко. Отвечающая S i 0 2 
кремниевая кислота не имеет определенного состава. Обычна 
кремниевую кислоту записывают в виде jcH20 -i /S i0 2 .  Выделены 
кремниевые кислоты: H2S i0 3 (H 20 - S i 0 2) — метакремниевая (три- 
оксокремниевая), H 4Si0 4 (2H20  • S i 0 2) — ортокремниевая (тетра- 
оксокремниевая), H2Si20 5(H 20 - 2 S i 0 2) — диметакремниевая.

Кремниевые кислоты —  плохо растворимые вещества. В соот 
ветствии с менее металлоидным характером кремния по сравне
нию с углеродом H 2Si03 как электролит слабее Н 2С 0 3.

Отвечающие кремниевым кислотам соли —  силикаты —  в воде 
нерастворимы (кроме силикатов щелочных металлов). Раствори
мые силикаты гидролизуются по уравнению

2 S i0 32- + H 20 = S i 20 52- + 2 0 H -

Концентрированные растворы растворимых силикатов назы
вают жидким стеклом. Обычное оконное стекло —  силикат натрия 
и кальция —  имеет состав Na20 C a 0 - 6 S i 0 2. Его получают по ре
акции

Na2C 0 3 +  СаС03 +  6S i02 Na20  • CaO • 6S i02 • 2СО„.



Известно большое разнообразие силикатов (точнее, оксосилика- 
т о в ) . В строении оксосиликатов наблюдается определенная зако
номерность: все состоят из тетраэдров S i 0 4, которые через атом 
кислорода соединены друг с другом. Наиболее распространенными 
сочетаниями тетраэдров являются (S i20y6~), (Si30 9 ) 6_, (S i40 i2 )8-, 
(Si6Oi812-) ,  которые как структурные единицы могут объединять
ся в цепочки, ленты, сетки и каркасы (рис. 17.15).

Важнейшими природными силикатами являются, например, 
тальк (3 M g 0 -H 2 0 -4 S i0 2 )  и асбест (3 M g 0 -2 H 2 0 -2 S i0 2 ) .  Как и 
для SiC>2, для силикатов характерно стеклообразное (аморфное) 
состояние. При управляемой кристаллизации стекла можно полу
чить мелкокристаллическое состояние (ситаллы). Ситаллы харак
теризуются повышенной прочностью.

Кроме силикатов в природе широко распространены алюмоси
ликаты. Алюмосиликаты —  каркасные оксосиликаты, в которых 
часть атомов кремния заменена на трехвалентный А1; например 
N a,2[(Si, A l ) 0 4],2.

Для кремниевой кислоты характерно коллоидное состояние; 
при воздействии на ее соли кислот H 2S i 0 3 выпадает не сразу. 
Коллоидные растворы кремниевой кислоты (золи) при опреде
ленных условиях (например, при нагревании) можно перевести в 
прозрачную, однородную студнеобразную массу —  гель кремние
вой кислоты. Гели —  высокомолекулярные соединения с простран
ственной, весьма рыхлой структурой, образованной молекулами 
SiC>2, пустоты которой заполнены молекулами НгО. При обезво 
живании гелей кремниевой кислоты получают силикагель — по
ристый продукт, обладающий высокой адсорбционной сп особ 
ностью.

СВОЙСТВА ВАЖНЕЙШИХ СОЕДИНЕНИЙ 
ГЕРМАНИЯ, ОЛОВА И СВИНЦА

Степени окисления + 4  и + 2 .  Все три элемента образую т пло
хо растворимые в воде амфотерные гидроксиды состава: Э (О Н )г  
и Э ( О Н ) 4 (гидрат Р Ь (О Н )4 не получен).

Способность к ионизации по типу основания (кислоты) изме
няется в рядах:

Ge(OH)4 Sn(OH)4 Pb(OH)4
усиление кислотны х свой ств

Ge(OH)2 Sn(OH)2 Pb(OH)2

усиление основны х свой ств

При растворении гидроксидов в щелочах образуется гидроксосо- 
единения М 2' [ Э ( О Н ) 4] и М ‘ [ Э ( О Н ) 3] для элементов в степени 
окисления (II ) ,  М 2[ Э ( О Н ) 6] для элементов в степени окисления 
( IV ) ,  например N a2[S n (O H )6] — гексагидроксостаннат натрия 
(негидратированный Na2S n 0 3 —  триоксостаннат, или просто стан-



►
гранат  Ca3Cr2(S iO *)3

асбесты Мд6(514 011')(С1Н)6 слю да (K ,N a ) A l2(S i3AlO,0)(OH)2 

17.15. Строение силикатов



нат натрия). От основной функции гидратов в растворах сущ ест
вуют ионы РЬ2+, а также (в сильно кислых растворах) ионы Sn2+.

Катионы элементов IVA группы подвергаются гидролизу. Из 
всех соединений элементов в степени окисления + 4  наибольшее 
значение имеют галогениды Э Г 4 . Они известны для всех элемен
тов (Р Ы 4 и РЬВг4 не получены). По физическим свойствам Э Г4, 
кроме фторидов олова и свинца, похожи на галогениды кремния, 
например SnCl4j как и SiCl4, бесцветная жидкость.

Для всех галогенидов характерна способность к присоедине
нию ионов Г-  с образованием комплексных ионов состава 
[ЭС16]2+, [Э (С 1 )3] - ,  [ЭС14]2- .

Оксиды элементов германия, олова и свинца окрашены: 
РЬО —  желтый, Р Ь 0 2 —  темно-коричневый, SnO —  черный, S n 0 2 
и в е О г — белые, GeO —  серый. Заметной растворимостью в воде 
обладает лишь G e 0 2. При этом образуется существующая только 
в растворе германиевая кислота H2G e 0 3. От гидрата Р Ь (О Н )4 
(как кислоты) и от гидрата Р Ь (О Н )2 (как основания) произво
дятся два смешанных оксида: РЬ30 4 —  ярко-красного цвета и
РЬ20 3 —  оранжевого цвета. Pb30 4 (Pb2" P b IV0 4) можно рассматри
вать как свинцовую соль ортосвинцовой кислоты Н 4Р Ь 0 4, а 
Pb20 3( P b IIP b IV0 3) —  как свинцовую соль метасвинцовой кислоты 
Н 2Р Ь 0 3.

Соли кислородных кислот характерны лишь для P b ( I I ) .  Как 
правило, они нерастворимы в воде. Растворимы лишь P b ( N 0 3) 2 и 
Р Ь (С Н 3С О О )2. Сульфиды 3 S  и 3 S 2 могут быть получены как из 
простых веществ, так и при действии H 2S на соответствующие с о 
ли. Все сульфиды окрашены:

GeS2 SnS4 GeS SnS PbS
белый желтый буро-красный бурый черный

В воде и разбавленных кислотах они нерастворимы (кроме G eS2). 
Сульфиды SnS2 и G eS2 растворяются в сульфидах щелочных ме
таллов с образованием тиосолей. Водородные соединения ЭН4—  
малопрочные соединения; РЬН4 —  не получен.

Для германия производные в степени окисления (II) нехарак
терны. Производные S n ( I I ) — сильные восстановители, а произ
водные P b ( I V ) — сильнейшие окислители, например, окисляют 
М п2+ до  М п 0 4- :

5 Р Ь 0 2 +  2 M n S 0 4+  3H2S 0 4 =  5 P b S 0 4+ 2 H M n 0 4 +  2H20 .

На окислительных свойствах P b (IV )  основана работа применяе
мого на практике свинцового аккумулятора;

электрохимические процессы в свинцовом аккумуляторе:

Зарядка Разрядка
Положительный электрод Положительный электрод



Отрицательный электрод Отрицательный электрод
PbSO* +  2ё =  Pb +  S 0 4“  Р Ю 2 +  2 ё +  4Н+ =  РЬ2+ +  2Н аО

зарядка
2PbS04 +  2Н20   - -1 Г  РЬ +  Р Ю а +  2H2S 0 4.

разрядка

Ниже приведены реакции с участием производных Ge, Sn, Pb: 

Ge +  2NaOH +  2H20 2 =  Na2G e 0 3 +  3H20 ,  

S n ( O H ) 2+ 2 N a O H  =  N a [ S n (O H ) 4] ,

SnCI2 +  H20  =  Sn(OH)Cl +  HC1,

2FeCl3+  SnCl2 =  2FeCl2+  SnCl4,

SnCl4+ 4 N H 40 H  =  H4Sn04 (осадок аморфный а-оловянной кис
лоты) + 4 N H 4C1,

SnCl4 +  2 H C l KoHu =  H 2[S nC l6] ,

2SnC l4+ 3 H 20  =  H2S n 0 3+2H C 1 +  H2[S n C l6] ,

S n S +  (N H 4) 2S2=  (N H 4) 2SnS3,

(N H 4) 2SnS3 +  2HCl =  S nS 2+ H 2S +  2NH 4Cl, 

РЬС12+ Н С 1 конц =  Н[РЬС13] ,

РЫ 2 +  2К1насы1Д=: Кг[РЬ14],

2 P b 0  +  C 0 2+ H 20 =  ( P b 0 H ) 2C 0 3,

PbS +  4H20 2 =  P b S 0 4 +  4H20 ,

Pb (C H 3C O O ) 2 +  C aO Cl2 +  H 20  =  P b 0 2+ C a C l 2+ 2 C H 3COOH ,

Pb +  2КОНко„ц +  2H20  =  K2[Pb  (O H ) 4] +  H2,

Pb20 3+ 2 H N 0 3 =  Pb ( N 0 3) 2+  P b 0 2 +  H20 ,  

РЬз04+ 4 Н М 0 з = 2 Р Ь (М 0 з )0 + Р Ь 0 2 + 2 Н 20 )

3 F 4 +  2KF =  K2[ 3 F 6],

3 F 4 +  2HF =  H2[ 3 F 6],

G eH 4+ 4 H 20  =  G e ( 0 H ) 4 +  4H2 (S n H 4 аналогично),

2GeBr2 =  GeBr4 +  Ge,

В IVA группе элементов, как ни в одной другой, рассмотрен
ной выше, наглядно проявляется тенденция в изменении свойств 
от типичных металлоидов С и Si до типичного металла РЬ. В со 
ответствии с этим изменяются свойства однотипных соединений в 
ряду С— Si— Ge— Pb: резкое усиление основных свойств гидрокси



дов Э ( О Н ) 4 от типичных слабых кислот Н2СО3, H 2Si03 до амфо- 
терных производных P b ( I V ) ,  повышение устойчивости производ
ных элементов в степени окисления +  2 (особенно для РЬ2+), рез
кое падение устойчивости гидридов (РЬН4 экспериментально не 
получен).

Химия углерода уникальна органическими, в том числе высо
комолекулярными соединениями, а также специфическими азот
содержащими соединениями. Специфика химии кремния в устой
чивости связей Si— О — Si, лежащих в основе разнообразных по 
составу и строению природных силикатов.

Для всех элементов IVA группы характерны галогениды ЭГ4 и 
сульфиды 3 S 2; их свойства закономерно изменяются от ковалент
ных галогенидов и сульфидов углерода (С Г 4, C S2) до солеобраз
ных соединений свинца (II) .

§ 8. Ill А ГРУППА. БОР. АЛЮМИНИЙ. ГАЛЛИЙ. 
ИНДИЙ. ТАЛЛИЙ

в А1 Ga In T1

Электроннся конфигурация 2s*2p ' 3.4*3 р1 4s*4 p l 5sJ5 p' 6s*6p>

Ковалентный радиус, нм 0,81 0,118 0,126 0,144 0,148
Ионный радиус, нм 0,11 0,053 0,61 0 ,08 0,150

Энергия ионизации, эВ
( + 3 ) ( + 3 ) ( + 3 ) ( + 3 ) ( + D
3,00 5,99 6 ,00 5,74 6,11

Сродство к электрону, эВ 0 ,30 0 ,5 0 ,39 0 ,2 0 ,32
Т и п ,  К 2348 933 302,78 429,4 577
Гм „. К
Плотность, г /см 3

3973 2773 2478 2297 1748
2,34 2 ,70 5 ,90 7,31 11,85

Твердость по шкале Мооса — 2 ,6 1,3 1,1 1,5
Электроотрицательность 2,01 1,47 1,82 1,49 1,44
Степень окисления 3 3 1, 2, 3 1, 2, 3 1,3
Содержание в земной коре, 
мае. %

5 - КГ» 7 ,5 4 -10 -4 1 • IQ'» 3-10 4

Общие сведения. К IIIA группе относятся бор, алюминий, гал
лий, индий и таллий. Важнейшими элементами этой подгруппы 
являются А1 и В. Алюминий по распространенности в земной коре 
занимает третье место (после О и Si). Главная его масса сосре
доточена в алюмосиликатах, важнейшими из которых являются 
КгО-А120 3-6 5 Ю 2 (полевой шпат), K20 - 2 H 20 - 3 A l 20 3- 6 S i0 2 (слю 
да ) ,  Na20 - A l 20 3- S i0 2 (нефелин), цеолиты с общей формулой 
М жМ у0 2-пН20  (где М* =  Са, Na, Sr, К, а М „ =  А1 и Si). Из других 
минералов алюминия наибольшее значение имеют боксит А120 3- 
л:Н20  и криолит A lF3-3NaF. Бор — распространенный элемент. 
К главным природным соединениям бора относятся борная кисло
та Н3В 0 3 и бура Na2B40 7- ЮН20 .



Галлий, индий и таллий хотя и достаточно распространены в 
земной коре, но присутствуют в очень малых количествах в виде 
изоморфных примесей в других минералах. П оэтому об  этих эле
ментах можно говорить как о  редких.

Бор —  металлоид; алюминий, индий, галлий и таллий —  типич
ные металлы. Для бора и алюминия характерна в основном по
стоянная степень окисления + 3 ,  для остальных элементов этой 
группы —  переменная. Бор как металлоидный элемент образует 
ковалентные соединения, а остальные элементы —  соединения с 
полярными связями.

Производные G a (III) и I n (III)  похожи на производные А 1 (Ш ),  
а производные G a (II) и I n ( I I ) — на производные Z n (II) и 
M g ( I I ) .  Степень окисления + 2  для Ga и In малохарактерна. Для 
таллия в основном характерны производные в степени окисления 
+ 1  из-за пониженной способности пары 52-электронов участво
вать в химических связях.

Важнейшие соединения элементов IIIA группы приведены 
ниже.

А1 Ga In TI

B20 3, H3BOs A 1 A  > Ga20 3, GaaO ln20 3

(B H 3)2= B 2H „ Ми А1г0 4, где G a (O H ), ln (O H ) 3

A1(BH4)3, LiBH4 Mn = M g , Zn, Ga2S3 InF3, InBr3,

B N , B3N3He , BF3, F e, Со и др. Ga2(S 0 4)3, InCl3, Inl3,

B[HF4], BCI3, BBr3, A l(O H )3, A lO O H , G a (N 0 3)3 Na3 [InFe]

BI3, B2S3, N a [A l (O H )4] GaN In,S3

Na2B40 : -10H20 , A lF j, Na3 [A lF ,], GaCl2 InClj, InBr2

Na2B40 7-H 20 2 A1C13, A lls, Ga2Hjj lnl2

B(O CH s)3 А 1ВГ3, A I2(S 0 4)3, L i(G aH 4,1 InC l, InBr

бориды металлов K A1(S04)2- 12H20 ,
(Mg3B2, Fe2B и др.) A 1(N 03)3, 

A1(SCN)3, 
A l(C H 3C O O )3 

A12S3, A14C3 

(A1H4)„ ,  Li[AlH 4]

Т 1 .0 ,
тюн,

Т1Г(Г =  F, 

C l, B r), 
T1CN, 

T1*S, 
T12S 0 4, 
T1N03, 

TICIO4, 
TlCH3COO 

T12C 0 3, 

T12C*04, 
H 3P0 1 ,

t i 2o 3
T l(O H )3

M1T 1(S 04)2

T12(S 0 4)3
T 1(N 03) „

Tl(C H 3COO)3
H [T 1(C 20 4)2]
M1[T1(C20 4)2]



Для оксидов и хлоридов этих элементов в табл. 17.25 приведе
ны ДЯобр.

Важнейший из оксидов элементов IIIA группы А120 3 (глино
зем), встречается в природе в виде минерала корунда (по твердо
сти близок к алмазу). Драгоценные камни рубин и сапфир также 
представляют собой оксид алюминия, окрашенный примесями хро
ма, железа и др.

Т а б л и ц а  17.25 
Энтальпии образования (кДж/моль) оксидов М20 3 и 

хлоридов МС13

В20 3 АЦ03 Ga20 3 I n A Т120 3

— 1264 — 1644 — 1086,8 —961,4 —739,9

ВС1ЗЖ А1С13 GaCl3 Cl3 Т1С13

—418,5 — 1062 —773 —806 —246
Немонотонный характер изменения Д Я обр этих соединений 

обусловлен явлением вторичной периодичности.

Оксиды М 20 3 (кроме В20 3) и отвечающие им гидроксиды 
М (О Н )з  —  амфотерные вещества, плохо растворимые в воде. 
Свойства гидроксидов как электролитов изменяются немонотонно. 
А 1 (О Н )3 —  амфотерный электролит с некоторой преимуществен
ной диссоциацией как основания, G a (O H ) 3 —  амфотерный гидро
ксид практически с одинаковой константой диссоциации как кис
лоты, так и основания. От G a (O H ) 3 к Т 1 (О Н )3 свойства гидрокси
дов изменяются в целом закономерно в соответствии с возраста
нием металлического характера элемента.

В водных растворах амфотерные элементы А1->Т1 образуют 
как катионы [М е (Н 20 ) п]3+, так и анионы [М 0 3]3 -. Все соли алю
миния и галлия в водном растворе подвергаются значительному 
гидролизу.

Сульфиды металлов этой группы —  солеобразные вещества, 
разлагающиеся водой нацело:

M 2S3+ 6 H 20  =  2 M ( 0 H ) 3+ 3 H 2S.
Галогениды металлов (М Г 3) — легкоплавкие, легколетучие, хо 

рошо растворимые в воде вещества. Галогениды А 1 (Ш ), 
G a (III) и In (III)  посредством мостиковой связи (М — Г— М ) мо
гут давать димеры

/ Г ч
М 2Г 6 ( Г - М ^ ^ М - Г ) .

Фториды и хлориды образую т комплексные соединения: M [AlF ,i], 
М 3[А1С16], М 3[1пС16] и т. п. Для А 1 (Ш ) и Т 1 (Ш ) известны ана
логичные бромидные и йодидные комплексы (М 3[Т11б], М 3[А1ВГб])}



наибольшая прочность у фторидных комплексов. Соединения с во 
дородом нехарактерны. Для А1 получен полимер (А1Н4)„, для гал
лия известно водородное соединение состава G a2H 6, аналогичное 
В2Н6. Соединения с формулой М Н 3 неизвестны. Однако известны 
комплексы этих гидридов состава Li[BH4], Li[AlH4], Li[GaH4].

ПОЛУЧЕНИЕ, ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА 
И ПРИМЕНЕНИЕ ПРОСТЫХ ВЕЩЕСТВ

Чистый кристаллический бор получают разложением ВС13 в 
электрическом разряде (между вольфрамовыми электродами, в 
присутствии Н2). Он имеет серовато-черную окраску. Аморфный 
бор (коричневый порошок) получают восстановлением В20з нат
рием или магнием.

Технический алюминий (99,5% чистоты) получают электрохи
мическим разложением А120з, растворенного в расплавленном 
криолите, Na3AlF6. Предполагаемые реакции в расплавленном 
криолите:

1500К
Na3AlF6 =  3N a + + AlF63-,

А 1 20 з ^ А 1 3 + + А 1 0 з 3- .

Процессу электролиза подвергается А120з:
на катоде: A l ^  +  Se-vAl;
на аноде: 2А1033~—6ё-кА120 3+ 3 / 2 0 2.
Для получения чистого А1 (99 ,99% ) технический подвергают мно
гократной очистке.

Галлий извлекают из отходов производства цинковых и алю
миниевых руд, а также получают при электролизе G a (O H ) 3.

Металлический индий получают восстановлением оксида 1п20з 
или хлорида 1п2С1б водородом или магнием, металлический тал
л и й —  электролизом T12( S 0 4) 3 и восстановлением водородом Т120  
или T12S.

Чистый кристаллический бор тверд, непрозрачен, имеет незна
чительную электропроводность. В химическом отношении инертен 
(в том числе и к окислителям). Аморфный бор при нагревании 
на воздухе до 1000 К сгорает с образованием В20 3; при нагрева
нии бор непосредственно соединяется с С12, Вг2 и S, с водородом 
заметно не реагирует. Выше 1200К бор соединяется также с N2 с 
образованием BN. Благодаря сильному сродству к кислороду при 
очень высоких температурах бор может восстановить даж е S i 0 2. 
С металлами бор образует бориды состава М 4В, М 3В, MB и др., 
причем один и тот же металл может образовать ряд соединений, 
например FeB, Fe2B.

Кристаллический бор хорошо растворим лишь в царской вод
ке. Аморфный бор растворим в концентрированной H N 0 3, щело
чах (в присутствии окислителей):

B + 3 H N 0 3= H 3B 0 3+ 3 N 0 2,



Чистый алюминий на воздухе хорош о сохраняется, так как он 
покрыт тонким слоем оксида; по этой же причине алюминий по 
отношению к Н20  и H2S инертен. Алюминий обладает высоким 
сродством к  кислороду (2А1+3/2О2= А 1 2Оз+1670 к Д ж ) ;  о н  актив
но реагирует с хлором, с бромом (со вспышкой), с йодом (в при
сутствии следов Н20 ) .  С серой алюминий взаимодействует при 
сильном нагревании, а с азотом —  при очень высокой температу
ре. Д остаточно легко алюминий взаимодействует с металлами, о б 
разуя сплавы, в том числе металлические соединения (NiAl, 
Fe3Al, TiAl и др .).

Галлий и индий в сухом воздухе при обычной температуре не 
изменяются, а таллий покрывается серой пленкой оксида. При на
каливании Ga и In энергично соединяются с кислородом и серой, 
при нагревании —  с йодом, а с хлором и бромом взаимодействуют 
при обычной температуре. Как и алюминий, они легко образуют 
сплавы с другими металлами.

Алюминий хорош о растворяется в кислотах и щелочах:

2А1 +  6НС1 =  2А1С13 +  ЗН2,

2А1 +  2NaOH +  6Н20  =  2Na [ А1 (О Н ) 4] +  ЗН2.

Галлий, индий, таллий взаимодействуют с разбавленными кисло
тами, например:

2Ga +  3H2S04pa36 =  G a2 (S O 4) 3 +  ЗН2,

2In +  3H 2S04pa36 =  In2 (S O 4) 3 +  3H2,

2T1 +  H 2S04pas6 =  T12S 0 4+  H2.

Таллий заметно реагирует с водой:

Т1 +  Н 20  =  Т 1 0 Н + 1 /2 Н 2.

Бор и его соединения используются в ядерной технике. О снов
ная область применения алюминия —  производство сплавов: ши
роко используются дюралюмины (сплавы с Си и M g ) ,  силумины 
(с Si) и многие другие.

Основное достоинство сплавов алюминия —  их прочность, лег
кость и коррозионная устойчивость. Алюминий используется так
же для изготовления посуды (в том числе и химической). В аж 
ным является использование алюминия как восстановителя окси
дов металлов (в алю мотермии).

Жидкий галлий (Т„л =  302,78 К) применяется для изготовле
ния термометров, предназначенных для измерения высоких тем
ператур; сплавы галлия с золотом используются в ювелирном и 
зубопротезном производстве.

Индий находит применение как заменитель серебра для по
крытия рефлекторов, в производстве подшипников, а также в ка
честве добавки к сплавам (для плавких предохранителен).



В качестве присадок к германию и в виде интерметаллических 
соединений с As, Sb галлий и индий применяются в полупровод
никовой технике.

Металлический таллий —  компонент многих подшипниковых^ 
кислотоупорных, легкоплавких и других сплавов.

СОЕДИНЕНИЯ БОРА

Химия бора во многом похожа на химию расположенного в пе
риодической таблице по диагонали кремния. Практически все с о 
единения гомеополярные. Координационное число у В равно 4. 
Для бора нехарактерны соединения со связями В —В и достаточ
но разнообразны соединения со связями В — X — В (см. ниже). 
Соли бора являются в основном производными сложных кислот: 
Н2В4О 7, Н4В6О 11, Н4В 10О 17.

Для кислородных соединений бора характерно стеклообразное 
состояние. Сульфид бора B2S3 очень похож на оксид В2О 3. Кар
бид бора В4С (Г™ =  2823 К) по твердости близок к алмазу. Бори- 
ды металлов похожи на карбиды. Бор дает борорганические со 
единения: эфиры [B(OR)s], боразол, бороксолы, борсульфолы с о 
става:

ВН О S
H N ^ N H  R— в / \ в — R ■ R— В / ^ В — R

НВ ВН  О О S
V /
NH В— R R— R

S

боразол бороксолы борсульфолы

(R  —  органический радикал)

Бороорганические производные бора обладают высокой стой
костью к нагреванию.

Известны пероксидные соединения бора ( Н В 0 4).

ВАЖНЕЙШИЕ КИСЛОРОДНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ

Степень окисления + 3 .  Оксид бора В 2 0 з  (7’пл =  873 К; А Я  =  
=  — 1264 кД ж /моль) представляет собой аморфную бесцветную, 
полимерную стеклообразную массу (простейший состав В4О 6) ;  в 
воде он растворяется с образованием борной кислоты Н 3 В О 3 . 
В 2 0 3  легко растворяет при высоких температурах оксиды метал
лов, образуя соединения типа З М 2 0 - В 2 0 3  (2 М 3 В 0 3  —  ортобора 
ты ), М 2 0 - В 2 0 з  ( 2 М В 0 2  —  метабораты), М е 2 0 - 2 В 2 0 з  ( М 2 В 4 0 7  —  
тетрабораты ).

Борная кислота Н 3В 0 3 —  белое кристаллическое полимерное 
вещество, плохо растворимое в воде. Она очень слабо диссоции
рует ( / ? / ( = 9 ,24 ) .  В щелочном растворе Н 3В 0 3 дает производные



{ В ( О Н ) 4] - , т. е. является не донором протона, а акцептором иона
о н -

Н — О \
Н — о / '

В—  О—  Н +  ( : 0 — Н)‘
Н— О ч  / О — Н 

В
Н — о /  \ о — н .

Со спиртами борная кислота образует летучие эфиры B ( O R ) 3, 
пары которых горят зеленым пламенем (качественная реакция на 
б о р ) .  Для кислоты Н3В 0 3-Н 20  известна гетерополикислота соста
ва H s [B (W 3O io )4] .  Н2В4О 7 можно рассматривать как продукт кон
денсации борной кислоты:

4 Н 3В О 3 =  Н 2В 4О 7 + 5 Н г О .

Важнейшей солью тетраборной кислоты является бура 
N a2B 40 7- IOH2O (Na2B 40 5 (О Н ) 4• 8Н20 ) .

Соли борных кислот —  бораты —  плохо растворимы в воде 
(кроме боратов щелочных металлов). Бораты тяжелых металлов 
окрашены, из расплавов застывают в виде стекол (перлов буры ), 
например C oB 0 2 -2NaB0 2 (синий перл), 3N aB0 2 -C r (B 0 2 )3 (зеле
ный перл.).

БОРОВОДОРОДЫ

С водородом бор образует соединения с дефицитом электро
нов. Простейшим из них является диборан (В Н з)2= В 2Н 6, структу
р а  которого представлена следующей схемой:

В молекуле диборана у каждого атома бора по две двухцент- 
•ровых и по одной трехцентровой связи Н— В— Н. Последние с д е 
фицитом в один электрон (пунктир). Расстояние В—Н в мостико- 
®ых связях равно 1,334 А, в концевых св я зя х — 1,187 А. Тпл и 
Ткип важнейших водородсодерж ащ их соединений бора (боранов) 
приведены в табл. 17.26.

Т а б л и ц а  17.26

Температуры плавления и кипения боранов

Свойства В2Н„ В4Н 10 в5н„ в.н, в.н„ BioHi*

тпп, к 107,5 153 149,7 226,2 208 379
г’кип. к 180,5 283 338 331 486



Бораны горят с выделением большого количества тепла, на
пример:

2В5Н 9 + 12 02  =  5В20 3+ 9 Н 20 ,  Д # = —  9018 кДж.

Все бораны неустойчивы к воде и щелочам. При гидролизе бора- 
нов образуются борная кислота и водород.

ВАЖНЕЙШИЕ АЗОТСОДЕРЖАЩИЕ СОЕДИНЕНИЯ БОРА

Боразол B3H 6N3. П о структуре и физическим свойствам он  
похож на бензол. Его называют неорганическим бензолом. Бора
з о л —  бесцветная жидкость (7’КИп =  326 К ),  устойчивая вплоть д о  
600 К.

Боразол неустойчив к щелочам. Они его разлагают с обр азо 
ванием аммиака, борной кислоты и водорода.

Нитрид бора BN имеет две полиморфные модификации: о д 
на —  кубическая, другая —  графитоподобная. Кубическая моди
фикация BN так же тверда, как и алмаз; узлы кристаллической 
решетки BN попеременно заняты атомами бора и азота. Графи
топодобная модификация имеет слоистое строение, обладает хоро
шими смазочными свойствами. Обе формы нитрида бора получе
ны синтетически.

ГАЛОГЕНИДЫ БОРА

Галогениды бора —  ковалентные соединения. BF3 —  газ,. 
ВС13 —  легко кипящая жидкость (7’КИп =  291 К ),  ВВг3 —  жидкость, 
В1з — твердое вещество. Все галогениды разлагаются водой с о б 
разованием кислот:

ВС13+  ЗН20  =  H3B 0 3 +  ЗНС1,

BF3+ ЗН20  =  Н3ВО3 +  3HF.

Фторид бора с HF дает комплексную кислоту Н [BF4]. Ниже- 
приведены Д # 0бр некоторых галогенидов бора (кД ж /м ол ь) :

BF3r ВС1ЗЖ ВВгзж

— 1110 — 418,4 — 221

Реакции с участием производных элементов IIIA группы при
ведены ниже:

2В +  2КОН +  3/20а =  2КВОа +  Н20 ,

3Si02+ 4B  =  2В20з 4- 3Si,

В +  ЗНЫОзконц == H3B 0 3 +  3N02,
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Н3В 03+ЗСНзОН =  В (ОСНз) з +  ЗН20 ,

N 336407 +  H 2SO4+  5Н20  =  4Н3ВО 3+ Na2S 0 4,

В2О 3 +  3 M g = 2 M g O  +  2В,

В 20 3+ З Н 20 ^ 2 Н 3В0з,

В20 3 +  С-»-не идет 

3Na2B407 + Сг203 = 6NaB02 • 2Сг (В02) 3,
B F 3 +  3H20  =  H sB 0 3 +  3HF (другие галогениды аналогично), 

BF3 +  HF =  H [B F 4],

2А1 +  2NaOH +  6Н20  =  2Na [ А1 (О Н ) 4] +  ЗН2,

2А1 +  ЗВг2 =  2А1Вг3, 
н,о

2А1 +  312 =  2А113,

NaAI(OH)4 =  А1(ОН)3 +  NaOH,

A1CU +  Н 2О ^ А 1  (О Н ) 2С1 +  2НС1,

Na3[ A l ( O H ) 6] +  3NH4G1 = A l ( O H ) 3+ 3 N a C l+ 3 N H 4OH, 

2Na3[Al (ОН) 6] +  3 C 0 2 =  3Na2C 0 3 +  2Al (О Н ) 3 +  ЗН20 ,  

L iH + A lH 3= L i[A lH 4],

A12S3 +  6Н20  =  2А1 (О Н ) з +  3H2S,

А120 3 - 2СоО =  СоА120 4,

А120 3 +  MgO =  MgAl20 4,

A12(S04)3 =  A lg0 3 +  3S 03,

AICI3 +  6NH3 =  A1C13 • 6NH3,

A120 3 +  3C +  3C12= 2  AICI3 +  3CO, 

xAl +  t/Hg =  AlxHgy (амальгама),

A14C 3 +  12H20  =  4A1 (O H ) 3 +  3CH 4,

2Ga +  2NaOH +  6H20  =  2Na [Ga (O H ) 4] +  3H2,

G aCl3 +  3NH 4O H  =  G a (O H ) 3 +  3NH 4Cl,

G a20 3 +  4Ga =  3Ga20 ,

3InCl =  InCl3 +  2In,
1 2 0 0 K

2 T 1 0 H = T 1 2 + H 20 ,



TIBr +  H20  = T 1 (0 H )  +  HBr,

2Т1С13 +  3H2S =  T1,S f 2S +  6HC1,

T l A  =  T l ,0  +  0 2.

Химические свойства бора и кремния похожи как свойства со 
седей в таблице Д. И. Менделеева, расположенных по диагонали. 
Кремний —  один из самых распространенных элементов в при
роде. Важнейшими его соединениями являются силикаты. Бор —  
достаточно распространенный элемент. Для бора и кремния ха
рактерны производные в основном гипотетических полимерных 
кислот. Силикаты и бораты плохо растворимы в воде (кроме сое
динений щелочных металлов). Бороводороды —  соединения с де 
фицитом электронов. Все соединения бора подвергаются гидро
литическому расщеплению.

Алюминий, галлий, таллий —  амфотерные элементы. Галлий 
во многом похож на алюминий. Химия таллия от них существен
но отличается. Характерной степенью окисления Т1 является + 1 .  
Его соединения в основном похожи на элементы I группы. М но
гие свойства соединений в ряду В —А1—G a —In—Т1 изменяются 
немонотонно за счет явления вторичной периодичности.

§  9. НА ГРУППА. БЕРИЛЛИЙ. МАГНИИ. 
КАЛЬЦИЙ. СТРОНЦИЙ. БАРИЙ

Be M g Са Sr Ва

Электронная конф игурация ъ - 3s2 4s2 6s*

Ковалентный радиус, нм 0,090 0,136 0,174 0,191 0,198
Ионный радиус ( + 2 ) ,  нм 0,047 0,072 1,00 0,118 0,135
Энергия ионизации, эВ 9,328 7,65 6,11 5,69 5,21
Сродство к электрону, эВ 0,38 — 0 , 2 2 — 1,93 — 1,93 —  1,51
Т ПЛ> К 1558 923 1115 1041 983
Г к н п . К 2743 1380 1768 1663 1913
Плотность, г /см 3 1,85 1,74 1,54 2,63 2,63
Электроотрицательность 1,47 1,23 1,04 0,99 0 ,97
Степень окисления 2 2 2 2 2
Содержание в земной коре, 
м а е . %

6 - 10-1 2 ,35 3 ,5 0,034 0,060

Общие сведения. IIA группа включает s -элементы Be, M g, Са, 
Sr, Ва и радиоактивный Ra (не рассматривается). Бериллий при
надлежит к числу распространенных элементов. Важнейшим ми
нералом бериллия является берилл ВезА12(5Юз)б-ЗВеО-А12О зХ  
X 6 S i 0 2. К природным разновидностям берилла относятся изум
руд и аквамарин. Магний —  один из наиболее распространенных



элементов. Важнейшими минералами магния являются: доломит 
M g C 0 3-C a C 0 3, магнезит M g C 0 3, карналлит K C l-M gC l2 -6H 20 .  
Кальций встречается в природе в основном в виде кальцита С а С 0 3> 
ангидрита C a S 0 4 и флюорита CaF2. Распространенность строн
ция и бария невелика; Sr встречается в виде минерала стронциа
нита S r C 0 3 и целестина S r S 0 4, а Ва — в виде витерита В а С 0 3 и 
тяжелого шпата B a S 0 4. По способности оксидов кальция, строн
ция и бария (получивших в прошлом название «земли») давать с 
водой щелочную реакцию их называют щелочноземельными эле
ментами. Атомы элементов в основном состоянии имеют два s -элек
трона на внешнем уровне и 8 электронов на предвнешнем (кроме 
B e);  последний на предвнешнем уровне имеет оболочку ( I s 2).

Радиусы атомов 11А группы много больше радиусов элементов 
IIIA группы, что в основном и определяет их электроположитель
ный характер, много больший по сравнению с элементами IIIA 
группы.

Все соединения щелочноземельных металлов с ионными свя
зями, соединения бериллия имеют ковалентный характер. Соеди
нения магния преимущественно ионные. В газообразном состоянии 
элементы IIA группы сущ ествуют в основном в виде двухатомных 
молекул.

Важнейшие типы соединений элементов 11А группы приведены 
ниже.

Be, Mg Са, Sr, Ва

МО М О , МО

М (О Н )а, а также ВеаО (О Н )2, М (О Н )а

М Г, X  Н20 ;  ( например: КС1 • MgCl • 6НаО ) 
МГа (Г = га л о ге н ), а также: (ВеС1а)п ,

м г 2

(M gaOC 1а)„ м х 2

М Ха (Х = Ы О ~ , N O ^ , Н2РО“ , H S 04“ аналогично

и ДР.), M X Be, Mg

MX (X = S O | — , с ао 2~ , СО2- , л ^ (Р 0 4)а

НРО2 -  и д р .), MS

^ ( Р 0 4)2 м н а

(М Н 2)„ m 3n 2

Ве2С, MgCa, Mg3Cz МС2

MOgNj

М 'В е (О Н )4> MI [B e (O H )8] 

М , [BeF4] , Н2 [BeF4]

Са [(Э Д Т А )^ !



Соединения элементов ПА группы —  бесцветные вещества. 
В водном растворе эти элементы (кроме бериллия) существуют 
в форме гидратированных катионов [М (НгО)*] 2+. Бериллий в ви
де гидратированного катиона известен только в концентрирован
ных кислых средах; в щелочной среде он существует в виде бе- 
риллат-ионов [В е (О Н )4] 2-.

Бериллий, в меньшей мере магний способны образовывать 
полимеры: ( B e 0 2) n2~, (BeCl2) n, (M g 2O C l2) n, (В еН 2)„. Для со е 
динений бериллия характерны мостиковые связи, например:

Комплексообразование для элементов ПА группы нехарактерно 
(кроме относительно небольшого по размерам иона Be24-).

Хлориды, сульфаты и фосфаты магния с соответствующими 
соединениями щелочных металлов (и N H 4+) легко дают двойные 
соли. Большинство солей Be и M g  растворимы в воде; плохо ра
створимы фториды, основные карбонаты, оксалаты и фосфаты 
(особенно N H 4M g P 0 4).

Соли кальция, стронция, бария, как правило, плохо раствори
мы в воде; растворимы лишь соли галогеноводородных кислот 
(кроме H F), а также нитраты и ацетаты. Благодаря высокой гид
ратирующей способности катионов (А Я ГИДр (кД ж /м оль) для 
С а2+= — 1768, M g 2+= — 1959, Ва2+= — 1304) соли элементов IIA 
группы выделяются из растворов в виде кристаллогидратов 
(ВеС12• 4Н20 ,  M g C l2• 6Н20 ,  M g S 0 4• 7Н20 ,  B a N 0 3• 2Н20 ,  Са ( N 0 3) 2X. 
Х 6 Н 20  и т. п.). П оэтому безводные соли кальция часто исполь
зуются как водоосушительное средство.

Термическая устойчивость однотипных солей по мере возра
стания размеров ионов в ряду Са— Sr— Ва, как правило, возра
стает.

Летучие соединения щелочноземельных металлов окрашивают 
пламя горелки в характерные цвета: Са —  в оранжево-красный, 
S r -  в карминово-красный, Ва — в желтовато-зеленый. Соединения 
бериллия ядовиты; достаточно токсичны соединения бария.

Оксиды элементов I1A группы —  белые тугоплавкие вещества. 
В изменении свойств оксидов в подгруппе (табл. 17.27) наблю
дается явление вторичной периодичности.

Оксид ВеО растворим в кислотах и щелочах; M gO  в порошке 
растворим в кислотах (и даж е в С Н 3С О О Н ). Остальные оксиды 
растворяются в воде; в ряду С аО — SrO— ВаО их растворимость 
растет. Оксиды M g  и щелочноземельных металлов образую т с



оксидами Al, Fe, Zn, Сг двойные оксиды со структурой шпинели, 
например М ПА 120 4 , M " F e 2 0 4.

Наряду с обычными оксидами щелочноземельные металлы в 
отличие от бериллия и магния образую т пероксиды:

С а (О Н )2+ Н 20 2 =  С а 0 2 +  2НгО,
В аО + 1  / 2 0 2 =  В а 0 2.

Гидроксиды элементов НА группы в воде слаборастворимь4. 
С повышением атомной массы элемента в группе их раствори
мость растет. Гидроксид В е (О Н ) 2 как электролит похож на

Т а б л и ц а  17.27 
Энтальпии образования и температуры плавления 

оксидов элементов НА группы

Свойство ВеО M gO СаО SrO в а о

т„, к
— Д Я о б р ,  к Д ж / м о л ь

2793
573

3073
609,4

2858
605

2673
590,2

2199
557,6

А 1 (О Н )3. Остальные гидроксиды —  сильные основания (в ряду 
элементов M g — Са— Sr— Ва сила гидроксидов растет). Гидроксид 
В а ( О Н ) 2 плавится без разложения; остальные гидроксиды этой 
группы теряют воду до плавления. Гидрид (ВеН 2) п —  ковалент
ное соединение. Гидриды Са, Sr, Ва солеобразны. Гидрид маг
ния по свойствам близок к гидриду бериллия. Сульфиды элемен
тов IIA группы —  солеобразные вещества. Их поведение в воде 
иллюстрируется следующими реакциями:

B e S + 2 H 20 = B e ( 0 H ) 2+ H 2S,
M g S + 2 H sO = M g  (О Н ) 2+ H 2S,

2CaS +  2H20  =  Ca (H S )2 +  Ca (O H )2

(сульфиды Sr и Ва аналогично).
Важнейшими в практическом отношении соединениями эле

ментов этой группы являются СаО (негашеная известь) и С а ( О Н ) 2 
(гашеная известь), M gO, С а С 0 3 (известь), C a S 0 4-2H 20  (гипс), 
2 C a S 0 4-H 20  (алебастр) используются в строительном деле для 
производства цемента (смесь С а С 0 3, силиката C a2Si206 и алю
мината Са3(А103)2), бетона (смесь цемента, гравия и песка), ши
фера и т. д.; S r ( N 0 3)2 и B a ( N 0 3) 2 применяются в пиротехнике, 
M g C l2-6H 20  и M g S 0 4-7H 20  — в медицине, M g C l2 — для произ
водства особы х марок цемента, а ВеО и M g O  —  огнеупорных 
изделий.

Разновидности силиката бериллия 3 B e 0 -A l20 3>6Si02 (мине
рала берилла) являются драгоценными камнями (изумруд, аква
марин и др.).



Пероксид бария В а 0 2 применяется для производства Н20 2 
и как отбеливающее средство.

Кальций —  важнейший элемент жизнедеятельности челове
ка —  обеспечивает жизнеспособность его скелета. Магний входит 
в состав хлорофилла растений.

Бериллий и магний —  серебристо-белые металлы, покрытые 
тонкими прочными оксидными пленками, предохраняющими их от 
дальнейшего разрушения на воздухе и в воде. Щелочноземельные 
металлы на воздухе разрушаются. Их поверхность имеет серова
тый оттенок за счет цвета непрочных пленок из оксидов и нитри
дов.

Са, Sr, Ва —  очень мягкие металлы, пластичен и M g ; Be д о 
статочно тверд и хрупок. В воде щелочноземельные металлы ра
створяются. Магний при нагревании медленно взаимодействует с 
парами Н20 .  Он хорошо растворим в минеральных кислотах (НС1, 
H2S04Pa36). Бериллий растворим только в кислотах и при сплав
лении в щелочах.

Специфической особенностью химии Са, Sr, Ва является их 
активность по отношению к азоту. Магний —  достаточно актив
ный металл. От других металлов его отличает большое сродство 
к кислороду; подожженный, он сгорает с выделением большого 
количества тепла и света.

При обычных условиях все металлы элементов IIA группы 
энергично соединяются с галогенами, при нагревании —  с осталь
ными металлоидами. Они непосредственно соединяются с водоро
дом ( (В е Н 2) „  —  полимер получают косвенным путем).

Чистые металлы элементов IIA группы получают в основн 'Л 
электролизом их расплавленных солей.

Химические реакции элементов IIA группы:

2BeCl2+ 2 N a 2C 0 3=  (Be20 ) C 0 3 +  4NaCl +  C 0 2,

( В е 0 Н ) 2С 0 3 + 2 С Н 3С О О Н =  (Ве20 )  (СН 3С 0 0 ) 2 +  С 0 2 +  2Н20 ,  

ВеС12 +  Н20  =  BeOH Cl +  НС1,

2 В е ( 0 Н ) 2 =  Ве20  ( 0 Н ) 2 +  Н20 ,

B e (O H ) 2 +  2NaOH =  Na2 [В е (О Н )4] ,

Be3N2 +  H20  =  He идет,

Ве2С +  4Н20  =  2 В е ( 0 Н ) 2+ С Н 4>

BeCI2 +  2LiH =  BeH a +  2LiCl,

BeF2 +  2LiF =  Li2 [BeF4] ,

M g + 2 C H 2C O O H  =  M g (C H 3C O O )2+ H 2,

M g  +  H2S0 4 kohu =  пассивирует,



2M g +  C 0 2 =  2 M g 0  +  C,

M g O + C a C 2 =  M g  +  CaO +  2C,

M g O KpHCT +  H C lKoHu->He идет,

MgOnopouiOK 2НС1конц=Мё С12 +  H20 ,

M g  (O H ) 2 +  2NH4C1 =  M g C l2+ 2 N H 3 • H20 ,

2 M g S 0 4 +  2Na2C 0 3 +  H20  =  (M gO H  ) 2C 0 3 +  2Na2S 0 4 +  C 0 2 

( ( M g 0 H ) 2C 0 3 —  единственная основная соль M g ^ ) ,  

M g C l2+ N H 40 H + N a 2H P 0 4= M g N H 4P 0 4+ 2 N a C l+ H 20  

(для количественного определения M g 2+),

M g 3N2 +  6H20  =  3M g (O H ) 2 +  2NH3>

M g 2Si +  4HC1 =  2M gCla+  SiH 4,

BaOa BaO +  l /2 0 2,

2BaS +  2H aO 3L Ba(HS)2 +  Ba(OH)2,
(сульфиды Sr и Ca аналогично)

CaCOs +  NH4+p.p =  Ca2+ +  H C 07  +  NHS.
(карбонаты Sr и Ba аналогично)

Особенностями химии щелочноземельных металлов являются 
больш ое сродство к азоту, способность образовывать пероксиды, 
щелочной характер гидроксидов. Для химии магния характерны 
большое сродство к кислороду и растворимость его сульфата (в 
отличие от сульфатов щелочноземельных металлов). Все элемен
ты IIA группы даю т нерастворимые в воде фториды. Металличе
ский бериллий и многие его соединения похожи на магний (оксид, 
карбонат, сульфат и некоторые другие). Он проявляет свойства 
диагонального с ним элемента —  алюминия. Его гидроксид амфо- 
терен, растворимые соли гидролизуются с образованием основных 
солей (BeS надело разлагается водой).

§ 10. IA ГРУППА. ЛИТИЙ. НАТРИЙ.
КАЛИЙ. РУБИДИЙ. ЦЕЗИЙ

Общие сведения. В IA группу входят s -элементы: Li, Na, К,
Rb, Cs и Fr (как радиоактивный не рассматривается). Натрий и 
калий относятся к наиболее распространенным элементам. Они 
входят в состав большинства силикатов и алюмосиликатов. Из 
отдельных минералов натрия важнейшим является поваренная 
соль NaCl. Калий в природе встречается в виде минералов силь
вина КС1, сильвинита K C l-N aC l и карналлита K C l-M g C l2-6H 20 .



Для лития известно много минералов, но их большие скопления 
редки. Важнейшим минералом лития является сподумен 
Li [А1 (Si20 6) ] . Рубидий и цезий встречаются исключительно в ви
де незначительных изоморфных примесей в соединениях натрия 
и калия.

L1 Na К R b Cs

Электронная конф игурация 
валентного уровня 2s1 3s1 4s1 5s1 6s >

Атомный радиус, нм 0,134 0,154 0,195 0,216 0,235
Ионный радиус ( + 1 ) ,  нм 0,074 0,102 0,138 0,152 0,167
Энергия ионизации, эВ 5 ,39 5 ,10 4,34 4 ,18 3 ,89
Сродство к электрону, эВ 0,54 0,48 0,47 0 ,42 0 ,39
т„л, К 453,5 370,9 336,6 312,6 301 ,6
ткк„, к 1613 1159 1034 963 945
Плотность, г /см 3 0,534 0,968 0,860 1 , 6 1,9
Электроотрицательность 0 ,97 1,01 0,91 0 ,89 0,86
Степень окисления 1 1 1 1 1
Содержание в земной коре, 
мае. %

5 - 10-8 2,64 2 ,40 8 - 10 '3 MO"*

Для элементов IA группы характерны самые большие атомные 
и ионные радиусы и самые малые ионизационные потенциалы. 
Они имеют также самые высокие по абсолютной величине отри
цательные электродные потенциалы, например —3,04 В (L i ) ,  
- 2 , 7  В (N a ),  - 2 ,9 2  В (К ) .

Больший (по абсолютной величине) стандартный электродный 
потенциал лития по сравнению с другими, более активными ме
таллами этой группы обусловлен повышенной гидратирующей спо
собностью его иона. Так, А Я ГНДр иона Li+=506, Na+=410, а
C s+=236  (кД ж /м оль).

Металлы элементов IA группы —  сильнейшие восстановители. 
Восстановить ионы элементов IA группы можно только электри
ческим током.

Из-за повышенной способности к возбуждению электронов з 
атомах элементов IA группы пары этих металлов окрашены: пары 
натрия имеют пурпурную окраску, калия —  сине-зеленую, руби
дия — зеленовато-синюю. В жидком аммиаке NH3 обнаружены 
сольватированные аммиаком электроны. Rb и Cs легко иони
зируются под действием фотонов света (используются в фото
элементах). Металлы этих элементов имеют большие атомны э 
объемы (малые плотности), очень мягки (режутся нож ом ), легко 
сжимаются, плавятся и кипят при низких температурах.

В химическом отношении весьма активны. Активность резко 
растет от Li к Na и затем от Na к К. Рубидий и цезий на воздухе 
воспламеняются; в результате реакции образуются твердые пе
роксиды МОг, в узлах кристаллической решетки которых нахо



дятся ионы М + и 0 22-. Они воспламеняются также при взаимо
действии с галогенами (с Вг2 реакция идет со взрывом), фосфо
ром, серой.

Rb и Cs очень бурно реагируют с водой; в процессе реакции 
•они плавятся, выделяющийся из воды водород воспламеняется. 
Химическая активность калия близка к химической активности Rb 
и Cs. Натрий взаимодействует с водой также бурно, но без вос
пламенения водорода. Реакция лития с водой протекает без ра
зогревания.

Обычные оксиды элементов IA группы (кроме Li20 )  получают 
косвенным путем, в том числе восстановлением пероксидов, на
пример:

N а20 2 +  2Na =  2Na20 .

В табл. 17.28 приведены значения АЯобр некоторых оксидов 
и пероксидов.

Т а б л и ц а  17.28 
Энтальпии образования оксидов и пероксидов калия, 

рубидия и цезия

Ф орм ула — Д Я 0б р , к Д ж /м о л ь Ф орм ул а
~ Д^ о б р '
к Д ж /м о л ь

к 2о 359 к .о . 443 (4 -2 0 )
Rb20 339 Rb20 2- 454 (4 -2 0 )
CsjO 346 Cs20 2 454 ( ± 2 5 )

Из пероксидов щелочных элементов широко используется Na20 2 
как реагент для регенерации воздуха, поскольку Na20 2 взаимо
действует с С 0 2 по реакции

N 3202 +  C 0 2 =  N2C 0 3 + 1 /2  0 2.

Li20  с водой реагирует медленно с образованием плохо раст
воримого в воде LiOH. Остальные оксиды с водой взаимодейст
вуют энергично с образованием щелочей. Гидроксиды щелочных 
металлов (кроме L iOH ) плавятся без разложения.

Все элементы IA группы непосредственно взаимодействуют 
с  водородом. Наибольшей прочностью характеризуется LiH 
( 7 ’ пл =  953 К ) ,  который похож на гидриды щелочноземельных ме
таллов. С азотом, углеродом и кремнием непосредственно соеди
няется только литий. Для остальных элементов эти соединения 
получают косвенным путем.

Сульфиды элементов IA группы —  тугоплавкие ионные соеди
нения .(например, Тпл Na2S =  1453 К ) ;  в воде они гидролизуются 
с  образованием ионов H S- .

Соли Na, К, Rb и Cs, как правило, хорошо растворимы в воде 
(плохо растворимы N a H C 0 3, N a [ S b ( O H ) 6] и перхлораты). Кри

сталлогидраты для этих элементов в целом не характерны. Боль
шинство солей лития также растворимо в воде; нерастворимыми



являются, как и у магния, фторид, карбонат и сульфат лития. 
Соли лития кристаллизуются с водой. Из-за большого размера 
атомов элементы IA группы не могут быть комплексообразова- 
телями. Известен лишь непрочный [Li (N H 3) 4] С1. Соединения 
Na— К — Rb— Cs, как правило, бесцветные вещества с ионной свя
зью; солеобразные соединения лития, такие как галогениды, суль
фид, гидрид, нитрид, карбид, имеют определенную долю  ковалент
ности.

Практически важными солями элементов IA группы являются: 
Ыа2СОз, К 2С О 3 , K N O 3 , Na2C 0 3- 10Н20 ,  N a H C 0 3 (питьевая сода ) ,  
Na2S 0 4- ЮН20 ,  KNa2C.iH406-4H20  — сегнетова соль (пьезоэлект
рик).

Металлы элементов IA группы в отличие от большинства дру
гих очень мягки, легко сжимаются, имеют низкие температуры 
плавления и кипения, являются сильнейшими восстановителями, 
характеризуются высокой химической активностью. Соединения 
калия, рубидия и цезия —  ионные, бесцветные вещества и пла
вятся без разложения.

Из-за малого заряда различия в свойствах соединений Li+, К+, 
Rb+, Cs+ невелики. Они определяются в основном наложением 
на ионную связь в соединениях лития определенной доли кова
лентной связи. Производные элементов IA группы разнообразны. 
Большинство из них очень хорошо растворимо в воде.

Оксиды этих элементов не обладают высокой прочностью 
(ДЯобр— — 340 кД ж /м ол ь);  более прочными кислородными сое 
динениями являются, как правило, их пероксиды (А Я 0бр— 
— — 450 кД ж /м оль).  Гидроксиды элементов IA группы плавятся 
без разложения (кроме LiO H ).

§ 11. ХИМИЯ ПЕРЕХОДНЫХ d -ЭЛЕМЕНТОВ 
И ИХ ВАЖНЕЙШИЕ СОЕДИНЕНИЯ

Переходными называются элементы, ионы которых характе
ризуются одним из состояний ndx (0 < j c <  10). Согласно этому 
определению переходными следует считать все элементы побоч
ных подгрупп (Б групп) больших периодов, начиная с подгруп
пы скандия (Sc3'*'—d°) ,  и включая подгруппу цинка (Zn2+—d'° ) .  
В соответствии с максимальной насыщаемостью d -орбиталей з 
каждом большом периоде находятся 10 переходных элементов. 
Положение d -элементов в таблице Д. И. Менделеева обусловлено 
тем, что вместо ожидаемой последовательности насыщения элект
ронами (n— \)d-,  ns-орбиталей реализуется начиная с IV периода 
последовательность ns, (п— 1)d.

Химическая связь в соединениях переходных элементов о су 
ществляется электронами ns- и (п— 1)^-орбиталей; причем орби
тали в состоянии насыщения d° (полностью ненасыщенной), d5 
(наполовину насыщенной), d 10 (насыщенной) обладаю т повышен
ной устойчивостью. Изменения в строении предвнешнего (п— 1 )d-



уровня на один d -электрон (с  возрастанием порядкового номера 
на единицу) слабо отражаются на химических свойствах эле
ментов.

Минимальная степень окисления переходных элементов + 2 ,  
кроме Си (1)и A g  (I)  (за счет электронов внешней валентной 
5-орбитали), максимальная степень окисления (при участии элек
тронов ns- и (п— 1 ^ -ор б и тал ей )  реализуется для элементов III—  
VIIБ  групп, а также для Ru и Os (VIIIB группа).

Для переходных элементов характерен широкий диапазон 
свойств ; их свойства существенно отличаются от свойств непе
реходных элементов. При обычных условиях это металлы. 
Они легко вступают в реакции между собой с образованием 
сплавов, являются катализаторами. Наряду с большим разнооб
разием традиционных соединений для каждого d -элемента харак
терны комплексные соединения. Указанный комплекс общих 
свойств обусловлен одинаковым строением внешнего (валентного) 
ns-уровня и энергетической близостью внешнего ns- и предвнеш- 
него (п— 1)d-уровней.

Важнейшими природными соединениями переходных элемен
тов являются сульфиды и оксиды. Суммарный кларк переходных 
элементов ~ 5  м ас.% . из них основную долю  составляет железо 
(4 ,7 % ) ,  на втором месте находится титан ( — 0 ,6 % ) ,  на треть

ем  —  марганец ( ~ 0 , 1 % ) .  В свободном состоянии переходные эле
менты получают в основном восстановлением их оксидов алюми
нием, кальцием, водородом, электролизом или разложением ма
лопрочных соединений (галогенидов, карбонилов, оксалатов и не
которы х других).

ЗАКОНОМ ЕРНОСТИ В ИЗМЕНЕНИИ СВОЙСТВ 

ПЕРЕХОДНЫХ ^-ЭЛЕМЕНТОВ

Атомные радиусы. Ионизационные потенциалы. Атомные ра
диусы  переходных металлов значительно меньше радиусов непе
реходных s- и p -металлов того же периода (табл. 17.29). Строгая 
монотонность в уменьшении атомных радиусов, как видно из 
рис. 17.16, характерна для элементов середин больших периодов. 
В начале каждой d -серии атомные радиусы довольно резко умень
шаются с возрастанием порядкового номера элемента, а в конце 
каждой d -серии, напротив, наблюдается их рост (особенно на 
элементах подгрупп меди и цинка).

В пределах одной и той же d -группы атомные радиусы эле
ментов в целом растут. Однако этот рост меньше ожидаемого; 
более того, атомные радиусы 5d-элeмeнтoв практически равны 
атомным радиусам их электронных аналогов —  4d-элeмeнтoв.

Уменьшение атомных радиусов вдоль больших периодов и их 
сл абы й  рост с возрастанием порядкового номера d -элементов в 
пределах одной и той же группы получили название эффектов 

■d-сжатия, а в группе лантаноидов — f-сжатия. Эффект f -сжатия 
обусловлен уменьшением атомных радиусов лантаноидов (с №  57



Атомные радиусы (нм) по Полингу

Sc Ti V Cr M n Fe Co Ni Cu Zn

0,1654 0,147 0,136 0,130 0,128 0,126 0,1257 0,125 0,128 0,134

Y Zr Nb M o Tc Ru Ph ;pd A g Cd

0,1778 0,160 0,147 0,139 0,136 0,134 0,134 0,137 0,144 0,154

La Hf Ta w R e Os It Pt Au H g

0,1885 0,162 0,149 0,141 0,138 0,135 0,136 0,139 0,144 0 ,157

д о  №  71 включительно) и всех других, стоящих за ними элемен
тов из-за возрастания заряда ядра на 14 в результате заполне- 

. ния электронами третьей снаружи (п— 3)/-орбитали до состояния 
f 14. Аналогично d -сжатие обусловлено возрастанием воздействия 
положительного заряда ядра на 
каждый дополнительный электрон 
на ( п— 1)й-орбитали. Наибольшее 
притяжение к ядру испытывает 
d -орбиталь в состоянии d l. Д оста 
точно сильное воздействие ядра ис
пытывают также состояния d2 и dz.
П о мере дальнейшего заполнения 
d -орбиталей электронами эффект 
d -сжатия ослабевает из-за наклады
вающего отталкивания между элек
тронами. На орбитали в состоянии 
d 10 (в меньшей мере d9) существен
но влияет эффект проникающей к 
ядру пары s2, которая, экранируя 
заряд ядра, стабилизирует состояние с?10-орбитали. С этим свя
зано возрастание атомных радиусов элементов, стоящих в конце 
периодов (в подгруппах меди и особенно цинка).

Ионизационные потенциалы по периоду, в соответствии с 
уменьшением атомных радиусов, в целом растут (табл. 17.30). 
Аномально высокие значения первого ионизационного потенциала 
в случае элементов подгруппы цинка обусловлены трудностью 
отрыва одного s -электрона от пары s 2. Напротив, второй иониза
ционный потенциал у элементов подгруппы цинка меньше ож и
даемого. Повышенная легкость отрыва последнего, второго, s -элек-

17.16. Закономерность в изменении 
атомных радиусов от порядково

го номера элемента



Т а б л и ц а  17.30 
Значения первого и второго потенциалов ионизации (В) (/-элементов

Sc T l V Cr Mn Fe Co N1 Cu Zn

6 ,56
12,8

6 ,82
13,57

6 ,74
14,60

6 ,77
14,69

7 ,44
15,56

7 ,89
16,18

7,87
17,05

7 ,63
18,15

7,73
20,29

9 ,39
18,00

Y Zr N b M o T c Ru Rh Rd A g Cd

6 ,2 2
12,30

6,84
12,13

6 ,88
14,32

7,10
16,15

7 ,28
15,26

7 ,37
16,76

7 ,45
18,07

8,34
19,42

7,53
21,48

9 ,00
16,90

La H f Ta W R e Os Ir Pt Au H g

5 ,58
11,38

7 ,50
14,90

7 ,89
16,20

7,98
17,10

7 ,83
16,60

8 ,50 9,10 8,90
18,56

9 ,23
20,50

10,44
18,75

трона у элементов подгруппы цинка обусловлена его пониженной 
проникающей способностью к ядру по сравнению с проникающей 
способностью  пары (s2).

СТЕПЕНИ ОКИСЛЕНИЯ

Как видно из табл. 17.31, с возрастанием порядкового номера 
элемента устойчивость высшей степени окисления падает, а в 
группе возрастает. Снижение высшей степени окисления по пе
риоду обусловлено эффектом d -сжатия. Возрастание устойчивых 
высших степеней окисления в группах переходных d -элементов 
обусловлено более эффективным экранированием валентных ns- 
и (п— 1 ^ -эл ек тр он ов  от воздействия положительного заряда яд
ра по сравнению с  его воздействием на валентные электроны лег
ких d -элементов.

ФИЗИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА

У  переходных d -металлов металлическая связь осуществляется 
в основном валентными ns-электронами. Средняя концентрация 
коллективизированных электронов (электронов проводимости) ко
леблется от одного до двух на атом. П о этой причине d -элементы 
в свободном состоянии —  типичные металлы. Они достаточно 
электропроводны, теплопроводны, пластичны, имеют плотнейшие 
кристаллические решетки (табл. 17.32). Однако по многим др у 
гим свойствам переходные металлы существенно отличаются от



Т а б л и ц а  17.31 
Степени окисления переходных ^-элементов

Sc Ti V Cr Mn Fe Co N1 Cu Zn

1
2 2 2 2

2 2 2 2 2 3 3
— ""

3 3 3 3 3 3

4 4 4 4 4
5 5

6 6 6

7

Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh ■ Pd Ag Cd

1
2 2 2 2 2 2 2 2

3 3 3 3 3 3 3 3
4 4 4 4 4 4 4

5 5 5
6 6 6

7

La' Hf Та w R e Os Ir Pt Au Hg

1
2 2 2 2 2 2 2

3 3 3 3 3 3 3 3
4 4 4 4 4 4 4

5 5 5 5

6 6 6

7

8

непереходных; различия в свойствах обусловлены наложением на
металлическую связь ковалентной связи с участием валентных 
d -электронов.

Закономерности в изменении некоторых физических свойств 
d -элементов иллюстрируются рис. 17.17.

Согласно рис. 17.17 с возрастанием порядкового номера эле
мента по периоду вплоть до У1Б группы плотность, температуры
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Свойства Sc T i V Cr M n Fe Co N1 Cu Zn

Атомный объем, см3/г-атом  
Плотность, г /см 3 
Твердость по шкале Мооса
Тгл. к
ТКНП> К
А Н а т ом и з, кД ж /г-атом

14,74
3 ,02

1814
3123

389

10,7
4 ,50
4

1941
3603

468

8 ,3 5
5 ,96
5

2173
3673

443

7 ,28
7 ,20
6

2163
2953

336

7 ,60
7,44
5 - 6

1518
2353

7,10
7,87
4— 5

1815
3343

404

6 ,8 2
8 ,84
5 ,5

1765
3263

439

6 ,59
8,91
5

1788
3173

425

7 , 1 
8 ,96 
2 ,5 —3 

1356 
2816 

341

9 ,2  
7,13 

2 ,5 — 2,9  
692,5 

1179,7 
130

Y Z r N b M o T c Ru R h Pd Ag Cb

Атомный объем, см3/г-атом  
Плотность, г / см3 
Твердость по шкале Мооса 
Тпл, К 
Тцип> К
Д #атомиз>

19,89
4 ,48

1801
3573
430

14,6
6 ,5 0
4 ,5

2128
4613

523

10,83
8 ,56
5

2743
5033

769

9,41
10,22
5 ,5

2893
4903

648

8 ,6
11,79

2473
4873

8,27
12.4
6 .4  

2523 
4473

669

8,29
12,44
6

2236
3473

577

8 ,86
12,02
4 ,8

1827
3213

389

10,27 
10,50 

2 ,5 — 2,7  
1233,5 
2440 

288

13,1
8 ,6 5 ]
2 - ° J

594,0
1050

113

La H f Та W R e Os Ir Pt Au Hg

Атомный объем, см3/г-атом  
Плотность, г /см 3 
Твердость по шкале Мооса 
Тпл, К
^КИП, К
Д ^ атомиз* кД ж / г-атом

22,15 
6 ,16

1193
3723

368

13,43
13,30

2493
4873

10,9
16,60
5

3269
5773

773

9 ,5 0
19,35
4 ,5

3693
6173

840

8 ,85
20,99

7 ,4
3453
5915

8,43
22,50

7
3300
5273

727

8 ,54
22,40
6 ,25

2720
4773

690

9 ,10  
21,45 
4 ,3  

2042 
4073 

510

10,23
19,30
2 ,5

1336
3153

343

14,78 
13,55 

1,5 
234,18 
629,7 

63



плавления резко растут, с шестой до восьмой группы они остаю т
ся практически на одном уровне (кроме М п) и достаточно резко 
падают у элементов концов периодов (1Б и особенно ПБ группы).

Н аблюдаемое возрастание свойств вдоль периода вплоть до 
У1Б группы связано с ростом вклада ковалентной связи. С охра
нение приблизительно одинакового уровня свойств у элементов 
с VI до VIII группы обусловлено тем, что все дополнительные 
d -электроны не участвуют в связях; они остаются на атомных 
орбиталях. Резкое падение свойств у элементов 1Б и, еще в боль-

Тт ! К

17.17. Изменения плотности (а) и Гпл d -элементов (б ) в зависимо
сти от порядкового номера Z

шей мере, у элементов ПБ группы связано с эффектом проникно
вения пары « 2-электронов к ядру. Скачок в свойствах марганца 
обусловлен в основном особенностями структуры его кристалли
ческой решетки (табл. 17.33).

У элементов-аналогов (в группе) с возрастанием атомной мас
сы  перечисленные выше свойства также растут. Их рост связан 
с  возрастанием валентных возможностей за счет внутренних св о 
бодных орбиталей.

Из-за способности к переменной валентности для переходных 
d -металлов весьма характерен полиморфизм. Большинство d-ме
таллов —  парамагнетики. Ж елезо, кобальт, никель —  ферромаг
ниты. Наибольшим ферромагнетизмом обладает железо, наимень
шим —  никель. У последнего меньшая потенциальная возмож 
ность к распариванию электронов на свободных орбиталях из-за 
большего по сравнению с железом и кобальтом насыщения d-op- 
биталей электронами. Элементы 1Б и ПБ — типичные диамагне
тики.

Разнообразие и широкий диапазон физических свойств —  спе
цифическая особенность d -элементов.
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Восстановительная активность 
переходных металлов ниже, чем 
непереходных. Электродные по
тенциалы, характеризующие вос
становительную активность, в о с 
новном являются функцией атом
ного радиуса, способности ионов 
(практически низкозарядных) к 
гидратации, а также функцией 
устойчивости пленок, покрываю
щих d -металлы. Последние зави
сят от многих причин: структуры 
металла и структуры пленки 
(способности пленки схватывать
ся с поверхностью металла), 
свойств продукта, образующ его 
пленку, в частности от сп особ 
ности его растворяться в водных 
растворах.

Плотные оксидные пленки 
смещают электродные потенциа
лы в более электроположитель
ную область. Высокая гидрати
рующая активность компенсирует 
затраты на энергию ионизации; 
АН  гидратации некоторых ионов 
приведены в табл. 17.34. Значе-

Т а б л и ц а  17.34 

Энтальпии гидратации 
некоторых ионов

Состап иона 
М(НаО)б+

^гидр,
кДж/моль

Са2+ (d °) 2466
V 2+ (d 3) 2776
Сг2+ (d 4 ) 2792
Mn-+ (d 5) 2734
Fe2+ (dfi) 2842
Cr2+ ( d7) 2903
Ni2+ (d 8) 2993
Cu2+ (d °) 2997
Zn2+ (d 10) 2930

ния стандартных электродных 
потенциалов переходных метал
лов даны в табл. 17.35.



Как видно из табл. 17.35, с возрастанием порядкового номе
ра по периоду (с уменьшением радиуса) электродные потенциалы 
в целом растут (кроме Z n ) ;  они растут также с возрастанием' 
порядкового номера в группе. Электродные потенциалы металлов

Т а б л и ц а  17.35 

Стандартные электродные потенциалы при 298 К (В)

V Мп Fe Со Ni Cu Zn

—  1 ,4 8 —  1 ,1 8 — 0 , 4 4 — 0 , 2 8 — 0 , 2 5 + 0 , 3 4 — 0 , 7 6

Nb Тс Ru Rh Pd Ag Cd

—  1 ,1 — 0 , 2 4 + 0 , 4 5 + 0 , 6 0 ' + 0 , 8 5 0 , 8 0 — 0 , 4

R e lr Pt Au Hg

— + 0 , 7 0 — +  1 ,2 +  1 ,7 5 + 0 , 8 5

легких переходных элементов (Зс?-серии), а также элементов под
группы скандия отрицательны, а для металлов тяжелых переход
ных элементов (4d- и 5й-серий) положительны. Слабая восста
новительная активность тяжелых переходных металлов, особенно 
5^-элементов, обусловлена их защитными плотноупакованными 
оксидными пленками и практической неспособностью их к гидра
тации, поскольку низкие степени окисления для них нехарактерны.

Наибольшей восстановительной активностью в водной среде 
характеризуются металлы элементов, ионы которых способны хо 
рошо гидратироваться (см. табл. 17.34), а также металлы гра
ничных элементов (элементов подгруппы скандия). Из-за труд
норастворимых гидроксидов даж е наиболее электроотрицатель
ные металлы нерастворимы в воде. Все металлы с Е° меньше 
значения —0,25 В растворяются в разбавленных кислотах (Со и 
Ni растворяются при нагревании), остальные —  в окислительных 
средах.

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА

Химическая активность переходных элементов ниже активно
сти непереходных (s, -р-) элементов. Их металлы на воздухе по
крыты защитными пленками оксида; наиболее плотные защитные 
пленки у ниобия и тантала, рыхлые (малопрочные) —  у цинка, 
марганца и железа. Все переходные металлы взаимодействуют 
с  галогенами, кислородом, серой, азотом, при сплавлении —  с  
кремнием, бором, углеродом.



Важной особенностью является способность переходных ме
таллов взаимодействовать друг с другом, образовывать между 
■собой твердые растворы или интерметаллические соединения (на
пример, Cu3Au, FeCo, FeAl, NiAl, Ni3Al и т. п.). Как уже указы
валось, переходные элементы характеризуются высокой катали
тической активностью.

Повышенная близость свойств характерна для элементов се 
мейства железа и платиноидов. Она обусловлена близостью их 
атомных (ионных) радиусов. Ответственны за это эффекты d- и 
/-сж атия: d -сжатие выравнивает атомные (ионные) радиусы у 
элементов концов больших периодов по горизонтали, а f -сжатие —  
по вертикали, приближая размеры атомов (ионов) 5с?-элементов 
У Ш Б  группы к 4й?-элементам этой группы.

Зй-элементы характеризуются большим разнообразием степе
ней окисления (см. табл. 17.31). Для них очень характерны сое
динения в низших степенях окисления элемента. В высших сте
пенях окисления их свойства близки к свойствам непереходных 
элементов данной группы (K2S 0 4— К 2С Ю 4, Н М п 0 4— Н С Ю 4, 
Т Ю 2-*Н 20 — S n 0 2-xH 20  и т. п.). Для них очень характерны хи
мические реакции в водной среде. Из-за высокой способности к 
переменной валентности весьма характерны окислительно-восста
новительные реакции. В большинстве случаев можно получить 
наборы оксидов и галогенидов, соответствующие всем степеням 
окисления. Переходные элементы образую т как катионные (преж
д е  всего с лигандами Н20 ,  N H 3), так и анионные комплексы. 
В целом неорганическая химия этих элементов широка и много
гранна. Тяжелые переходные d -элементы (4d-, 5d-cepnfi) менее 
химически (электрохимически) активны по сравнению с легкими 
элементами Зс?-серии. Для них низкие степени окисления нехарак
терны (встречаются в некоторых комплексах), устойчивыми яв
ляются высшие степени окисления. Важнейшими из бинарных 
соединений являются хлориды (и оксохлориды), фториды (и оксо- 
фториды ). Они образую т в основном низкоспиновые анионные 
комплексы. Наиболее характерными из них являются фторидные 
и оксофторидные комплексы типа V O F 52- ,  TaF?2-, W F 62_, а так
ж е оксоанионные комплексы (кроме платиноидов) типа V O 43" ,  
Т а 0 3_ . Реакции в водной среде для этих элементов нехарактерны.

ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА СВОЙСТВ СОЕДИНЕНИЙ

Близость химических свойств переходных элементов опреде
ляет и близость свойств их однотипных соединений. Наибольшей 
близостью характеризуются свойства простых однотипных соеди
нений в степени окисления элемента + 2  и + 3 ,  образованных при 
участии двух s -электронов и одного d -электрона. Для тяжелых 
d -элементов такие соединения нехарактерны.

Химические соединения с ковалентным типом связи плохо ра
створимы в воде, в большинстве случаев окрашены. Окраска сое 
динений переходных d -элементов обусловлена, как правило, элек



тронными d - d -переходами. Окраска соединений элементов с на
сыщенной ^ 10-орбиталью определяется дативным взаимодействием 
металл —  лиганд. Все соединения элементов в степени окисления 
+2 ,  + 3  обладают основными свойствами, в степени окисления 
+  4 —  амфотерны, в более высоких степенях окисления имеют 
кислотный характер. Растворимые в воде соли переходных эле
ментов подвергаются значительному гидролизу.

Как правило, d -элементы не дают бинарных соединений опре
деленного состава с водородом (кроме I, II и III групп).  Весьма 
характерны для них карбиды, нитриды, фосфиды, бориды и т. п. 
Переходные элементы могут образовывать соединения, не имею
щие аналогов среди соединений непереходных элементов, типа 
[Fe (С О )5] 2, [ F e ( C 0 ) 2( N 0 2) ] ,  K [ N b ( C O ) 5] ,  K2 [F e (C N )5NO],.
(n-C5H5) 2Fe. Для тяжелых переходных 5^-элементов характерны 
кластерные соединения, в которых наряду с ковалентными свя
зями имеют место связи металл— металл (М — М ) типа (Та6С16) 2С12.

Свойства наиболее характерных классов соединений переход
ных d -элементов приведены ниже.

Оксиды. По периоду устойчивость высших оксидов элементов 
падает, в группах —  растет (кроме 1Б и НБ групп). Например* 
в VI группе:

С г03 М о0 3 W O ,

— ЛЯ0(5р кДж/моль 600 744 842

тпл, к 463 1038 1743

К̂ИП’ К разл. 1439 2203

четвертом периоде:
т г о 2 CrOj МП20 ,

— АЯобр, кДж моль 944 600,0 690,;

Т„л, К 2143 463 253

В соответствии с переменной валентностью переходные эле
менты образуют, как правило, целый набор оксидов. Устойчивыми 
являются оксиды элемента в наиболее характерной степени окис
ления. Повышенной прочностью характеризуются оксиды высших 
степеней элементов Ш Б — IVB— УБ групп. В ряду Sc— Fe устой
чивы также оксиды состава М 20 3. Неустойчивыми являются ок 
сиды платиноидов, серебра и золота.

Все оксиды переходных металлов при обычной температуре 
Твердые вещества, кроме Мп20 ?  (жидкость). Состав оксидов в 
низших степенях окисления элемента, как правило, не подчи
няется правилам обычной валентности. Это фазы переменного 
состава, например TiO0,8s — TiOi,2; N b 0 li9 -  N b 0 2,2; Fe0,89O -
Feo,950 . Их электронейтральность поддерживается изменением



степени окисления элемента. Так, в вюстите FeO не хватает от 5 
до 15% Fe2+, недостающий положительный заряд компенсируется 
переходом Fe2+ в состояние Fe3+.

Для оксидов тяжелых d -элементов (в низких степенях окисле
ния) характерна связь металл— металл (М — М ),  а для оксидов 
элементов в высших степенях окисления —  связь металл— кисло
род— металл (М — О — М ).

Оксиды d -элементов в низких степенях окисления +  2, + 3  о б 
ладают основными свойствами. П о мере повышения степени окис
ления элемента кислотный характер этих соединений усиливается. 
Амфотерными являются все оксиды элементов середин больших 
периодов в степени окисления + 4 .

Для переходных элементов характерно образование смешанных 
оксидов, например: CuFe204, M nFe204, CaFe204, СоА120 4, CrAl20 4 .

Гидроксиды, как и оксиды, переходных элементов нераство
римы в воде (кроме Н гС г0 4 и НМПО4). Гидроксиды IVB и VB  
групп в высшей степени окисления элемента содерж ат перемен
ное количество молекул воды.

Оксиды элементов середин больших периодов (IIIB, IVB, VB 
и VIB групп) дают пероксиды, например: La(OOH)3, HVO4, 
K V 0 ( 0 2) 2, K3W 0 8, H2C r 0 6.

Сульфиды. По свойствам и по степени окисления элемента с 
оксидами сходны сульфиды. Важнейшими являются сульфиды 
M USX —  фазы переменного состава (х  колеблется в пределах 
1 > л :  =  3). При малом содержании серы ( * < 1 )  сульфиды, как пра
вило, металлоподобны, связь осуществляется коллективизирован
ными электронами. Чем ближе значение х  к 3, тем в большей 
мере между атомами серы возрастает доля ковалентной связи. 
В соответствии с этим сульфиды, например, TiS, HfS —  электро- 
проводны, сульфиды TiS2, ZrS2, TiS3 —  типичные полупроводники 
(дисульфид гафния H fS2 —  диэлектрик). Из-за эффекта взаим
ной поляризации прочность сульфидов ниже оксидов. Так же, как 
и оксиды, сульфиды окрашены и плохо растворимы в воде.

Наряду с сульфидами известны оксосульфиды типа M O S (о со 
бенно характерны для лантаноидов и актиноидов). Некоторые 
сульфиды растворимы в сульфидах щелочных металлов с обр а 
зованием сульфоанионов. В частности, H gS, M oS 2, W S 3> U S3 легко 
растворяются в сульфидах щелочных металлов и сульфиде аммо
ния (сульфиды CuS, A g 2S, CdS растворяются при сплавлении).

Сульфид железа Fe3S4, как и магнетит Fe30 4 , ферромагнитен.
Комплексные соединения. В комплексных соединениях валент

ными являются одна s-, три р- и пять (п— 1 ^ -орби тал ей . К оор 
динационные числа некоторых элементов приведены в табл. 17.36.

Наиболее распространенным является координационное число 
шесть (октаэдрическое окружение). Для однотипных соединений 
вдоль периода по мере уменьшения числа вакантных d -орбиталей 
комплексообразователя координационные числа падают, по мере 
увеличения числа пустых ненасыщенных (п— 2 )d- или (п— 3)/-ор -



биталей они возрастают. Для элементов 1Б группы в степени 
окисления +  1 КЧ равно двум.

Устойчивость комплексов зависит, во-первых, от природы ли
ганда (легко ли атомы лиганда отдают электроны), во-вторых, 
образует ли ион или лиганд двойные связи, в-третьих, даю т ли 
они хелатные комплексы. Последние характерны для ПБ и Ш Б  
(Р З М ) групп.

При прочих равных условиях по мере уменьшения ионных ра
диусов по периоду устойчивость комплексов повышается.

Т а б л и ц а  17.36 

Координационные числа (/-элементов

3d

Сг Mn Fe NI

4 ,6 4 6 4

4 d

Zr Nb Mo Tc

6 7 ,8 6 ,4 6 ,4

5 d

La Hf Та w Re

8 ,9 7 ,8 05 -vl 00 6 ,4 6 ,4

Высокозарядные ионы даю т более прочные комплексы, но они 
из-за размерного фактора менее разнообразны (в основном оксо- 
анионные и галогенанионные комплексы). Наиболее разнообраз
ными являются комплексы З^-элементов в степени окисления + 2  
и + 3  и Ad- и 5с?-элементов в степени окисления + 3  и + 4 .

Для химии Зй?-элементов очень важны акво- и амминокомплек- 
сы [ М (Н20 )б ]2+ и [М(Ы Нз)6]2+ соответственно Их устойчивость 
определенным образом зависит от энергии расщепления d -орби- 
талей под действием поля лигандов (см. табл. 17.34).

Весьма характерно комплексообразование для VIIIB  группы, 
а также, хотя и в меньшей мере, для 1Б и ПБ групп. Для H g 22+ 
комплексообразование нехарактерно из-за склонности этого иона 
к диспропорционированию. Устойчивость комплексных ионов эле
ментов 1Б и ПБ групп с насыщенной ^ 10-орбиталью зависит от 
возможности дативного взаимодействия металл— лиганд (М — L). 
В ряду F ~ —  C l - — Br~ —  I -  способность к дативному взаимодей
ствию возрастает, и в этом же направлении возрастает устойчи
вость комплексов. Практически все d -элементы дают комплексы 
с лигандами CN~ и СО (кроме платиноидов), т. е. с лигандами,



которые способны не только к сигма (а)-перекрыванию, но и к 
пи (я)-перекрыванию.

Нитриды, карбиды, бориды. Нитриды, карбиды, бориды пере
ходных d -элементов середин больших периодов по свойствам близ
ки между собой. В структурном отношении они представляют 
продукты внедрения атомов неметаллического элемента (N, С, В )  
в пустоты решеток d -металлов. Как правило, такие продукты не 
имеют строгого стехиометрического состава. Наиболее характер
ны составы, близкие к формулам M X и М Х 2 (особенно для не
большого атома бора) .  Нитриды, карбиды и бориды по внешнему 
виду, электропроводности и теплопроводности, как правило, по
хожи на металл. Иногда их электропроводность выше электропро
водности чистого металла. Например, электропроводность ZrB 2 и 
TiB2 в 10 раз превышает электропроводность чистых металлов. 
Они химически довольно инертны, характеризуются высокой твер-

Т а б л и ц а  17.37 
Температуры плавления некоторых нитридов и карбидов

К арбид TiC ZrC H fC VC N bC TaC M o2C w2c M n3C F e,C

1 
^ 3423 3853 3953 2873 3773 4153 2963 2873 2793 1923

Н итрид TIN Z rN H fN V N N bN TaN

Т'пЛ! К 3493 4223 3255 2323 2846 3363

досты о и высокими температурами плавления. Температуры плав
ления некоторых карбидов и нитридов см. в табл. 17.37.

Несколько нетипичными среди других металлоподобных кар
бидов являются карбиды семейства железа (М 3С ) и карбид мар
ганца (М п3С ) ;  они менее прочны, разлагаются в разбавленных 
кислотах. Пониженная прочность карбидов этих элементов связа
на с их малыми атомными радиусами, которые препятствуют ак
тивному внедрению атомов углерода в их кристаллические решет
ки; атомы углерода вынуждены образовывать связи между собой 
(повышать долю ковалентной связи). Карбиды 1Б и ПБ групп —  
солеподобного характера, малопрочны, разлагаются водой с о б 
разованием ацетилена.

Разлагаются водой также карбиды М С 2 Ш Б  группы (кроме 
карбида скандия). В отличие от карбидов 1Б и ПБ групп в кар
бидах этой группы кроме ацетиленидной группы С 22- существуют 
связи М — М, поэтому при разложении их водой выделяются аце
тилен и водород.

Платиноиды не образую т карбидов.



Способность к образованию металлоподобных соединений воз
растает в ряду N— С— В.

Галогениды. Высшая степень окисления d -элемента по гало
гену ниже степени окисления по кислороду. Устойчивость гало- 
генидов в ряду Fe— Cl— Вг— I падает. Известны, например, фто
риды платины состава PtF6, тогда как по хлору высший состав —  
P tC l4, или известен фторид хрома CrFs, тогда как высший состав 
йодида —  Сг13.

Устойчивость однотипных галогенидов с возрастанием поряд
кового номера элемента в периоде и элемента-аналога в группе 
также закономерно изменяется: для низшей степени окисления 
более  характерны йодиды, для высшей —  фториды. Бинарные фто
риды TaF3, W F 6 существуют, подобные бинарные йодиды неизве
стны, они известны для низшей степени окисления (см. ниже). 
Изменение прочности галогенидов d -элементов в ряду F— Cl— Вг— I 
легко объясняется в рамках концепции эффекта поляризации: чем 
больше радиус атома (иона) электроотрицательного элемента и 
чем больше эффективный заряд у электроположительного d-эле
мента, тем при прочих равных условиях ниже прочность гало- 
генида.

Для элементов IVB и VB групп очень характерны оксогалоге- 
ниды. Для фторидов и некоторых других галогенидов характерны 
комплексные соединения (Н 2 [TiCl6] , H2 [PtCl6] ,  Na2([TaF7] ,  
Na2 [N bO Fs]).  Галогениды 4d- и Sd-элементов в низших степенях 
окисления —  кластерные соединения; простейшие из них имеют 
состав МзГ8. В се  галогениды переходных элементов твердые ве
щества.

Соединения с водородом. Соединения с водородом элементов 
Ш Б  группы (состав МНз) — серые твердые вещества, разлагаю
щиеся в НгО (или разбавленных кислотах) с выделением водо
рода. По свойствам они занимают промежуточное положение меж
ду  солеобразными гидридами IIA группы и водородными соеди
нениями IVB и УБ групп.

Водородные соединения элементов 1УБ и VB  групп нестехио
метрические металлоподобные соединения типа TiHi,7, ZrHi.g, 
ТаНо.э, образующ иеся с выделением тепла. Так, AtfzrH, =  
=  — 169,2 кДж/моль ( A # sch3 =  — 69,5 кДж/моль). d -Элементы У1Б 
и особенно УП Б групп с водородом химически не взаимодейст
вуют. Элементы семейства железа образую т черные пирофорные 
(самовоспламеняющиеся на воздухе) порошки (ДЯрен, =  
=  — 0,84 кДж/моль). Платиноиды с водородом даю т твердые 
растворы. «



§ 12. ШБ ГРУППА. СКАНДИЙ. ИТТРИЙ. ЛАНТАН. 
ЛАНТАНОИДЫ И АКТИНОИДЫ

Sc Y La A c

Электронная
конфигурация 3d14s2 4d'5s2 5<P№ 6dl7s2
Ковалентный радиус, нм 0,144 0,162 0,169 0,185
Ионный радиус (+ 3 ) 0,074 0,090 0,103 0,118
Энергия ионизации, эВ 6,56 6,22 5,58 5,12
Сродство к электрону, эВ — 0,73 — 0 ,4 — 0,55 —
т„л, К 1814 1801 1193 1313
Гкип. к 3123 3573 3723 —
Плотность, г /см 3 3,02 4 ,48 6 ,16 10,07
Электроотрицательность 1,20 1,11 1,08 —
Степень окисления 3 3 3 3
Содержание в земной 
коре, мае. % 6 - 10-4 5 ,0 - 10- * 6 , 5 - 10- 4 2 ,3 -1 0 -“

Общие сведения. В III побочную ( Ш Б )  подгруппу входят Sc, 
Y, La, Ас, а также лантаноиды и актиноиды. Sc, Y, La в своих 
производных всегда трехвалентны. В ряду лантаноидов La —  Lu 
(Ln) наряду со степенью окисления + 3  сущ ествую т производные 
со степенью окисления + 4  и + 2  (рис. 17.18); по ряду степень

+ 4

I
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+2

- 1
1
1
II

La Nd Pm Gd
1
! Ho Er Lu

Ce Pr 5m Eu Tb By Tm Yb 
1 
I 
I 
1 
1

--- ^

17.18. Изменение степеней окисления лантаноидов

окисления + 4  и + 2  периодически повторяется, что обусловлено 
стремлением к приобретению устойчивых состояний f ° ,  f 7, f u . Все 
актиноиды радиоактивны. Химия актиноидов существенно отлича
ется от химии остальных элементов.

В периодах с d -элементов Ш Б  группы начинается заполнение 
электронами d -орбиталей. Свойства элементов Ш Б  группы сущ е
ственно отличаются от d -элементов середин больших периодов. 
В их оксидах и галогенидах связи преимущественно ионные; склон
ность к комплексообразованию с неорганическими лигандами 
малохарактерна (основными типами являются ацидокомплексы



Эле
мент

Валентный
уровень ^атома- HM ^исна' HM Степень

ОКНСЛСГНЯ E°, В Плотность
г,'см3 П̂Л* К ^кип- К Кларк, мае. %

Sc d} S* 0,161. 0 ,068 3 — 2,08 2,48 1814 3123 6 , 0 - 10"4

Y d1 s2 0 ,180 0,088 3 — 2,37 4,47 1801 3573 5 , 0 - КГ4

La d1 s2 0 ,188 0,106 3 — 2,52 6, 17 1 ’ 93 3743 6 ,0 - К Г4

Се f2d° s2 0,182 ■0,103 3 — 2,48 6 ,77 1077 3743 4 ,5 -1 0 -»

Pr f 2d° s2 0 ,183 0 ,106 3 ,4 — 2,46 6 ,77 1208 3290 7 , 0 - 10- 4

Nd f*d° s2 0 , 182 0 ,099 3 — 2 ,43 7,01 1297 3183 2 , 5 - 10- 3

Pm f 4 °  s2 0 ,180 0,098 3 ,2 — 2,42 — — — —

Sm f*d° s2 0 ,180 0,096 3 ,2 — 3,12 7 ,54 1345 1943 7 ,0 -1 0 -*

Eu p do s2 0,204 0,095 3 ,2 — 2,49 * 5 ,2 5 833 1703 1, 2 - 10~4

Gd f d 1 s2 0,180 0,094 3 — 2,40 7,89 1385 3103 1,0 - 10-*

Tb /8d° s2 0,178 0 ,092 3 — 2 ,40 8,25 1641 2753 1,5-10-4

Dy s2 0,177 0,091 3 — 2,35 8 ,56 1653 2603 4 ,5 -1 0 -“

Ho P d °  s2 0,177 0,089 3 — 2,32 8,78 1773 2653 1,3- ю - 4

Er / 12d° s2 0 ,176 0,088 3 — 2,30 9,01 1798 2663 4 , 0 - 10"4

Tm / 13d° s2 0 ,177 0,087 3 ,2 — 2,28 9,31 1873 1993 8 , 0 - 10~5

Yb } lid° s2 0,174 0,086 3 ,2 — 2,26 6 ,95 1097 1593 3 ,0 - ю -4

Lu / l4dl ss 0 ,173 0 ,085  • 3 — 2 ,25 9,85 1948 2953 1,0 - W 4



и комплексы с органическими лигандами, например: [L a (c i t )2] 3 - ).
В рядах Sc —  Y — La свойства закономерно изменяются: от  

металла, проявляющего амфотерные свойства (S c ) ,  до типичного 
металла (La). Свойства лантаноидов (табл. 17.38) очень близки, 
поскольку электронные конфигурации внешнего и предвнешнего 
валентного уровней одинаковы.

Скандий по значению атомного радиуса и энтальпии об р а зо 
вания оксида ближе стоит к А1, чем к своим более тяжелым элек
тронным аналогам. Гидроксид скандия —  слабое основание с ам- 
фотерными свойствами; соли S c ^  подвергаются заметному гид
ролизу. М еж ду солями скандия и лантаноидами не всегда наблю
дается изоморфизм. Скандий в большей степени, чем его электрон
ные аналоги, склонен давать комплексные соединения.

Иттрий по свойствам стоит ближе к лантаноидам (радиус У3+ 
близок к ТЬ3+ и Оу®+). В природе он встречается в лантаноидных 
минералах как изоморфная примесь.

Важнейшие соединения элементов Ш Б  группы приведены ниже.

Ионы Sc3+, Y3+, L a ^  бесцветны; в ряду La —  Lu (ионы L n ^ ) ,  
как правило, окрашены, причем имеет место периодическая пов
торяемость их окраски (табл. 17.39). Хлориды, нитраты и ацетаты 
растворимы в воде, а фториды, карбонаты, фосфаты и особенно 
оксалаты нерастворимы. Из водных растворов соли кристалли
зуются с 6 (Sc и Y) и более (для Lu) молекулами Н20 .  Нитраты 
с нитратами щелочных металлов даю т двойные соли, карбонаты 
и оксалаты —  комплексные соединения.

Sc, Y , La Лантаноиды (Ln)

м а

М(ОН)з, M 4Sc(OH)4], M^[Sc(OH)6] 
МГ3 (Г-галоген), H3[ScFe], 

сГв, К3 сС1в 
MHj, (ScH3)„
MN
М2С3, МС.2 
M2S3, MS
M (N 03)3 x H A  M2(S 0 ,)3-.vH ,0 

М^М(С03)3 д:Н.,0, M^M (C,0.|)3 
M P 0 4, K3[La(P 04)f|

M 1 [Ln(C03)2], Mg[Ln2(P20 7)2], 

Ln[Fe(CN)e]-H aO, Ыа[Ьп(ЭДТА)} 
EuS04, NaEuCle 
C e0 2, Ce(OOH)4, C e(O H )3OOH, 
Ce(OH)4 CeCl4
M iC e03, Ce(N 03)4, Ce(S04)2 
CeCl3, CeF3, K Ce(S04)2

Ln20 3(Pre0 n , Tb40 ,)
Ln(OH)3
ЬпГ3, Cs3[LnF6], Cs3[LnCl6]-5H 20  
Ln(N 03)3 ■ *H 20 ,  Ln2(S 0 4)3, 
Ln2(C20 4)3-H 20 ,  Ln2(S i03)3, 
LnP04, Ln2COa 
2NH4N 0 3 • Ln(N 03)3 • 4H20  
2Ln(N 03)3 ■ 3M g(N 03)2 • 24H20  

Ln2(S 04)3 M ‘ S 0 4-2H20



Растворимость сульфатов в ряду Sc —  Y — La сильно умень
шается. Сульфаты с сульфатами щелочных металлов образуют 
комплексы двух типов M ' [ L n ( S 0 4) 2] и М 3' [Ln ( S 0 4) 3] ; в св обод 
ном состоянии получены кислоты H3[L n ( S 0 4) 3].

Оксиды элементов Ш Б  
группы (табл. 17.40) тугоплав
ки, гигроскопичны, раствори
мы в минеральных кислотах.
Основность гидроксидов
L n ( O H ) 3 растет в ряду Sc—
Y— La и падает в ряду La— Lu.
Они весьма слабо растворимы 
ввод е  (П Р ~ 1 0 ~ 20). При нагре
вании гидроксиды теряют 
воду.

Для разделения лантаноидов 
важна растворимость их двой
ных сульфатов. П о растворимости двойные сульфаты лантаноидов 
разделяются на три группы: цериевая (La, Се, Pr, Nd) —  трудно
растворимые; тербиевая (Gd, Tb, Eu, D y) —  умеренно раствори
мые; иттриевая (Y, Но, Ег, Tm, Yb, Lu) —  хорошо растворимые.

В отличие от элементов IIIA группы галогениды элементов 
Ш Б  группы тугоплавки и мало летучи; фториды труднораствори
мы, сульфиды прочны и, как правило, переменного состава.

Т а б л и ц а  17.40 
--.\ Н обр оксидов элементов ШБ группы, кДж/моль

Sc20 3 Y20 3 l.aaO, Ae.O, Ce02 Cc203

1906 1894 1785 2050 1091 1797

Рг.Оз Nd2Oa Eu:!0 3 Gd.Oj Tb2o 3

1839 1827 1822 1659 1818 1864

Dy20 3 Ho,Oj Er20 3 Tm20 3 Yb20 3 Lu20 3

1860 1881 1848 1885 1814 1876

Элементы Sc, Y, La встречаются в тесной связи друг с другом 
в виде фосфатов, фторидов, фторкарбонатов, силикатов. Напри
мер: (Y, S c ) 2Si20 7 ; (Y, Ег, Са) (Та, N b ) 0 4- Y P 0 4; Са (La, С е ...)2Х 
X  ( C 0 3) 3F2; (La, C e )F 3.

Т а б л и ц а  17.39

Окраска ионов лантаноидов

La3+ бесцветный 
Се3+ бесцветный 
Рг3+ зеленый 
Nd3+ красноватый 
Р т 3+ ярко-розовый 
Sm3+ желтый 
Еи3+ бледно-розовый 
Gd3+ бесцветный

бесцветный Lu3+ 
бесцветный Yb3+ 
зеленый Т т 3+ 
красный Ег3+ 
ярко-красный Но3* 
желтый D y3+ 
бледно-розовый ТЬ** 
бесцветный Cd3+



Важным минералом является монацит (Се, La, T h )P 04 . Из 
него получают все производные лантаноидов. Из-за близости
свойств получение Sc, Y, La и лантаноидов из природного 
сырья сопряжено с огромной трудностью, связанной с их разде
лением. После разделения продукты переводят в хлориды, кото
рые либо восстанавливают, либо подвергают электролизу.

Скандий, иттрий и лантаноиды широко используются в ядер- 
ной технике, в металлургии в качестве присадок к стали, чугуну 
и сплавам со специальными свойствами, улучшая их коррозион
ную стойкость, жаропрочность и механические свойства.

Скандий и его аналоги —  белые металлы, по химической ак
тивности уступают лишь щелочным и щелочноземельным метал
лам.

В ряду Sc —  Y — La —  Ас активность возрастает. При нагре
вании они реагируют с большинством металлоидов, а при сплав
лении —  с металлами.

Sc —  с водой не реагирует, а лантан ее медленно разлагает. 
Все металлы хорошо растворимы в разбавленной азотной кисло
те. Ниже приведены некоторые реакции элементов Ш Б  подгруппы:

S c + N a O H - f  3H20 = N a S c ( 0 H ) 4 +  3 /2H 2,
8Ln +  3 0 H N 0 3 =  8L a (N 03)3 +  3NH4N03 +  9H20 ,

Ln +  6Н 20Пар =  2Ln (О Н )з +  ЗНг,
2LnCl3 +  3Ca =  2Ln +  3CaCl2,

t
2Sc(C20 4)3 =  Sc2Os +  3CO +  9C02,
2 Y ( N 0 3) 3 =  Y20 3 +  6 N 0 2 +  3/2 0 2,

2LaN +  3H20  =  2NH 3 +  La20 3,
2LnC2 +  6H20  =  2 L n ( 0 H ) 3 +  2C2H2 +  H 2>

Sc2S3 +  6H20  =  2Sc ( 0 H ) 3 +  3H2S,
S c (O H ) 3 +  NaOH =  N a [ S c ( O H ) 4], 
Y b ( O H ) 3+ 3 K O H = K 3[Y b (O H )6],

2LnH3 +  N2 =  2LnN +  3H2,
LnF3-f H20  =  LnOF +  2HF,

CeCl3 +  3NaOH =  Ca ( O H )3 +  3NaCl,
2Ce (O H ) 4 +  8HC1 =  2CeCl3 +  Cl2 +  8HzO,

C e ( 0 H ) 3 +  H20 2 +  H+ =  C e ( 0 H ) 4 +  H20 ,

СеН 3 +  ЗН20  =  С е ( 0 Н ) 3 +  ЗН2,

2CeN +  4H20  =  2NH3 +  2 C e 0 2 +  H2, 

C e 0 2+ 2 N a 0 H = N a 2C e 0 3+ H 20 ,



Валентный уровень Степень окисления

Ас 6d>7s2 3
Th 5P6d‘ 7s2 ( 2 ) ,  ( 3 ) ,  4
Га 5f36d17s2 3, 4, 5,
и 5f36d17s2 ( 2 ) ,  3, 4 , 5, 6
Np 5f16d17s- ( 2 ) ,  3 , ( 4 ) ,  5 , 6
Pu 5f56d17s2 ( 2 ) ,  3 , 4 , 5 , 6
Am 5f66dL7s2 ( 2 ) ,  3 , 4 , 5, 6
Cm 5F6d'7s2 3, 4
Bk 5f86d17s'- 3, 4
Ci 5f87d17s2 3
Es 5fl06d17sa 3
Fm 5fu 6dl7s2 3
Md 5f126dl7s2 3
No 5f136dl7s* 3
Lw 5fl46d17s- 3

Общие сведения. К актиноидам относят элементы с порядко
вым номером от 89 до 103. Все актиноиды —  радиоактивные эле
менты. Наиболее медленный самопроизвольный распад претерпе
вают торий и уран. Чем тяжелее актиноид, тем меньше его период 
полураспада. В земной коре содержатся Th (6-10~5 м а с .% )  и 
U (2 -1 0-5 м а с .% ) .  Важнейшими их минералами являются T h S i0 4 
(торит) и и з 0 8( и 0 2-2 и 0 з )  —  уранинит, или урановая смолка. 
В следовых количествах в урановых минералах находятся акти
ний, протактиний и нептуний (как дочерние элементы урана). 
Остальные элементы получают искусственно в микроколичествах 
(например, Md получен в количестве 17 атомов). Для Ас и его 
электронных аналогов (тяжелых актиноидов) устойчивой степенью 
окисления является + 3 .  В этой степени окисления типы и свой
ства соединений актиноидов сходны с соответствующими соеди
нениями лантаноидов (по этой причине лантаноиды используются 
как носители микроколичеств актиноидов). У остальных предста
вителей ряда актиноидов степени окисления разнообразны (о со 
бенно у элементов U, Np, Pu и A m ). Такое разнообразие степени 
окисления обусловлено большим по силе, чем в ряду лантанои
дов, эффектом d- и / -сжатия, которое нивелирует различия в энер
гиях 6d- и 5/-орбиталей. Отсутствие высоких степеней окисления 
у тяжелых актиноидов связано с их более высокой, чем в случае 
легких актиноидов, радиоактивностью.

Актиноиды являются более сильными комплексообразователя- 
ми по сравнению с лантаноидами. Наряду с органическими ли- 
гаидами они легко дают комплексы с СОз2 - , S 0 42~, С 2 0 4 2 - , Р 0 43~



и др. Наиболее сильными комплексообразователями являются 
ионы в степени окисления + 4 .

Соединения актиноидов в одинаковой степени окисления изо- 
структурны.

Оксиды, галогениды и сульфиды актиноидов в степени окисле
ния +  2 —  фазы переменного состава. Они являются очень силь
ными восстановителями. Соединения актиноидов в степени окис
ления +  6 —  сильные окислители (кроме соединений урана).

В химическом отношении актиноиды активнее лантаноидов. 
Получают актиноиды, как правило, электролизом расплавленных 
солей.

В практическом отношении наиболее важное значение имеют 
торий, уран и плутоний (последний исключительно как ядерное 
горючее).

ТОРИЙ

Торий является источником получения 233U из-за его сп особ 
ности к захвату тепловых нейтронов:

2 3 2 ти  0п  233-р. р— 233п „  р— 233т т90Т п  >• goI п —— >- giFa —— ► 92U.

Важнейшими соединениями тория являются T h 0 2, T h (O H )4, 
■сульфаты, нитраты, галогениды, йодаты, двойные сульфаты, а 
также комплексные фториды и оксалаты. Th (IV ) —  хороший 
комплексообразователь. Активность тория как комплексообразо- 
вателя определяется большим зарядом и малым радиусом 
(0,099 нм) иона.

Оксид тория Т Ю 2 плавится при 3473 К и кипит при 4273 К; 
его энтальпия образования — 1225,6 кДж/моль. T h 0 2 —  белое, 
устойчивое, тугоплавкое вещество; в прокаленном состоянии не
растворимо ни в кислотах, ни в щелочах. Используется для изго
товления тиглей.

Гидроксид тория (IV ) T h (O H )4 обладает только основными 
свойствами, растворим в кислотах, а также в карбонате и окса- 
лате аммония, в воде образует коллоидный раствор:

T h ( 0 H ) 4 +  5 (N H 4) 2C 0 3=  (N H 4) 6[T h (C 0 3)5] +  4NH3-H 20 ,

Th (O H )4 +  4 (N H 4) 2C20 4=  (N H 4) 4[T h (C 20 4) 4] +  4NH3 H20 .  

Гидроксид тория (IV ) при нагревании теряет воду:

T h ( 0 H ) 4 =  T h 0 2 +  2H20 .

Галогениды тория ТЬГ4 гидролизуются плохо. Фторид тория 
(IV ) с фторидами щелочных металлов образует устойчивые ком
плексные соединения, например

ThF4+ 2 K F - K * [ T h F e].

Карбид тория ThC2 разлагается водой.



В чистом состоянии торий ( 7 ПЛ =  2073 К) очень пластичен, на 
воздухе и в воде достаточно устойчив. При повышенных темпе
ратурах энергично взаимодействует с галогенами, серой, кисло
родом, азотом и углеродом. Торий активно поглощает водород.

Получают торий восстановлением T h 0 2 или электролизом рас
плавленных солей.

УРАН

Уран в природе встречается в виде минерала и з 0 8 (уранит). 
Природными изотопами урана являются 238U, 235U, 234U. Первые 
два используют в качестве ядерного горючего.

Известны соединения урана во всех степенях окисления, от 
+  2 до + 6 ; наиболее устойчивы соединения U (IV ) и U (V I ) .

Важнейшими производными U (VI) являются U F6, UC16 и 
U 0 3. В водных растворах существует ион и О г ^ ,  образующийся 
по реакции

3 U 0 2+ 8 H N 0 3= 3 U 0 2 ( N 0 3) 2 + 2 N 0 + 4 H 20 .

Известны многообразные производные U 0 22+, в том числе ком
плексные соединения, например Ыа4[ и 0 2(С20 4)з]> N a [ U 0 2( N 0 3) 3], 
N a [ U 0 2(C H 3C 0 0 ) 3] , Na2Z n [ U 0 2(C H 3C 0 0 ) 6].

Важнейшими соединениями U (IV ) являются U 0 2, UF4, UCI4.
Фториды урана (IV ) ,  (V ) ,  (VI)  проявляют большую склон

ность к образованию комплексных солей: K [U F 5] ,  K2 [UF6]^ 
К [UF7 ] , K2[U F 8].  Производные U (IV ) склонны к окислению. 
Многие соединения U (IV ) изоморфны соединениям циркония и 
тория.

Соединения U (III)  немногочисленны (в основном галогени
ды ). Из соединений U (II) следует указать оксид.

Все растворимые соединения урана сильно ядовиты.
Уран (7’пл= 1 36 6  К) —  белый металл, легко поддающийся ме

ханической обработке. В химическом отношении уран активнее 
тория. На воздухе он окисляется, при прокаливании на воздухе 
образуется U3Os.

Уран медленно разлагает воду

373К
и  +  2НаО =  и О г +  2Н а,

легко растворяется в кислотах U +  4HC1 =  UC14 +  2H2,

U +  2H2S 0 4 =  U ( S 0 4)2 +  2Н2.

При взаимодействии урана с водородом образуются фазы пере
менного состава (можно получить UH2 и UH3).

Уран получают электролизом расплавленных солей и восста
новлением галогенидов урана (IV ) магнием или кальцием.



Оксид урана (IV ) 1Ю2 (Г™ =  3037 К) —  порошок темно-корич
невого цвета; имеет нестехиометрический состав. Получают UO 2 
восстановлением оксидов урана (VI) в токе водорода. Оксид ура
на (IV ) химически инертен, растворим в азотной кислоте (см. 
в ы ш е) .

Отвечающий U 0 2 гидроксид U ( O H ) 4 —  слабое основание жел
того цвета; на воздухе окисляется до и О г2*.

U O 3 — амфотерный оксид кирпично-коричневого цвета. При 
растворении в кипящей воде дает нерастворимый в воде гидро
ксид состава U 0 2( 0 H ) 2 (H 2U 0 4), основные свойства этого гид
роксида преобладают над кислотными. В кислотах U0 2(0 H )2 
легко растворяется с образованием солей уранила:

U 0 2 (ОН)2 +  2H N 03 =  U 0 2 (N 03)2 +  2Н 20 .

Производные от формы H2U 0 4 называются уранатами. Уранаты 
плохо растворимы в воде.

Наряду с обычными уранатами известны диуранаты: L i ^ O r ,  
(N H 4) 2U207 . Окислительные свойства для соединений урана (VI) 
нехарактерны. Известны пероксиды U (V I ) ,  например:

О ч .О
u o 2 ( n o 3)2 +  н 2о 2 -  I +  2 HNO3.

о /

Пероксид урана —  осадок желтого цвета, при растворении в 
присутствии эфира в серной кислоте эфирный слой окрашивается, 
как и у  Сг (V I ) ,  в синий цвет.

Важнейшим соединением урана является нитрат уранила 
U0 2(N0 3)2 —  продажный препарат. Из него получают все д ру
гие производные урана.

§ 14. IV5 ГРУППА. ТИТАН. ЦИРКОНИЙ.
ГАФНИЙ. КУРЧАТОВИЙ

Ti Z r Hf Ku

Электронная
конфигурация 3d*4s*
Ковалентный радиус, нм 0 ,150
Ионный радиус (+ 4 ) ,  нм 0,061
Энергия ионизации, эВ 6 ,82
Сродство к электрону, эВ 0 ,39
Т’пл. К 1941
Т'к ип • К 3603
Плотнйсть, г /см '1 4 ,505
Электропроводность 1
Электроотрицателыюсть 1,32
Степень окисления 3 ,4
Содержание в земной 0 ,65
коре, мае. %

4d25s2 5d26s~ 6d27s2
0,145 0,144 —

0,072 0,071 —

6,84 7 ,5 —

0,45 — 0,63 —

2128 2493 (2373)
4613 4973 (5773)

6 ,45 13,31 18
2 3 —

1,22 1,23
3 ,4 3 ,4 4
2 , 5 - 10~2 4 -10 - 4



Общие сведения. IVB группа включает d -элементы: титан,
цирконий, гафний, курчатовий. Титан —  один из наиболее распро
страненных элементов в природе. Важнейшими природными ми
нералами титана являются: F e T i0 3 (ильменит), Т Ю 2 (рутил), 
СаТЮз (перовскит). Цирконий и гафний —  рассеянные элементы. 
Наиболее важными минералами циркония являются ZrSiC>4 (цир
кон) и Z r 0 2 (бадделеит).

Гафний самостоятельных минералов не образует, встречается 
в минералах циркония. Курчатовий получен искусственно в 1964 г. 
при облучении плутония ядрами неона по реакции:

В чистом состоянии все металлы этой группы хорошо подда
ются механической обработке. В раздробленном виде (особенно 
в порошке) они хорошо поглощают водород и другие газы. При 
обычной температуре устойчивы по отношению к воздуху и воде. 
Для всех элементов характерен полиморфизм.

Наиболее устойчивая степень окисления + 4 .  Производные низ
ших степеней окисления малохарактерны (особенно для цирко
ния и гафния). Кроме бинарных соединений титан и его аналоги 
образую т комплексные соединения, в том числе и комплексы, в 
которых роль лиганда играет пероксорадикал Ог2-.

Важнейшие соединения элементов подгруппы титана приведе
ны ниже.

X Т i2(S 0 4)3 • 5Н20

Оксиды М 0 2 образуются при накаливании металлов в токе 
кислорода. А Я обр и Т„л оксидов приведены в табл. 17.41. Оксиды 
амфотерны с преобладанием основных свойств.

Ti Zr, Hf

T i0 2
Ti(O H ) 4
Ti Г'4(Г = -галоген)

МО*
M(OH)4

T iS , 
TiN 
TiC

MS2
MN
MC
MB2
Z r0C 20 4, Zr0SO 4, 
M(CH3COO)4,
H f(H P 04)2 

М'[МГ„1, Н2[МГ6] 
H2[M 0(S 04)2], K ,[M 0 ,(S 0 4)2] 

М'МОз, Mu Z r 0 3

PO^ , CO^" , галогены)

H2[T iГe] , H2[TiOF4] 
H2[T i0 (S 0 4)2l, H2[T i0 2(S 0 4)2l 

M ‘ T i0 4, M jT iO j, M11 T i0 3 (M11 

= M g , Ca, Co, Ni, Sr, Ba) 
T i20 3, T i2S3
Ti2(S 04)3-8H20 ,  Na2S 0 4x



Они нерастворимы в воде и в разбавленных растворах кислот 
и щелочей. Отвечающие МОг гидроксиды нерастворимы в воде. 
В ряду T i ( O H ) 4— Z r ( O H ) 4— H f ( O H ) 4 основные свойства гидро
ксидов возрастают. Ионы М 4+ в водной среде известны в основ-

Т а б л и ц а  17.41
Энтальпии образования и температуры плавления оксидов 

элементов IV Б группы

Оксид т ю а ZrOz НЮ2

— Д Я0бр, кДж/моль 944 1095 1114
т пл, К 2143 3123 3173
Связь полярная ионная ионная

ном для гафния (Hf44*). Вместо Ti4+ и Zr4+ в водной среде суще
ствуют оксоионы состава: Т Ю 24- (титанил) и ZrO2*  (цирконил), 
образующиеся по реакции

M 4+(Zr или Ti) +  Н20  =  М 0 2++ 2Н + .

Для циркония известны оксоионы более сложного состава, на
пример Zr20 24+, Zr2032+. Производные М 2гМОз, М 4’М 0 4 (титана- 
ты, цирконаты, гафнаты), как правило, нерастворимы в воде. 
Растворимые в воде соли полностью гидролизуются.

Характер галогенидов в ряду Ti— Zr— Hf существенно изме
няется: TiCl4 —  жидкость, H fC l4 —  типичная соль. Для элемен
тов подгруппы титана весьма характерно комплексообразование 
(КЧ =  6 ).  Пероксосоединения для d -элементов подгруппы титана 
менее характерны по сравнению с d -элементами VB и VIB групп.

Титан, цирконий и гафний используются как легирующие д о 
бавки к специальным сплавам. Они улучшают механические свой
ства, повышают пластичность, твердость и коррозионную стойкость 
сплавов. Порошки титана, циркония и гафния используются как 
поглотители газов (геттеры). Более легкий по сравнению с д ру
гими d -металлами титан широко применяется также для изготов
ления турбинных двигателей, корпусов самолетов и морских судов. 
О собо  чистый цирконий используется в качестве конструкцион
ного материала для термоядерных реакторов. Гафний обладает 
исключительной способностью к захвату нейтронов; стержни из 
этого металла применяются в ядерной технике. Оксиды циркония, 
титана.и гафния находят применение в качестве материалов для 
изготовления тугоплавких и химически стойких тиглей и электро
дов МГД-генераторов. ТЮ 2 используется в качестве красителя 
(титановые белила). Из карбидов титана и циркония изготовляют 
шлифовальные круги. Титанат бария (ВаТЮ з) широко исполь
зуется в пьезоэлектрических датчиках.



ПОЛУЧЕНИЕ И ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА

Металлы элементов IVB группы получают восстановлением 
хлоридов. Для этой дели используют магний или натрий:

M C l4 +  2M g =  M  +  2M gC l2,

HfCl4 +  4Na =  Hf +  4NaCl.

Для нужд металлургии титан и цирконий обычно выплавляют 
в виде ферротитана и ферроциркония. В чистом виде титан и цир
коний получают путем термической диссоциации йодидов

T iY 4=LTi +  2Y2,

ZrY4 -L Zr +  2Y 2.

Титан, цирконий и гафний химически активны только при вы
соких температурах. Они соединяются с галогенами, кислородом, 
серой и другими металлоидами, в частности, энергично поглощают 
водород с образованием гидридов состава М Н 2. Все три металла 
растворимы в царской водке; лучшим их растворителем является 
смесь (HF +  H N O 3):

ЗМ +  18HF +  4H N 03 =  3H2MF6 +  4NO +  8Н20 .

П орош ок титана медленно реагирует с НС1, H2S 0 4 и H NO 3 
(без учета гидратации):

2Ti +  6НС1КОнц =  2Т iCl3 +  ЗН2,

2Ti +  3H2S 0 4pa36 =  Ti2 (S04)3 +  3H2,

Ti +  4НМОзкоиЦ =  H2T i0 3 +  4N 02 +  H20 .
Р-титановая

кислота

Все три металла можно перевести в растворимое состояние сплав
лением со щелочами

М  +  2 К О Н + 0 2 =  К2М 0 з + Н 20 .

Титан и цирконий со многими металлами дают металлические (ин
терметаллические) соединения (например: TiAl, TiNi, Ti3Cr4,
ZrCr3). Известны многочисленные сплавы титана с Be, M g, Al, 
Са и металлами d -элементов.

СОЕДИНЕНИЯ ТИТАНА

В соединениях титан преимущественно четырехвалентен. И з
вестны его производные в состоянии окисления + 3 .  Соединения 
Ti (II)  получить трудно; в водных растворах они неустойчивы. 
Из элементов IVA группы титан наиболее сильный комплексооб- 
разователь ( [T iO (Н 20 ) 4] 2+, [TiF6]2~, [TiCl6]2~ и др.).



Соединения Ti (III)  во многом похожи на Cr (III ) .  Однако в 
отличие от Сг (III)  как бинарные, так и комплексные соединения 
Ti (III )  малопрочны.

Чистый оксид титана (IV ) Т Ю 2 бесцветен, при нагревании 
немного желтеет; даж е в аморфном состоянии достаточно устой
чив к агрессивным средам. Будучи амфотерным веществом, легко 
сплавляется со  щелочами с образованием титанатов, например:

ТЮ 2 +  2NaOH =  Na2T i 0 3 +  Н20 .

При сплавлении Т Ю 2 с гидросульфатом можно получить T i ( S 0 4) 2:

T i 0 2+ 2 N a H S 0 4 =  T i (S 0 4 )2 +  2N a0H .

Сульфат титана (IV ) в водном растворе переходит в оксосульфат 
T i 0 S 0 4. При кипячении водного раствора T i ( S 0 4) 2 образуется 
T i ( O H ) 4, получивший название а-титановой кислоты (Н 4Т Ю 4). М е
нее водную форму Т Ю ( О Н ) 2(Н 2Т Ю 3) называют р-титановой кис
лотой. О бе формы похожи на аналогичные по составу кислоты 
олова (IV ).  р-Титановая кислота (как и р-оловянная кислота) 
получается при растворении титана в концентрированной азотной 
кислоте (см. выше). При воздействии на T iO (O H )2 концентри
рованной серной кислотой получают комплексную титанилсерную 
кислоту:

ТЮ  (ОН), 4- 2H2S 0 4ko„u =  Н2 [Т Ю  (S04)J  +  2Н аО.

H2[ T i 0 ( S 0 4) 2] устойчива только в кислой среде.
Производные титана при взаимодействии с пероксидом водо

рода образую т пероксосоединения, например:

T i0 S 0 4 +  Н 20 2 -I- H 2S 0 1k0 hU =  Н
0
1 > T i ( S 0 4)2 

0 /
Н20 ,

оранжевого цвета [качественная 
реакция на Ti (IV)]

T i0 S 0 4 +  2Н 2Оа +  2КОН =  Ti (OH)2 (OOH)2 +  K2S 0 4 +  Н20 .

Галогениды титана TiT4, как и других элементов IVB группы, 
получают восстановлением оксидов по реакции

М 0 2 +  2Г2 +  2 С = М Г 4 +  2СО.

Галогениды титана TiCl4 (Г„л 296 К) дымят во влажном воз
духе. В воде гидролизуется нацело:

TiCl4 +  2Н20  =  ТЮ 2 +  4НС1.

При недостатке воды можно получить TiOCl2.
TiBr4, T i l4 —  кристаллические вещества с молекулярной ре

шеткой. Структура TiF4 точно не установлена. TiF4 в водном ра
створе дает достаточно устойчивые комплексные ионы состава 
[TiF6] 2- .



Сульфид титана (IV) TiS2 на воздухе при обычной темпера
туре устойчив, водой не разлагается, при нагревании переходит 
в Т Ю 2, а в токе водорода (или азота) —  в низшие сульфиды 
Ti2S3 и TiS.

При восстановлении Ti (IV ) в инертной среде образуются фио
летовые растворы иона Ti3+:

T i 0 2+ +  2H+ +  e*±Ti3+ + H 20 ;  Е ° х  0,1 В.

Растворы Ti3+ используют как быстрые и мягкие восстановители. 
В кислых растворах этот ион существует в виде комплексов со 
става [T i (H 20 ) 6] 3+.

Оксид титана (III)  —  темно-фиолетового цвета. Ему отвечает 
основной гидроксид T i ( O H ) 3.

Ионы Ti (II) в водных растворах не существуют.

Титан —  один из наиболее легких d -металлов. Все металлы 
IVB группы необычайно устойчивы к коррозии. В растворах ти
тан (IV ) и цирконий (IV ) сущ ествуют в виде гидратированных 
ионов (Т Ю )2+ и (Z r O )2+. Гидроксиды Ti (IV ) похожи на гидри- 
ксиды Sn (IV ).  Все производные Ti (IV ) и Zr (IV ) в воде гидро
лизуются. Гафний в растворах существует в основном в виде 
ионов H f4+. Соединения Ti (IV ) в кислой среде можно перевести 
в соединения со степенью окисления + 3 .  Существуют ионы со 
става [Ti(H20)6]3+. Важнейшими соединениями элементов IVB 
являются галогениды, оксиды, карбиды.

Все элементы являются комплексообразователями. Наиболь
шая способность к комплексообразованию у титана. Основным 
типом комплексных соединений являются ацидокомплексы, в том 
числе и сложные пероксоацидокомплексы (например: [Т Ю аХ 1
X  ( S 0 4) 2] 2_).

Главная область использования металлов IVA группы —  со 
здание конструкционных материалов для современной техники.

Дополнительные реакции с участием производных элементов 
IVB группы приведены ниже:

TiCl4+ H C l + M g = T i C l 3+ M g C l2+ l / 2 H 2,

2TiCl4 +  3H2S 0 4 +  4 Z n +  12Н20  =

=  [T i (H 20 ) 6] 2 (S 04)3 +  3H2.+4ZnCl2,

Z iT 4 +  H20 ^ t Z r 0 r  2 +  2НГ,

МГ4 +  2НГконц =  Н2МГв,

TiCI4 +  2НС1 =  H2TiCle TiOCl2 +  4HC1,

MCI4 +  2KC1 =  K2MC16,



MS2 +  4H20  =  M (0 H )4 +  2H2S,

2M +  N2 =  2MN (сверхтверды, тугоплавки, металлоподобны), 

2 М 0 2 +  4C +  N2 =  2MN +  4CO,

MN +  2H20 nap i  M 0 2 +  NH3 +  1/2 H2,

TiN +  2KOH +  H20  =  K2T i0 3 +  NH3 +  1/2H2,

M +  С ЛЫШй?MC (металлоподобны, тугоплавки,Тпл —  3300 К), 

МГ4 +  СО +  ЗН2 =  МС +  Н20  +  4НГ,

М (S 0 4)2 +  НаО =  M 0 S 0 4 +  H2S 0 4 кроме Hf (S04)2, 

M 0 S 0 4 +  2Н аО =  H2M 0 3 +  H2S 0 4 (M =  T i , Zr),

TiOCl2 +  2NH4OH +  H20  =  Ti (OH)4 +  2NH4C1,

MOCl2 +  (NH4)2 S +  3H20  =  M (OH)4 +  H 2S +  2NH4C1,

M ( S 0 4) 2 +  2Na2H P 0 4 =  M (H P 0 4)2 +  2Na2S 0 4 (M =  Zr, Hf), 

T i0 S 0 4 +  2H 20 2 +  2KOH =  Ti (OH)2 (OOH)2 +  K2S 0 4 +  H20 ,  

MO (OH)2 +  2 H 2S 0 4kohh =  H 2MO (S04)2 +  2H 20 ,

2H2 [TiO (SO*),] +  Z n =  Ti2 (S04)3 +  ZnS04 +  2H aO, 

2TiOCl2 +  Zn +  4HC1 =  2TiCl3 +  ZnCl2 +  2H20 ,
фиолетовый

K2M 0 3 +  4HC1 =  M0C12 +  2KC1 +  2H 20 ,

M i0 3 +  3H20 ^ M ( 0 H ) 4 +  2 M '0 H  (M =  Ti, Zr)

§ 15. VB ГРУППА. ВАНАДИИ. НИОБИИ. ТАНТАЛ

Электронная конфигурация 
Ковалентный радиус, нм 
Ионный радиус (+ 2 ) ,  нм 
Энергия ионизации, эВ 
Сродство к электрону, эВ 
Т„л, К 
Т 'кип, к
Плотность, г/см 3 
Электропроводность 
Электроотрицательность 
Степень окисления 
Содержание в земной 
коре, мае. %

Общие сведения. Ванадий достаточно широко распространен 
в природе, но очень распылен и практически не имеет своих ми

V Nb Та

3d34s3 ' 4d35s2 5d36s2
0,122 0,134 0,134
0,054 0,064 0,064
6,74 6 ,88 7 ,89
0 ,63 1,13 0,15

2173 2743 3269
3673 5033 5773

5,96 8,56 16,6
4 5 6

1,45 1,23 1,33
2 ,3 ,4 ,5 , 3 ,4 ,5 4 ,5

2 - 10-2 3 ,2 - 10' 6 2 ,4 -10 -s



нералов. Он содержится обычно в рудах железа [ (Fe, V b O * ] .  
Ниобий и тантал встречаются в виде минералов колумбита 
[(F e , N b ) 0 3] 0 2 и танталита [(Fe, Та)Оз]г-

Ванадий, ниобий, тантал —  серые блестящие металлы, хорошо 
поддающиеся механической обработке. В компактном состоянии 
ванадий, ниобий и особенно тантал устойчивы к химическим воз
действиям. Все три металла с водородом взаимодействуют с о б 
разованием твердых растворов.

Наиболее устойчивое состояние окисления + 5 .  Тенденция к 
образованию устойчивых производных в низших степенях окис
ления, как и в случаях других переходных d -элементов, в ряду 
V —Nb—Та падает.

Для ниобия и тантала характерны следующие типы соединений: 
М20 5. М'(МОз), М 3 (М20 7), Мз (М60 19), М 'Г5, М1 (МГ„), М^(МГ8), 
М ‘ОГ3, Мз(МОГ„), Мз(МОГ5), М 0 2, М20 4, МС14, MS2, МС, м в 2.

Важнейшие соединения ванадия приведены ниже: V 2O r,, N aV 03, 
Na3V 0 4, (NH4)3 V 30 9, V 0 2N 0 3, H [ V 0 2 ( 0 2)], K3 [ V ( 0 2)4], VOF3, V 2S5, 
VC14, VS2, V 0 2, V (O H )4, V 0 S 0 4, H2 [ V 0 ( S 0 4)2], VOCl2, VOBr2, V 20 3, 
V  (OH)3, V 2S3] v r „  M1 [V (S 0 4)2] • 12H20 ,  Мз[У(С20 4)3], Мз [V (SCN)6] VO. 
VS, [ V ( H 20 ) „ lS 0 4f K4 [V(CN)„], а также VN, V 2N, VC, V 3C, VB2.

Важнейшими неорганическими соединениями элементов VB 
группы являются оксиды, фториды (оксофториды), хлориды, нит
риды н карбиды. Оксиды М 0 2 и M 2Os — амфотерные соединения. 
Nb205 и Та2Об нерастворимы в воде и устойчивы к воздействию 
кислот.

Энтальпии образования и температуры плавления оксидов эле
ментов VB группы в степени окисления + 5  приведены ниже.

v 2o 6 Nb20 6 Т а А ,

к Д  ж/моль 1600 1896 2015
943 1793 2145

Кислоты в высшей степени окисления элементов VB группы 
не имеют определенного состава (*М 20 5 -г/Н20 ), для простоты 
обычно записываются в виде: H V 0 3 (метаванадиевая), H3VO* 
(ванадиевая), H3N b 0 4 (ниобиевая), Н3Т а 0 4 (танталовая). Соли 
этих кислот (ванадаты, ниобаты, танталаты) плохо растворимы 
в воде (растворимы в основном соли калия). Ниобаты и танталаты 
образуются при сплавлении оксидов с щелочами. Растворимые в 
воде ванадаты и особенно ниобаты и танталаты образую т слож 
ные полимерные оксоанионы. Например: (VeOi?)4-, (Ta60 i9 ) 8-,
(H 2Nb60|9) 6~, (H N b60 19) 7- .  Для подгруппы ванадия так же, как и 
Для элементов подгруппы хрома, характерно образование перо- 
ксоанионов: [V 0 2(0 2 h ] 3~ (желтый), [Н Ь (О г ) ]3+ (красный) и др.

Из оксидов низших степеней окисления представляют интерес 
N b 0 2 и Т а 0 2. Эти оксиды так же, как и оксиды Nb20 5, ТагОв, не
растворимы в воде и кислотах. В отличие от оксидов высшей



степени окисления элемента + 5  эти оксиды —  полимерные веще
ства, содержащие связь металл— металл.

Галогениды М Г 5 —  довольно легкоплавкие и летучие вещест
ва, представляющие собой кислоты Льюиса. Они взаимодействуют 
с  нейтральными молекулами (донорами электронов). Фториды M F 5 
и оксофториды M O F 3 со фторидами щелочных металлов дают д о 
статочно устойчивые комплексные соединения. В воде галогениды 
М Г 5 нацело гидролизуются с образованием кислот М 20 5-жН20 .  
Наиболее важными тетрагалогенидами М Г 4 являются VC14 и 
ТаСЦ. Галогениды ниобия и тантала низших степеней окисления 
представляют собой либо кластеры типа (M 6C1i2) 2+, (M 6Cli2) 3+, 
либо соединения переменного состава (NbF2>5, NbCl2i67, ТаС12,э).

Все соединения ванадия токсичны. Ванадий, ниобий, тантал 
широко используются в металловедении: ванадий как легирую
щая добавка к стали, повышающая ее пластичность и устойчи
вость к истиранию; использование ниобия связано с его сверх
проводимостью. Ниобий и тантал применяются также в качестве 
материалов для сверхзвуковых самолетов и ракет, танталовая 
проволока внедряется в современной хирургии. Карбид ниобия 
наряду с карбидами вольфрама, хрома и других переходных ме
таллов служит для получения жаростойких сверхтвердых спла
вов. Соединения ванадия применяются в качестве катализаторов.

ПОЛУЧЕНИЕ И ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА

Ванадий и ниобий получают восстановлением их оксидов алю
минием или кальцием. Например:

3V20 5 +  10А 1 =  5А120 3 +  6V,
V 20 5 +  5Ca =  5 C a 0  +  2V.

Тантал обычно получают восстановлением солей по реакции 
K2TaF7 +  5Na =  Та +  5NaF +  2KF,

TaCI5 +  5 N a = T a - f  5NaCl.
Химическая активность резко понижается от ванадия к нио

бию, затем к танталу (по физическим и химическим свойствам 
тантал обнаруживает сходство с платиной). Все  три металла при 
высоких температурах взаимодействуют с кислородом, галогена
ми, серой, азотом и другими металлоидами, в том числе погло
щ аю т водород с образованием соединений, по составу близких 
к формуле МН.

Продукты, образующиеся при взаимодействии металлов с га
логенами, приведены ниже.

Элемент F Cl Br I

V V F 5 \'С14 V B , V I 3
Nb NbF5 NbCl5 NbBr5 —
Та TaF6 TaCI6 TaBr5 —



Устойчивость ванадия к агрессивным средам много ниже, чем 
у ниобия и тантала. Ниобий и тантал растворяются лишь в сме
си H N 0 3 и HF:

3Nb +  21HF +  5H N 03 =  3H2NbF7 +  5NO +  ЮН20 .

Ванадий хорошо растворим в кислотах-окислителях 

3V +  8HNO3 =  3 V 0 ,N 0 3 г 5NO +  4Н20 ,

V  +  3H2S 0 4Kohu= V 0 S 0 4 +  2S 02 4- 3H20 .

СОЕДИНЕНИЯ ВАНАДИЯ

В кислородсодержащих производных ванадия устойчивости сте
пенью окисления является + 5 ;  в соединениях с галогенами + 4 .  
Формы и стехиометрия соединений низших степеней окисления 
аналогичны стоящим за ними в горизонтальном ряду металлам: 
Cr, Mn, Fe. Например, [ V ( S 0 4) 2]2+ аналогичен [ F e ( S 0 4) 2]2-, 
1 У ( Н 20)б]С1з — [ С г ( Н 20 ) 6]С13. Все соединения ванадия в низших 
степенях окисления —  сильные восстановители. По многообразию 
форм оксидов ванадий похож на азот:

VO, V 20 3, V 0 2 (V 20 4), V 20 6.
основные амфотерный кислотный

Пентоксид V 2O 5 —  ядовитый, без запаха и вкуса, оранжево
коричневый порошок, плохо растворимый в воде. Его легко по
лучают по реакции

2NH4V 0 3=  V 20 5 -1- 2NH3 -г Н20 .

При растворении V 2Os в воде образуются (как и в случае Р2Оэ) 
различные по составу кислоты с формулой лгУгО-г/НгО. П ростей
шим из них приписывают формулы: H V 0 3 (метаванадиевая), 
H3V O 4 (ванадиевая), H 4V 207 (пированадиевая). V 2C>5, будучи 
амфотерным, проявляет слабые основные свойства. Так, при взаи
модействии с H N 0 3 образуется нитрат V 0 2N 0 3:

Y 20 5 +  2H N 0 3 = 2 V 0 t N 0 3 -I- H20 .

Метаванадиевая кислота, H V O 3, имеет константу диссоциации 
К = 1 - 10—4. Метаванадаты —  бесцветные, плохо растворимые ве
щества (кроме солей Na+, К+ ). Ион V 0 3_  легко полимеризуется 
г образованием триметаванадат-иона [V 3O 9] 3-  желтого цвета.

При растворении V 2Os в избытке щелочи образуются произ
водные ванадиевой кислоты —  ванадаты. Растворимые ванадаты 
гидролизуются: на холоду до пированадатов, при кипячении д о  
метаванадатов:

2Na3V 0 4 +  Н20  2 ^ 4  NatV20 -  +  2NaOH,



При подкислении ион VO4 полимеризуется с образованием 
оксополианионов. С возрастанием pH можно получить следующие 
по составу оксоанионы:

vo?- -> v2o}~ -> V30?-  -> veotr -> V10O$T— V 206 • н2о.
При воздействии на ванадаты пероксида водорода Н2О 2 образу
ются пероксованадаты

N aV 03 +  Н20 2 +  НС1 =  H V 0 4 +  NaCl +  Н20 .
красно-коричневый раствор

В отличие от производных Nb (V )  и особенно Та (V )  произ
водные V  (V ) легко восстановить в производные низших степеней 
окисления:

V O 2" +  2Н+ +  ё =  V 0 2+ +  Н20 ,  £ ° = 1 , 0 В .

При добавлении щелочей к производным иона V O 2*  выпадает 
амфотерный гидроксид V O ( O H ) 2 желтого цвета:

V 0 2+ + 2 0 H - = V 0 ( 0 H ) 2.

Гидратированный ион V 0 2 + —  зеленого цвета (ион V 4+ в водном 
растворе не существует).

Наиболее важным бинарным соединением V O 2*  является суль
фат ванадия V 0 S0 4 -2H20 . Ионы V 02+ и V O 2*  —  хорошие ком- 
плексообразователи (КЧ =  6 ). Производные V  (III)  получают вос
становлением производных V  (IV ) :

V 0 2+ +  2H+ +  e =  V 3+ + H 20 ,  £ °  =  0,35 В.

V 3*  образует множество комплексов; важнейшими лигандами 
являются Н20 ,  CN- , С20 42~ , N CS- . Аквокомплекс [V (H 20 ) 6] 3+ 
голубого цвета. Растворы производных V  (III)  неустойчивы. Еще 
менее устойчивы фиолетовые растворы соединений V  (II) .

Ниже приведены реакции производных подгруппы ванадия:

3Nb +  2 1HF +  5H N 03 =  3H2NbF7 +  5NO +  10 Н20  (Та— аналогично),

4V +  2КОН 4- 4 0 2 -  K2V 40 9 +  Н 20 ,

V 20 5 +  л:Н20  =  V 20 5 • хН 20  (слабо растворим),

V  А  +  6НС1 =  2VOC1, +  С12 +  ЗН20 ,

V А  +  2№ О Н конц =  2NaV0 3 +  Н20 ,

Nb20 5 +  IOHFkohu =  2NbF5 +  5Н20 ,

Та А  +  ЗК0СО3 —  2К3Та0 4 +  ЗС02>

Та А  +  4KF +  10HF =  2K2TaF7 +  5Н20 ,

2NaV03 +  5 (NH4)2 S +  6Н20  =  10NH3 • Н 20  +- 2NaOH +  V 2S6,



2V 2S5 +  6 (NH4)2 S =  4 (N H J3 VS4( 

2M20 6 +  6Га =  4МОГ3 +  3 0 2, 

УО Г3 +  3H20  =  H 3V 0 4 +  ЗНГ.

Для элементов УБ группы характерны тугоплавкость, устой
чивость по отношению к воздуху и воде, а ниобий, тантал и спла
вы на их основе устойчивы и в агрессивных средах. Высоко туго
плавки и коррозионностойки их нитриды, карбиды, бориды. Гид
ратированные оксиды этих элементов имеют неопределенный со 
став уМгОб-лгНгО. Для оксоанионов в кислых растворах харак
терна полимеризация. Высшие галогениды и оксогалогениды 
ванадия и ниобия гидролизуются нацело. Ванадий в степени окис
ления +  5 в кислой среде проявляет окислительные свойства. Для 
элементов этой подгруппы, как и для подгруппы хрома, харак
терно образование пероксокомплексов.

Ниобий и некоторые его сплавы обладают сверхпроводимостью. 
Основное применение металлы этих элементов находят в метал
лургии сталей и сплавов.

§ 16. У1Б ГРУППА. ХРОМ. МОЛИБДЕН. ВОЛЬФРАМ

Сг Мо W

Электронная конфигурация 3 dHs1 4d55sl 5d46s2
Ковалентный радиус, нм 0,118 0,30 0,31
Ионный радиус, нм 0 ,6 2 (4 -3 ) 0 ,0 5 9 (+ 6 ) 0 ,060( + 6 )
Энергия ионизации, эВ 6,77 7 ,10 7 ,98
Сродство к электрону, эВ 0,98 1,18 1,23
7пл> К 2163 2893 3693
^КИП! К 2953 4903 6173
Плотность, г/см3 7,10 10,22 19,35
Электропроводность 7 20 19
Электроотрицател ьность 1,56 1,30 140
Степень окисления 
Содержание в земной

2 ,3 ,4 ,6 4 ,5 ,6 4 ,5 ,6

коре, мае. % 3 , 3 - 10' 2 1,0- Ю' 3 7 , 0 - 10- 3

Общие сведения. В У1Б группу входят элементы Cr, Mo, W. 
Важнейшим из этих элементов является хром (в переводе с гре
ческого «краска») .  П о содержанию в земной коре Cr, Mo, W  д о 
статочно распространенные элементы, встречаются в виде соеди
нений: F e 0 - C r 20 3, (Fe, Cr, А1)20 4, Ca3Cr4( S i0 3)9, M o S 2, C a M o 0 4, 
C a W 0 4, (*F e -2 /M n )W 0 4 и др.

Основным сырьем для получения хрома является F e O -СггОз —  
хромистый железняк. Из молибденовых и вольфрамовых руд наи
более важными являются: M o S 2 —  молибденовый блеск, (^FeX  
X * /M o )W 0 4 — вольфрамит, C a W 0 4 — шеелит.



В компактном виде хром, молибден, вольфрам —  серебристо
белые, блестящие металлы. В чистом виде хорош о поддаются ме
ханической обработке, но уж е следы примесей придают им хруп
кость. Технический хром —  самый твердый металл. Металлы этой 
подгруппы имеют самые высокие температуры плавления и кипе
ния, причем характерно их значительное возрастание при пере
ходе от хрома к молибдену и особенно к вольфраму.

К воздуху и воде при комнатной температуре хром, молибден 
и вольфрам устойчивы. Химическая активность в ряду Cr— M o — W  
падает. Высшее состояние окисления, как и у  элементов главной 
группы, равно + 6 .  Тенденция к образованию устойчивых соеди
нений в высшей степени окисления в ряду Сг— M o — W  увеличи
вается, а в низшей —  падает. Для хрома наиболее устойчивыми 
являются производные Сг (II I ) ,  для молибдена и вольфрама —  
в степени окисления + 6 .

Наиболее важные соединения хрома, молибдена и вольфрама 
приведены ниже.

а. Оксиды и их важнейшие производные

Сте
пень Сг Мо Wокис

ления

С г03 МоО w o 3

Н2Сг0 4, м ' с ю 4, Н2М о04-Н 20 ,  Н2М о04 H2W 0 4-H 20 ,  H2\V04

Н,Сг20 7 М^Сг.20 7
M oO (S 04)2, М о0 2С12, W 0 (S 0 4)2,

+ 6 MoOCU W 0 2C12, W OClj,
C r0 2F2, С г0 2С12, MJ.Mr0 4 (молибдзты) MgWOi (волфраматы),
G r0 2Br..
C rO „ м !,0 • а-Мо03( К2Мо3О 10) M jO  • xW  0 3

лМоО-г/МоОи (д:< .у ) ,  
например,

У (N H 4)xoMo120 41

(N asW 3O 10), 
A'M^O, I/WO3 
(N a10\V12O41)

+ 4 СгО., Мо0 2 w o 2

+ 3 Сг2Оэ

Ми 0 г20 3 (шпинели) 

С г(О Н )3

М1 С г(О Н )4 М ^Сг(ОН)в, 

М 'СгО,
+ 2 С г(О Н )2

Соли: С2+  Х ( Х =  
= С Н 3СОО-, С1 0 7 , S0 2-  

и другие)



Cr Mo W

Г ало- 
гени-
ДЫ

Суль Нит Кар Гало
гени

ды
С уль Нит Кар Гало

гени
ды

Суль Нит Кар
фиды риды биды фиды риды биды фиды риды биды

CrF4

СгС13
CrBr3
СП,
Crl2

Cr2S3
CrS

CrN Cr2C
СГ3С2

MoFe
MoF5

MoC15
M0CI4
MoBr4
MoBr3

M0S3

MoS2

MoN

Mo2N

Mo2C

MoC

W Fe
W C l,
W Br5

WC14
W Br4

w s3

w s2

WN

w 2n

W 2C

WC

Среди соединений Сг (III )  следует указать также акваком
плексы [С г (Н 20 )б ]3+, амминокомплексы [C r (N H 3) 6]3+, смешанные 
амминокомплексы [С г(Н 20 ) ( б - П) (К Н з )л]3+, ацидокомплексы 
[С гХб]3-, где X  =  F- , C l- , N C S - , CN~ и некоторые другие. Для 
молибдена и вольфрама известны комплексы в состоянии окис
ления + 3 ,  + 4 ,  + 6 ,  например: М 3‘ [MF6], М 3' [МС16], М 2‘ [МС16], 
М г 1 [М С Ц ] , A V [ ( C N ) e] ,  H 4[M (C N )8] ,  C s [W F 7] ,  R b [W F 7] и др.

При взаимодействии оксидов с газообразным НС1 образуются 
хлороксиды М 0 2С12, разлагающиеся водой по схеме:

М 0 2С12 +  2Н20  =  Н2М 0 4 +  2НС1.

Высшие оксиды —  кислотообразующ ие вещества. V 2Os раство
рим, а М о 0 3 и W 0 3 плохо растворимы в воде. В ряду кислот 
Н2С г 0 4 (хромовая), Н2М о 0 4 (молибденовая), H2W 0 4 (вольфра
мовая) сила кислот падает. Большинство солей этих кислот плохо 
растворимы в воде (кроме солей Na+, К+ ). При обработке ще
лочных растворов хроматов, молибдатов и вольфраматов 30% 
Н20 2 получают пероксосоединения состава Мз'МОв:

2К2М 0 4 +  7Н20 2 +  2КОН =  2К3М 0 8+ 8Н20 .

Если растворы молибдатов или вольфраматов обработать  вос
становителем (H 2S, HI и т. п .), то они окрашиваются в голубой 
цвет, обусловленный образованием так называемых синей —  сме
сей оксидов неопределенного состава с промежуточной степенью 
окисления элемента от + 5  до + 6 .  Например, можно получить 
молибденовую синь состава М о 0 2,75-хН 20  по реакции

4 (N H 4) 2M o 0 4 +  4 H a S 0 4 +  HaS+JcH20 -» -  
—»-4Mo02i75 • дгН20  +  S +  4 (N H 4)a S 0 4.

Эту реакцию используют для аналитического обнаружения мо
либдена.



Простейшие хроматы, молибдаты и вольфраматы обладают 
способностью давать изо- и гетерополиоксосоединеиия, например: 
К2Сг20 7> Na2W 3O 10, H 4 [S i(M o8O 10)4], (N H 4)s{P (Мо8О 10) 4]. Эта
способность особенно ярко выражена у молибдена и вольфрама.

Сульфид хрома CrS3 неизвестен. Трисульфиды молибдена и 
вольфрама обладают способностью растворяться в сульфиде ам
мония с образованием тиомолибдатов (N H 4) 2M o S 4 и тиовольфра- 
матов (N H 4)2M o S 4.

Для металлов У1Б группы характерна способность образовы 
вать с оксидом углерода (II)  гексакарбонилы М (С О )б . Производ
ные низших степеней окисления в основном характерны для хрома.

Металлы VIB группы находят широкое применение в промыш
ленности для производства специальных марок сталей и сплавов. 
Вольфрам является незаменимым материалом в электротехни
ческой промышленности для изготовления нитей накаливания. 
Карбиды хрома и вольфрама обладают высокой твердостью и при
меняются для изготовления металлообрабатывающего инструмен
та. Молибден является микроэлементом-стимулятором роста ра
стений. Соединения Сг (III)  широко используются для производ
ства минеральных и акварельных красок ( С г 20 з ,  Р Ь С г0 4 и др.).

ПОЛУЧЕНИЕ И ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА

Исходным сырьем для получения хрома служит хромистый 
железняк F eO -C r2C>3. Для нужд промышленности обычно полу
чают не чистый хром, а его сплав с железом (феррохром) по 
реакции

FeO • Cr20 3+ 4 C =  (F e+ 2C r)  +4С О .

В чистом виде хром получают восстановлением оксида Cr (III)  
алюминием:

С г 2О з + 2 А 1 = А 1 2О з + 2 С г .

Хром особой  чистоты получают либо электролизом солей, либо 
термическим разложением непрочных соединений, например:

Сг12 =  С г + 12.

Сырьем для получения молибдена и вольфрама служат M o S 2 и 
F e W 0 4 соответственно. Эти руды сначала переводят в оксиды, 
а затем оксиды восстанавливают водородом. Полученный при этом 
порошок M o (W )  прессуют в стержни и путем нагревания в атмо
сфере водорода при температуре, близкой к Тпл, в результате по
лучают компактный материал.

Ниже приведены схемы реакций получения порошка воль
фрама:

2 F e W 0 4 +  2 N a C 0 3 + 1/2 0 2 =  

= 2Na2W 0 4+ F e 20 3 + 2C0 2,



Na2W 0 4 +  2HC1 =  H2W 0 4 +  2NaCl,

h 2w o 4= w o 3+ h 2o ,

W  0 3 +  3H2 =  W  +  3H20 .

При переходе от Сг к W  химическая активность металлов умень
шается.

Фтор со всеми металлами взаимодействует на холоду, хлор —  
только при нагревании. С бромом непосредственно взаимодейст
вуют только хром и молибден, а с йодом образует йодиды только 
хром (C r l3, Сг14 —  неустойчивы).

С кислородом, серой, азотом, углеродом, кремнием и другими 
менее активными металлоидами Cr, Mo, W  взаимодействуют лишь 
при высокой температуре. С водородом d -металлы шестой группы 
химически не взаимодействуют. Воздействие на металлы кислот 
иллюстрируется схемами реакции:

Сг +  2НС1 ==СгС12 +  Н2,

Сг +  НШзкоиц ->  пассивирует,

Мо 4- 4H2S 0 4k0hu .горяч  M o(S04)2 +  2S 02 +  4НаО,

2W  4- 4H N 07 4- 10HF =  W F 6 4- WOF4 +  4NO +  7НаО.

СОЕДИНЕНИЯ ХРОМА

Основными соединениями хрома являются производные Сг (III)  
и Сг (V I ) .  Из других соединений следует отметить производные 
Сг (II ) .

Производные С г ( II). Водные растворы, производных иона 
С г (Н 20 ) 62+ окрашены в небесно-голубой цвет. Поскольку степень 
окисления + 2  не является устойчивой, производные иона Сг (И ) —  
сильные восстановители:

Сг2+—ё->-Сг3+, £ °= 0 ,4 1  В.

Ион Сг2  ̂ стабилизируется нейтральными лигандами.
Лучшим исходным продуктом для получения производных 

Сг (II)  является чистый металлический хром. Из водных раство
ров (без доступа воздуха) можно выделить: С г (О Н )2 желтоватого 
цвета, а также соли СгС12-4Н20 ,  СгВг2-6Н20 ,  Сг (С104) 2-6Н20 ,  
С г (С Н 3С 0 0 ) 2-2Н20 .

Самой устойчивой солью Сг (II)  является ацетат. Его полу
чают по реакции

СгС12 +  2CH3C 00N a  -  Сг(СН3С 0 0 ) 2 +  2NaCl.
насыщенный красный

раствор осадок



Производные C r (I I I )  (из-за близости ионных радиусов похожи 
на производные А1 ( I I I ) ) .  Сг20 з  (Гпл(поддавл.)=2548 К, АН — 
— — 1149 кД ж /моль) —  нерастворимый в воде и кислотах зеле
ный порошок. В растворимое состояние С г20 з  можно перевести 
сплавлением с окислителями:

Сг20 3 +  3K2S2O 7 =  Сг2 (S O 4) з +  3K.2SO 4,

Сг20з +  3NaN03 +  2ЫааСОз =*

=  2Na2Cr04 +  3 N a N 0 a - f2 C 0 2.

Сг20 3 образуется по реакции

2Сг +  3/2 0 2= С г 20 3.

Обычно оксид хрома (III)  получают восстановлением или разло
жением дихроматов:

КгСг20 7 +  S =  Сг20з +  K2SO4,

К2Сг20 7 +  2NH4C1 =  (N H 4) 2Cr20 7 +  2КС1,

(NH4)2Cr20 7 ==Сг20 3 +  N2 +  4Н20 .

Cr20 3 с оксидами ряда металлов образует смешанные оксиды 
М п0 - С г 20 3 (шпинели). Гидроксид хрома (III)  С г (О Н ) 3 —  плохо 
растворимое в воде амфотерное вещество, серовато-голубого цве
та. При растворении его в кислотах образуются производные 
иона [С г (Н 20 ) б ] 3+ (фиолетового цвета), а при растворении в ще
лочах —  производные хромитов [С г (О Н )4] _  и (С г (О Н )б ]3- (зе
леного цвета).

При прокаливании гидратированных хромитов образуются без
водные хромиты, например, К С г 0 2. Хромиты в щелочной среде 
восстанавливаются до хроматов:

С г 0 2- + 4 0 Н - - З ё = С г 0 42- + 2 Н 20 ,  £ ° = - 0 , 1 3  В.

Важнейшим из производных Сг (III )  является хлорид хрома 
(III ) .  Безводный СгС13 используют для получения других произ
водных хрома:

2СгС13 + 3H2S =  Cr2S3 +  6HCl,

СгС13+ N H 3 =  C rN +ЗНС1,

С г С 1 з + Р Н з = С г Р  +  ЗНС1.

В зависимости от  условий СгС13 из водных растворов кристал
лизуется в виде одного из трех аквакомплексов: [С г (Н 20 ) б ] ^  
(сине-фиолетовый), [Сг (Н20)С 1 ]  2+ (зеленый), [С г(Н 2 0 ) 4С 1г] + 
(желто-зеленый). Кроме устойчивых аквакомплексов Сг (III)  о б 
разует достаточно устойчивые комплексы с N H 3 —  [Сг (Г4Нз)6] 3+» 
а также смешанные акваамминокомплексы, например [С г(Н 20 ) 3Х  
X  (N H 3) 3]+.



Из других важных солей хрома следует отметить: С г ’(Ж )з )з*  
•лгНгО, Cr2( S 0 4) 3 - 18Н20 ,  K C r ( S 0 4) 2- 12Н20  (хромовые квасцы).

Все соли Cr (III)  в водных растворах подвергаются гидроли
зу; в зависимости от  концентрации и температуры образую тся  
различные по составу и строению продукты гидролиза, в том числе 
и двухъядерные комплексные ионы [ (Н г О ^ С г —О —Сг— (Н 20 ) 5]4+.

Соли слабых кислот Сг (III)  хромиты, сульфиды, карбонаты 
гидролизуются нацело:

КСЮ2 +  2Н20  =  \ Сг(ОН)3 +  КОН, 

Cr2S3+ 6 H 20 = | 2 C r ( 0 H ) 3+ 3 H 2S.

Производные Cr (III)  применяются для производства красок 
и в кожевенной промышленности.

Производные C r (V I ) .  С г 0 3 —  малопрочное соединение, силь
ный окислитель. Взаимодействие СгОз с органическими вещества
ми протекает бурно, часто со взрывом. В частности, бурно (со 
вспышками) идет реакция

2СгОз +  С Н 30 Н = С г 20 3 ~Ь СОг^Ь 2Н20 .

Оксид хрома (VI)  получают при взаимодействии дихромата ка
лия с концентрированной серной кислотой:

K2Cr20 7+ 2H2S 04KOHu=2Cr0 3+ 2K H S0 4 + H 20 .

С г 0 3 энергично взаимодействует с водой с образованием ди- 
хромовой кислоты

2 С г0 3 Н20  =  Н2Сг20 7 .

Н2Сг207 один из членов ряда кислот с общей формулой НгО-дсСгОз, 
где х =  1ч-4.

Наибольшее значение имеют хроматы и дихроматы —  произ
водные хромовой Н2С Ю 4 и дихромовой Н 2СГ2О 7 кислот соответ
ственно; сами кислоты известны только в растворе. Н2:С г 0 4 и 
Н2Сг207 —  сильные кислоты:

^Сн.сю. =  2 ■ 10 \ ^ нсю- -= '0  7,

^HCr2o f  ~  2 • 10

Дихроматы —  продукты конденсации хроматов:

2 С г 0 42-  +  2 Н + ^ С г 20 7 2- + Н 20 .

Дихромат-ион —  сильный окислитель:

Сг20 72 -+  1 4 Н + + 6 ё = 2 С г 3+ + 7 Н 20 ,  £ ° = 1 ,3 3  В.

Смесь K2Cr207  +  H2S0 4KOH4 ( 1 : 1 )  —  хромпик —  широко ис
пользуется как сильное окислительное моющее средство.



Д оп ол н и тел ьн ы е реакции с  участием  производны х эл ем ен тов  
У 1Б  группы:

C r ( O H ) 3 +  3N a O H  =  N a 3C r ( O H ) e,

C r ( O H ) 3 +  N a O H  =  N a C r ( O H ) 4,

NaCr(OH ) 4 L  Cr(OH ) 3 +  NaOH,

C r(O H ) 8 +  3HC1 =  CrCl3 +  3H 2 0 ,

Сг3+  +  H 20  ^  (CrOH )2+ +  H +  1 в разбавленных растворах, 
C r (O H )2+ +  H 20  ^  C r(OH )2+  +  H + j  без учета гидратации

C r ( O H ) 3 +  6 N H 3=  [ C r (N H 3) e] ( O H ) 3,

C r ( O H ) 3 +  3 N H 3 + 3 N H 4C 1 =  [ C r (N H 3 ) 6 ] C l 8 + 3 H 2 0 > 

(Cr(H 20 ) e) 3 + Cl3 ^  [Cr(H 20 ) 5C l] 2 _ Cl2 £  [Cr(H 20 ) 4Cl2]Cl
сине-фиолетовый зеленый желто-зеленый

2N азСг ( О Н ) 6 +  ЗВг2  +  4N а О Н  =

=  2N а2 С Ю 4 +  6 N a B r  +  8 Н 2 0 ,

C rF 3 +  3K F  =  K 3 C rF 6, 

M o 0 3+ 2 K O H = K 2M o 0 4+ H 20 ,  

М о 0 3+ 2 Н С 1 Га з = М о 0 2С12+ Н 20 ,

М о 0 2 С12 + 2 Н 2 0 =  Н 2 М о 0 4 +  2НС1,

H 2 W 0 4- Н 20  =  H 2 W 0 4 +  Н 20 ,
белая желтая

N a 2 W 0 4 +  C a C l 2 =  C a W 0 4 + 2 N a C l ,

К 2 С г 2 0 7 +  3 (N H 4) 2S +  7 Н 20  =

=  2Сг ( О Н ) з +  3S +  6 N H 4O H  +  2 К 0 Н ,

5 (N H 4 ) 2 W 0 4 +  H 2S +  5 H 2 S 0 4 =

=  W 5 0 14 +  S +  5 ( N H 4 ) 2 S 0 4 +  6 H 2 0 ,
HOOK

(N H 4 ) 2 W 0 4 Ш 7 Г Г *- W 0 3 +  2 N H 3 +  H 20 ,

4N a2 M o 0 4 +  H 2S +  4 H 2 S 0 4 =

=  М о 4О ц  +  S +  4N a 2 S 0 4+  5H 2 0 ,

5N a 2 W 0 4+  12HC1 +  Z n  =

=  W 5 0 1 4  +  Z n C l2+  10NaCl +  6 H 2 0 ,



1 2 ( N H 4)2 M o 0 4  +  H 3P 0 4 + 2 1 H N 0 3 =

=  (N H 4 ) 3  [P  (M o 3 0 i o ) 4] + 2 IN H 4N O 3 +  12H 2 0 ,

Na2W 20 7 =  Na2 W 0 4 +  W 0 3>

6 N a 2 M o 0 4 +  6 H + = N a i 2 M o 60 2i +  3H 2 0 ,

4 ( N H 4 ) 2 M o 0 4 +  6 Z n  +  12H 2 S 0 4 =

=  2 (M 0 O ) 2 S O 4 +  6 Z n S O 4 +  4 (N H 4 ) 2 S 0 4+  12H2 0 ,

3Na2 W 0 4 +  2FeCl3 =  Fe2 ( W 0 4 ) 3 +  6 NaCl,
красно-желтый

M S 3 +  K 2S =  K 2M S 4  (для M o ,  W ) ,

M oS 2 +  (N H 4)2 S2 =  (N H 4)2 M oS4.

М ета л л ы  эл ем ен тов  V IB  группы тугоплавки , ха р а к тер и зу ю тся  
пониж енной хим ической  активностью . П о  ряду  С г— M o — W  хим и
ческая активность  падает. С в од ор од ом  эти м еталлы  не в за и м о 
дей ствую т. В аж н ейш им и производны м и хр ом а  явл яю тся  прои з
водны е C r ( I I I )  и Cr ( V I ) ,  а м ол ибдена  и вол ьф рам а —  в степени 
окисления + 6 . П р ои звод н ы е  х р о м а  (V I )  —  в кислой  ср е д е  сил ь
ные окислители. Х р ом а ты  и о собен н о  м ол и бд аты  и вол ьф рам аты  
в ступ аю т  в реакц ию  конденсации с обр а зова н и ем  изоп ол и ок со -  
соединений со ста в а  Ыа2 С г 3 0 ю ,  N a 2 W 3 O 1 0  и т. п. Д л я  M o  (V I )  и 
W  (V I )  весьма характерно  обр а зова н и е  гетеропол иок соан ион ов . 
Д л я  Сг и М о  очень характерн о  о бр а зов а н и е  пероксосоединений. 
Соединения хром а  ( I I I )  по химическим свой ствам  п ох ож и  на п ро 
изводны е алюминия. Х р ом , м олибден, вол ьф рам  —  важ н ей ш и е  
м атериалы  соврем енн ой  техники.

§ 17. VIIE ГРУППА. МАРГАНЕЦ. ТЕХНЕЦИЙ. РЕНИЙ

Мп Тс Re

Электронная конфигурация 3d64s2 4d65s2 5d66sa
Ковалентный радиус, нм 0,117 0,127 0,128
Ионный радиус, нм 0 ,0 5 3 (+ 2 ) 0 ,0 6 4 (+ 4 ) 0 ,0 6 3 (+ 4 )
Энергия ионизации, эВ 7,44 7,28 7 ,88
Сродство к электрону, эВ — 0,97 0 ,99 0 ,38
Т ш , К 1518 2473 3453
£кип, К
Плотность, г/см 3

2353 4873 5915
7,44 11,79 10,4

Электроотрицательность 1,60 1,36 1,46
Степень окисления 2 ,3 ,4 ,6 ,7 4 ,6 ,7 4 ,6 ,7
Содержание в земной 
коре, мае. % 0 ,10 — i , o - 10-7



О б щ и е  сведения. V I I A  группа вкл ю чает  d -элем енты : м а р га 
нец, технеций и рений. Технеций (экам арган ец , предсказан  М е н 
д ел еевы м ) получен в 1937 г. искусствен но  при облучении м ол и б 
д ен а  нейтронами. Рений (отк ры т  в 1925 г.) принадлеж ит к числу 
с а м ы х  редких элементов. М ар ган ец  —  сам ы й распространенны й 
п осл е  ж ел еза  эл ем ен т  в природе. Н а и б ол ее  важ ной  марганцевой 
рудой  является пиролю зит МпОг. И з други х  руд сл едует  указать  
бр а у н и т  М п 2 0 3, манганит М п О ( О Н )  и гаусм ан и т  М 1 1 3 О 4 . В а ж н ое  
значение им ею т та к ж е  М пС О з (м арганцевы й ш пат) и М пЭг (м а р 
ганцовый кол чедан ) .  С реди  други х  м ож н о  отм ети ть  смеш анный 
с у л ьф и д  марганца и рения ( M n R e ) S 2 , а т а к ж е  M n 2 .S i03.

С х о д ст в о  эл ем ен тов  подгруппы  марганца с  галогенам и весьма 
невелико. М о ж н о  отм ети ть  лишь с х о д ст в о  в свой ствах  Н М п 0 4 и 
НСЮ4, МП 2 О 7 и CI2.O7. С вой ства  к и сл ородн ы х  соединений рения 
у ж е  совсем  не п охож и  на м ал опрочн ы е соединения галогенов. В се  
соеди нения Re (V I I )  эк зотерм ические ; доста точ н ой  п рочн остью  х а 
р а к тер и зу ю тся  и производны е рения + 4 .

М а р га н ец  в д руги х  степенях окисления п ох ож  на соседн и е  с  
ним по ряду  переходны е элем енты  —  х р ом  и особен н о  ж ел езо .  
Т ехнеций по свой ствам  стоит  б л и ж е  к рению.

В аж н ей ш и е  производ ны е эл ем ен тов  подгруппы марганца при
ведены ниже.

Мп Тс Re

МпС12, M nS04, MnCOg, M n (N 0 3)2, Т с 0 2, R e0 2, R e (O H )4,
Mn3(P 0 4)2, (N H 4)M nP 04, MnS, (N H 4)2[T cC1,], ReF4, ReS2>
M n Q A , M n(SC N )2, MnSiOg, К2[ТсС1в] M '[R eC l,]
M n2S i0 4, M '[M n (C N )6], Н Т с0 4, ReOF4, ReOCl4(
H4[M n(C N )e] M 1T c 0 4(M = N H + MjlReOClg],
Mn20 3, MnCl3, Mj,MnCl5 (двойные К+ ), ReFe
соли) TcOF6 TcOgCl Re20 7, H [R e04],
M n 0 2, MgMnXj (хлоро- и фторо M ![R e04]

производные )

M jM nO j, где М ^щ елочной  ме
талл
и т п о ^ т = к ,  R b, c s )

В табл . 17.42 приведены энтальпии обр азован и я  окси дов , сул ь 
ф идов  и н ек оторы х  други х  соединений м арган ца и рения.

О к си ды  эл ем ен тов  подгруппы  марганца в вы сш ей степени о к и с 
ления р а ств ор я ю тся  в воде  с обр а зов а н и ем  сильных кислот: 
Н М п 0 4 —  марганцевой, Н Т с 0 4 —  технециевой, H R e 0 4 —  рение- 
вой. П р ои звод н ы е  этих  кислот , как  правило, р аствор и м ы  в воде; 
с л а б о  р а ств ор я ю тся  лишь соли  К +, Cs+, Rb+. Ионы М п 0 4_ , Т с 0 4~



Т а б л и ц а  17.42
Энтальпии образования соединений марганца и рения (—ДЯ0 бр> кДж/моль)

MnO M n ,0 4 M n ,0 , M n02 Mn20 7 ReO.,

389,2 988,6 972,7 524,2 690,7 344,9 1243,6

MnCl, MnS2 MnS Mn6Se MnsNa ReSj

471,1 208,2 186,4 109,9 241,6 294,7

окраш ен ы  соответствен н о  в ф иолетовы й и розовы й  цвета, ион 
R e 0 4 бесцветен .

П ерм ан ганаты  —  очень неустойчивы е соединения, сильные 
окислители. В отличие от  перм анганатов  соли рениевой кислоты 
(п еррен аты ) устойчивы , явл яю тся  лишь сл абы м и  окислителями. 
Соединения M n  (V I )  та к ж е  сильные окислители; для соединений 
R e  (V I )  и Т с  (V I )  характерна восстановител ьная  активность.

В целом тенденция в изменении ки сл отн о -осн овн ы х и окисли- 
тел ьн о-восстан ови тельн ы х свой ств  соединений марганца и рения 
вы раж ены  схем ой :

Усиление кислотных свойств

МпО
М п (О Н )2

МпоО:)
М п(О Н )з

МпО, МпО,
М пО (О Н )2 Н2МпО,

Мп20 7
Н М п04

ReO R e»03
Re20 3-A'H20

R e 0 2
R e (O H )4

R e 0 3
H2R e0 4

Re20 7
H R e04

Усилеиие восстановительных свойств

Галогениды , с о о тв е тств у ю щ и е  высш им степеням окисления, 
летучи, раствори м ы  в органических  раствори тел я х  и нацело гид
роли зую тся . Н априм ер :

R eF 7 +  4 Н 20  =  H R e 0 4 +  7HF.
Галогени ды , окси ды  и оксогалогениды  эл ем ен тов  подгруппы 

марганца в степени окисления + 6  все  (к р ом е  ReCb) р азлагаю тся  
водой  по оки слител ьно-восстановител ьной  реакции ди спропорци о- 
нирования:

3T cF 6+  12Н20  =  2 Н Т с 0 4 +  Т с ( 0 Н ) 4+  18HF,

3 R e O F 4 + 9 Н 20  =  2 H R e 0 4 +  R e  ( О Н ) 4 + 1 2HF.
О к си д  рения (V I )  с водой  и кислотами не взаи м од ей ствует ; со  
щ елочам и идет реакция



М а р га н ец  —  один из важ нейш их м етал лов  соврем енн ой  т ех 
ники. Д о  90%  М п  идет на п р ои зв од ств о  вы сок окачественны х ст а 
лей. О н является важ ной д об а в к ой  к специальным сплавам меди, 
ж ел еза  и никеля, и п р еж д е  всего  к брон зам  и магнитным м а те 
риалам. Ш и р о к о  и сп ол ьзую тся  такие производны е марганца, как 
К М п 0 4 (ок исля ю щ ее, о тб е л и в а ю щ е е  и д езин ф ицирую щ ее с р е д ст 
в о ) ,  М пС О з, МпС12, M n S 0 4 (в пр ои звод стве  красителей, в сел ь 
ском  хозяйстве  как стим ул яторы  роста  растений ).

Рений сл уж и т  заменителем  иридия в платиновы х спл авах  (при 
изготовлении эл ек тр одов ,  т ер м о п а р ) .  Д о б а в к а  Re к вол ьф р ам у  
д ел ает  нить накаливания бол ее  долговечной . Рений используется  
та к ж е  для изготовления наконечников перьев авторучек.

ПОЛУЧЕНИЕ И ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА
М а р га н ец  пол учаю т обы чн о  восстановл ением  окси дов , напри

мер:
М п 0 2 + 2 С  =  М п  +  2 С 0 ,

ЗМ113О4 +  8А1 =  9M n  +  4AI2O3,

2 M n O  +  Si =  2М п +  S i 0 2.
Д л я  пром ы ш ленны х целей марганец  п ол учаю т  в виде ф е р р о 

м арганца (при сов м естн ом  восстановл ении  ок си д ов  марганца и 
ж е л е з а ) .  Ф ерром арган ец  сод ер ж и т  д о  8 0%  Мп.

Рений и технеций у д о б н о  получить по реакции
900К

2 (N H 4) 2 R e 0 4—  2Re +  2N 2 +  8 Н аО,

(N H 4) 2T c 0 4  +  ЗН 2—  Тс +  2 N H 3  +  4Н 2 0 .

М арган ец , технеций, рений —  типичные d -м еталлы . В ряду на
пряжения м арган ец  (Е ° = — 1,1 В )  стои т  левее в од ор од а , он ак
тивно взаи м од ей ствует  с минеральными кислотам и :

М п  +  2НС1Разб=М пС 1 +  Н2,

М п  +  H 2 S 0 4 pa3 6  — M n S 0 4  +  Н 2,

Мп +  2H 2 S 0 4 =  M n S 0 4 +  S 0 2 +  2 Н 20 ,

ЗМп +  8 H N 0 3kohu =  ЗМп ( N 0 3) 2 +  2N O  +  4 Н 20 .

В состоян ии  чи стого  п орош к а  м арган ец вступ ает  в реакцию  с  в о 
дяным паром :

Мп +  2Н 20  ==Мп(ОН ) 2 +  Н 2.
Технеций и рений в ряду  напряж ения ст о я т  за в од ор од ом , 

п о э то м у  их раствори ть  м ож н о  только  в окислительны х ср ед ах ,  
например:

3 T e + 7 H N 0 3 =  3 H T e 0 4  +  7 N 0  +  2H 20  (R e  ан ал огичн о),



И з-за  вы сокой  восстановител ьной  активности марганец  легко 
оки сляется . В токе  хлора  о б р а зу е тся  М пС12. М ар ган ец  н еп оср ед 
ственно соединяется  та к ж е  с б р о м о м  и йодом , при этом  о б р а з у 
ю тся  М п В г 2 и М п1 2  соответственно . Очень энергично марганец 
реагирует с ф тор ом  с обр азован и ем  M nFe и M n F 2. При 1500 К  он 
взаи м од ей ствует  с  азотом , при этом  об р а зу ется  нитрид состава  
M n 3 N 2; неп осредственно м арган ец соединяется  та к ж е  с серой, 
угл еродом , кремнием и бором .

С в о д о р о д о м  М п  не взаим одействует. М еталлический рений 
об л а д а е т  относительной  химической инертностью . Н а возд у х е  он 
устойчив; ком пактны й рений оки сля ется  лишь вы ш е 1300 К  п о 
рош к ообр а зн ы й  при сл а бом  нагревании в токе  к и сл орода ; при 
окислении об р а зу ется  летучий окси д  R e 2 0 7  (при неполном о к и с 
лении обр а зу ется  R e 0 2). При нагревании рений взаи м од ей ствует  
та к ж е  с ф тор ом  (R e F 6), б р о м о м  (R e jB rg ) ,  х л ор ом  (R e C ls ) ,  серой  
(R e S 2). Рений не о б р а з у е т  карби дов . С в о д о р о д о м  рений, как и 
марганец, не взаим одействует , неизвестны его соединения и с  а з о 
том. С ф о сф о р о м  он о б р а зу е т  ряд соединений (R e 2 P, R e P 2  и д р . ) .  
М ар ган ец  и рений сп особ н ы  об р а зов ы в а ть  карбон илы : ( М п ( С О ) 5 ) 2, 
( R e ( C O ) 5 ) 2. М еталлический рений по механическим свой ствам  
п ох ож  на платину. Технеций по химическим свой ствам  п о х о ж  на 
рений.

СОЕДИНЕНИЯ МАРГАНЦА

М ар ган ец  —  важ нейш ий эл ем ен т  У П Б  группы. О сн овны м и 
соединениями марганца явл яю тся  производны е M n  ( I I ) ,  М п  ( I V ) ,  
М п  (V I I ) .  И з други х  соединений сл едует  отм ети ть  окси д  и ги д
р окси д  М п  ( I I I ) ,  смеш анны й окси д  МП3 О 4 и М пО з, а та к ж е  м ар 
ган цевую  ки слоту  Н 2 М п 0 4  и ее соли — манганаты. О сн овн ы м  и с 
ходны м п род уктом  получения соединений марганца сл уж и т  пи
рол ю зи т  М п 0 2.

П роизводны е M n ( I I ) .  При нагревании М п 0 2  в токе  в одор ода  
м ож н о  получить нерастворим ы й в воде  окси д  М п О  зелен ого  цвета. 
П ри растворении пи ролю зита  в ки слотах  пол учаю т соли M n  ( I I ) :

М п 0 2 +  4 Н С 1 =  М п С  12  +  С12 +  2Н 2 0 ,

М п 0 2 Н- 2H 2 S 0 4 =  M n S 0 4 +  2 S 0 2 +  2Н 2 0 .

С ол и  марганца (II )  окраш ен ы  в розовы й  цвет ги драти рован 
ного иона [М п  (Н 2 0 ) 6] 2+- Из солей п ол учаю т нерастворим ы й в во 
д е  основн ой  ги дроксид  марганца М п ( О Н ) 2 бел ого  цвета. Соли 
марганца ( I I ) ,  как правило, раствори м ы  в воде. В сухом  с о с т о я 
нии и в водном  р а ств ор е  в присутствии кислоты  соли M n  (I I )  у с 
тойчивы. В нейтральных ра ств ор а х  они частично ги дроли зую тся . 
В присутствии сильных окислителей  ( Р Ю 2, (N H 4 ) 2 S2 0 8) могут  
бы ть  переведены в производны е M n (V I I ) .

Ц ианиды и тиоцианиды марганца (I I )  сп особ н ы  об р а зов ы в а ть  
в присутствии бол ь ш ого  избы тка ионов щ елочны х м етал лов  к о м 



плексны е соединения M 4 I [ M n ( C N ) 6] и М 4‘ [M n (S C N )e ]  со о тв е т 
ственно.

И з тр уд н ор а створ и м ы х  соединений M n  (I I )  сл едует  у казать  
сульф ид, ф осф а т  и к а р бон а т  марганца. Н а и б ол ее  устойчивы м  с о е 
динением является сул ьф ат  марганца ( I I ) .  С сул ьф атам и  щ ел оч 
ных металлов  M n S 0 4 о б р а зу е т  двойн ы е соли с общ ей  ф орм ул ой  
M 2 ‘M n ( S 0 4 ) 2 -A:H2 0  (х = 2 , 4 и 6 ).

Н а и б ол ее  удобн ы м  м етод ом  определения M n  ( I I )  является 
выделение его в виде N H 4M n P 0 4 (в качественном анализе) и в 
виде МП2 Р 2 О 7 (в количественном анализе).

П роизводны е М п ( Ш ) .  При нагревании М п 0 2 до  вы сокой  т е м 
пературы  пол учаю т нерастворим ы й в воде  окси д  М п 2 0 3 черного  
цвета. В природе он встречается  в виде М п О ( О Н ) 2  ( =  М п 2 0 з -  
•Н2 0 )  —  бурой  м арганцевой  руды. М п О ( О Н ) 2  изом орф ен гетиту 
F e O ( O H ) 2 и ди сп ор у  А 1 0 ( 0 Н ) 2.

Г и д рокси д  М п ( О Н ) з  —  с л а б о е  основание. Е го  производны е 
м алохарактерны . При растворении М п ( О Н ) 3  в с о о тв етств у ю щ и х  
ки сл отах  м ож н о  получить M n C l3, M n 2 ( S 0 4) 3, М п Р 0 4 и нек оторы е  
други е  соединения ( М п Р 0 4 нерастворим  в в о д е ) .

С у л ьф а т  м арганца ( I I I )  с  сул ьф атам и  щ елочны х м етал лов  
о б р а з у е т  двойн ы е соли  с  о б щ е й  ф орм ул ой  M ' M n ( S 0 4) 2. В с е  п р о 
сты е  соли  M n  ( I I I )  малоустойчивы . В кислых ра ств ор а х  они в о с 
стан авл и ваю тся  д о  M n  ( I I ) ;  в нейтральны х р а ств ор а х  п ол н остью  
ги дрол и зую тся  д о  М п  ( О Н ) 3.

П роизводны е M n ( I V ) .  У стойчивы м  соединением M n  ( I V )  яв 
ляется лиш ь М п 0 2. О к си д  марганца ( I V )  —  а м ф отер н ое  соед и 
нение, не ра ств ор и м ое  в воде. К исл отная  и основн ая  функции М п 0 2  

вы раж ены  сл або . П р о ст ы е  соли  M n  ( I V )  очень неустойчивы. Б ол ь 
ш инство из них известно в виде координационны х соединений с 
о бщ ей  ф ор м ул ой  М г ’М пХв (где  X , как  правило, Cl~, F- ) ;  п осл ед 
ние та к ж е  нед остаточн о  устойчивы. И з п р осты х  солей  получены 
M n F 4, M n C l4, M n ( S 0 4) 2. О са д и ть  М пС 1 4 и M n ( S 0 4 ) 2  из водны х 
ра ств ор ов  не представл яется  возм ож н ы м . Они р азл агаю тся  по 
реакции

М пС1 4 =  M n C l 2 + C I 2 ,

М п  ( S 0 4 ) 2  =  M n S 0 4 -Ь S O 2 О*.
М пО г соединяется  с ок си д ам и  други х  м етал лов  в сам ы х  р аз 

ных соотнош ен иях, например с окси дом  кальция о б р а з у ю т ся  СаО * 
• М п 0 2 (С а М п О з ) ,  2 С а 0 - М п 0 2  (С а 2 М п 0 4), С а 0 - З М п 0 3  (С а М п 3* 
•Ою) и др. П о д о б н ы е  соединения м арганца н азы ваю т  мангани- 
тами. М п 0 2 —  окислитель; оки сля ет  Н 2, H 2 S, S 0 2, С , С О , N 0 2, а 
та к ж е  хлориды , бром и д ы  и йодиды:

500К
2 М п0 2 +  Н 2  =  Мп 2 0 3  +  Н 2 0 ,

М п 0 2  +  3 H 2S +  4 0 2 =  M n S 0 4 +  M n S 2 0 3 +  3 H 2 0 ,
М п 0 2 +  4НС1 =  МпС1 2  +  С12  +  2 Н 2 0 ,



П ри сплавлении М п 0 2 со  щ елочам и в присутствии оки сл и те 
лей о б р а зу ю т ся  соли M n  (V I )  —  манганаты:

2 M n 0 2 +  4 К О Н  +  0 2 =  2К 2М п0 4 +  2Н 20 ,

M n 0 2+ 4 К О Н  +  В г2 =  К 2М п 0 4 +  2 Н 20  +  2КВг,

М п 0 2 +  K N 0 3 +  К 2СОз =  К2МПО4 +  k n o 2 + с о 2.

Н 2М п 0 4 в св об од н ом  состоян ии неизвестна; не получен и оксид 
M n  (V I )  —  М п 0 3.

Р а створы  ман ганатов  окраш ен ы  в темно-зеленый цвет иона 
М п 0 42 - . И звестны  лишь м анганаты щ елочны х металлов. Они х о 
р ош о  р астворим ы  в ра ств ор а х  щелочей. В воде  и ра ств ор а х  сл а 
бы х  кислот  манганаты ди спропорц и он и рую т:

3 M n 0 42- + 2Н 20  =  М п 0 2 +  2 M n 0 4- + 4 0 Н - ,

ЗМ п0 42_+ 2 С 0 2 =  М п 0 2 +  2 М п 0 4_ + 2 С 0 32 - .

В се  производны е M n  (V I )  явл яю тся  окислителям и и легко в о с 
стан авл и ваю тся  в щелочной среде  д о  М п 0 2, в кислой —  д о  солей 
M n ( I I ) .  П рои зводн ы е  M n  (V I )  м ож н о  окислить д о  M n ( V I I ) ,  на
пример:

2 К 2М п 0 4 +  С12 =  2КС1 +  2 К М п 0 4.

П роизводны е M n ( V I I )  —  сильные окислители. О к си д  М п 2 0 7  

вы деляется  в виде зелен овато-черной  м аслянистой  ж и д к ости  при 
действии 9 0 % -н о г о  р аствора  H 2S 0 4 на К М п 0 4 по реакции

2 K M n 0 4 +  2 H 2S 0 4 = ^ =  Мп20 ,  +  2 K H S 0 ,  +  Н 20 .

О н устойчив ниж е 273 К. При бол ее  вы соких тем п ературах  М п 2 0 7  

разлагается  со  взры вом  на М п 0 2 и 0 2, С п ирт при соп р и к осн ов е 
нии с М п 20 7 воспламеняется . М п 2 0 7  раствори м  в воде. О т в е ч а ю 
щ ая ем у марганцевая кислота Н М п 0 4 известна только  в р а створ е  
с  концентрацией, не превы ш аю щ ей 20%  (вы ш е этой  концентра
ции она разлагается  на М п 0 2 и 0 2).

Н М п 0 4 —  сильная кислота. С ол и  м арганцевой  ки слоты  (п ер 
м ан ганаты ) окраш ен ы  в малиновый цвет иона М п 0 4~. Н а и б ол ее  
важ ны м среди перм анганатов  является перм анганат калия. Он 
умеренно р аствори м  в воде  (при 298 К  в 100 г воды растворяется  
6 г К М п 0 4). При нагревании разлагается  по реакции

2 К М п0 4 =  К 2М п 0 4+ М п 0 2 +  0 2.

К.МПО4 —  сильный окислитель. Х арактер  восстановления 
К М п 0 4 в зависим ости  от  среды  и л лю стрируется  сл едую щ и м и  по- 
луреакциями:

в нейтральной и сл абок и сл ой  среде



в кислой среде

М п 0 4- + 8 Н + + 5 ё  =  М п 2+ +  4 Н 2 0 ,  £ ° = 1 , 5 1  В ; 

в сил ьнощ елочной  среде

М п 0 4- + 1 ё  =  М п 0 42- ,  £ °  =  0,56 В.

Р а ст в о р о м  К М п 0 4 пр отр авл и ваю т  различные со р т а  д р евеси 
ны. Он используется  для очистки С 0 2 при приготовлении мине
ральной воды ; 4 %  К М п 0 4 находит применение в медицине. К а к  
сильный окислитель он используется  в технике и л абор атор н ой  
практике.

Н и ж е приведены дополнительны е примеры реакций с участием 
производны х V I IB  группы:

2Mn2+ +  5 Р Ь 0 2 +  4Н+ =  2 М п 0 4~ + 5РЬ 2+ + 2Н 2 0 ,

М п С 0 3 =  М п 0  +  С 0 2,

М п С 2 0 4 =  М п О  +  С О  +  С 0 2,

2 (N H 4) М п Р 0 4 • Н 20  =  М п 2 Р 2 0 7 +  2 N H 3 +  2Н 2 0 ,

МпО +  С12 =  МпС12 +  1 /2 0 2,

M n C l 2 +  2N aO H  =  M n ( O H ) 2 +  2N aC l,

2 M n ( 0 H ) 2 +  2B r 2 = 2 M n 0 2 +  4H B r,

2Мп(ОН)2 +  1/202 +  Н20  == 2МпООН +  2Н20 ,
бурый

2М пО ОН  4 *1 / 2 0 2 +  ЗН 20 =  2М п(О Н ) 4 -> -2М пО(ОН ) 2 +  2 Н 20 ,
черный

M n(N 03)2 =  М п02 +  2NOa,

2 M n S 0 4 +  5K 2 S 2 0 8 +  8Н 20  =  2 H M n 0 4 +  5K 2 S 0 4 + 7 H 2 S 0 4,

M n C I 2  +  (N H 4 ) 2 S = M n S  +  2 N H 4Cl,

M n S  +  2H 20  +  0 2  (в о зд у х )  = M n ( O H ) 4 + S ,

M n 2 0 3 +  H 2 S 0 4 =  M n S 0 4 +  H 2 M n 0 3,

1200K
3Mn20 3 = =  2Mn30 4 +  l /2 0 t , 

м~п^'7\Г~'M n2 Mn 0 4

ЗМ п0(0Н )2+ЗЫа2С0з +  КС10з =

=  3N 32Mn04 +  KC1 +  ЗСО 2 -f* ЗН 2 О ,



M n 0 2 +  н 20 2 +  H2S 0 4 =  M n S 0 4 +  2H20  +  0 2, 

HA = = H , 0 + l / 2 0 2.

4M n02 +  4FeS04 L  4MnS04 +  2Fe20 3 +  Oa,

M n02 +  BaO =  BaMnOg,

[ 1 0 0 0 K

2M n02 Mn20 3 +  l /2 0 3,

M n 02 +  2KOH +  1/20 , =  K2M n04 4- H20 ,

2 K M n 04 +  16HC l-»-2KC 1 +  5C12 +  2M nCl2 +  8H20 ,

2 K M n 04 +  5H20 2 +  3H2S 0 4 =
=  5 0 2 +  2 M n S 04 +  K2S 0 4 +  8H20 ,

2 K M n 04+ 3 M n S 04 +  2H20  =  5 M n 02+ K2S 0 4 +  2H2S 0 4,

4KM n04 +  3C2H5OH =  4M n02 +  3CHSC Q 0H  +  4K 0H  +  H20 ,  

2KM n04 +  5H2C20 4 +  3H2S 04 =  10C02 +  4MnS04 +  K2S 04 +  8H20 , 

2KM n04 4- 2NH3 -  N2 +  2М п02 +  2K 0H  +  2H20 ,

2KM n04 +  3Na2S 03 +  H20  =  2M n02 +  3Na2S 0 4 +  2K 0H ,

2KM n04 +  K2S 03 +  2K 0H  =  2K2M n04 +  K2S 04 +  H20 ,

2KM n04 +  5Na2S 03 +  3H2S 0 4 •-= 2M nS04 +  5Na2S 04 +  K2S 04 +  3H20 ,  

3K2M n04 +  2H2S 0 4 =  2K M n04 +  2K2S 04 +  M n02 +  2H 20 .

Э лем енты  подгруппы  м арганца —  типичные d -металлы. М а р 
ганец доста точ н о  реакц ионносп особны й металл. В ряду  М п, Те, 
R e реакционная с п о со б н о ст ь  падает. Д л я  марганца характерен  
ш ирокий н абор  степеней окисления. В соответстви и  с устойчивой  
степенью  окисления важ нейш ими соединениями марганца явля
ю тся  производ ны е М п (I I )  и М п 0 2; для рения —  производны е 
R e  ( I V )  и соли рениевой кислоты. Соединения М п ( I V ) ,  М п  (V I ) ,  
М п  (V I I )  —  сильные окислители. П р ои звод н ы е  рения д а ж е  в сте 
пени окисления + 7  явл яю тся  сл абы м и окислителями.

Б ольш инство  важ нейш их производны х элем ен тов  подгруппы 
марганца р а ств ор и м о  в воде. Э лем енты  подгруппы марганца не 
взаи м од ей ствую т  с водородом . Специфическими производными 
эл ем ен тов  подгруппы марганца явл яю тся  карбонилы  [ M ( C 0 ) s ] 2 - 
М арган ец  является важ ной д о б а в к о й  ко многим специальным 
м аркам  сталей и сплавов. Рений —  важ ная д о б а в к а  к иридию; 
сплавы  рения с иридием исп ользую тся  как заменители платины



§ 18. VIIIE ГРУППА. ЖЕЛЕЗО. КОБАЛЬТ. НИКЕЛЬ. 
ПЛАТИНОИДЫ

ЖЕЛЕЗО, КОБАЛЬТ, НИКЕЛЬ

Fe Со Ni

Электронная конфигурация 3de4s2 3d74s2 3d84s2
Ковалентный радиус, нм 0, U 7 0 ,116 0,115
Ионный радиус, нм 0 ,0 6 5 (+ 3 ) 0 ,065( + 2 ) 0 ,0 6 9 (+ 2 )
Энергия ионизации, эВ 7,89 7 ,87 7 ,63
Сродство к электрону, эВ 0 ,58 0 ,94 1,28
Т „л, к 1812 1765 1788
Т’кип. К 3143 3263 3173
Плотность, г /см 3 7 ,87 8 ,84 8,91
Электропроводность 10 10 14
Электроотрицательность 1,64 1,70 1,75
Степень окисления 2 ,3 ,6 2 ,3 2 ,3
Содержание в земной
коре, мас.% 4 ,7 4 ,0 - 10"3 1 , 8 - 1 0 -2

О б щ и е сведения. Ж е л е з о  —  один из сам ы х распространен ны х 
металлов  на земле. О сн овн ая  часть ж елеза  в природе н аходится  
в виде ки слородн ы х соединений F e 2 0 3  (г ем а ти т ) ,  (F e 11, Р е 1 П)з 0 4  

(м а гн ети т ) ,  F e 2 0 3 - 2 F e ( 0 H ) 3 (буры й  ж ел езн я к ) .  Значительные к о 
личества ж елеза  встречаю тся  в виде минерала сидерита ( F e C 0 3) 
и пирита (F e S 2). Д л я  к обал ьта  и никеля (отчасти  и ж е л е за )  х а 
рактерно  сов м естн ое  н ахож ден ие с серой  и мы ш ьяком : C o A sS ,  
NiS , C a A s S 2, N iS , F eA sS , (F e C o )A s S .

В чистом  состоян ии  Fe, С о  и Ni —  бл естя щ и е  бел ы е металлы 
с сер оваты м  (Fe, С о )  и сер ебр и сты м  (N i)  оттенком . К о б а л ь т  не
скол ьк о  тверд  и хрупок , ж елезо , никель легко кую тся  и п р ок а 
ты ваю тся .  Fe, С о ,  Ni —  сильные ф ерромагнетики.

В ря д у  F e— С о — Ni вы сш ая устойчивая степень окисления п а 
дает . Н а и б ол ее  устойчивой  степенью  окисления С о  и Ni явл я 
ется +  2, Fe —  + 3  (для к обал ьта  и никеля степень окисления 
+  3 характерна  только для низкоспиновы х к ом п л ек сов ) .  В се  эл е 
менты V IIIБ  группы, в том числе Fe, С о ,  Ni, сильные ком плексо- 
образовател и . Д л я  ж елеза  в осн овн ом  характерны  октаэдри чески е  
ком пл ексы ; для никеля и о собен н о  кобал ьта  известны как о к т а 
эдрические, так  и тетраэдрическ ие  ком плексы .

Со ( I I )  о б р а зу е т  тетраэдрическ ие  ком пл ексы  (^ -к о н ф и г у р а 
ция) легче, чем все други е  ионы переходны х металлов. Различия 
м еж д у  ком плексны ми ионами кобал ьта  с К Ч  =  6  и КЧ =  4 неве
лико. В водном  растворе , например, наряду  с основн ы м  ионом 
[Со(Н20 )б ]2+ розов ого  цвета обн а р у ж и в а ется  хотя и малая, но 
конечная концентрация [Со(Н20 ) 4] 2+ (синего  ц в ета ) :

[ С о ( Н 2 0 ) 6 ] 2 + ^ [ С о ( Н 2 0 ) 4] 2+ +  2Н 2 0 .



При добавл ен и и  к розовы м  р аствор ам  иона [ С о ( Н 2 0 ) б ] 2+ из
бы тк а  хл орид-иона об р а зу ется  синий тетраэдрический  ком пл екс
[С о ( С 1 ) 4] 2+:

[ С о ( Н 2 0 ) 6] 2+ +  4 С 1 - =  [С о (С 1 )4] 2+ +  6 Н 2 0 .

Б ольш инство  ком п л ексов  никеля (К Ч  =  4 )  —  плоские квадраты  
(^ -к о н ф и г у р а ц и я ) .  Т етраэдри ческ и е  ком пл ексы  никеля н ем н ого 
численны. К  числу таких отн ося тся  ком плексы  [N iF 4] 2_ (F  —  ион 
гал оген а ) .  Д л я  Ni ( I I )  очень характерны  хелатны е ком плексы , в 
том  числе с Э Д Т А . В аж н ейш им и неорганическими лигандами Fe, 
С о  и Ni явл яю тся  CN~, Н 2 0 ,  N H 3, а та к ж е  N 0  (для F e2+ ).  Н и ж е  
приведены осн овн ы е  классы  соединений эл ем ен тов  сем ей ства  ж е 
леза и н екоторы е их важ нейш ие представители.

О ксиды : М О , М 3 0 4, М 2 0 3; 
гидроксиды : М ( О Н ) 2, М ( О Н ) з ;
соли: хлориды , бром и д ы , ф ториды , сульф аты , нитраты и т. д . ;  
сл ож н ы е окси ды : М " М 2 0 4, М |ПМ 0 3 и др.;
ионы в водных растворах :  [ Р е ( Н 2 0 ) б ] 3+ (ж е л ты й ) ,  [N i (H 2 0 ) 6] 2+ 
(зел ен ы й ), [ С о ( Н 2 0 ) б ] 2+ (р о з о в ы й ) ;
ком плексны е соединения: М 4 ' [М (С Ы )б ]  (M  =  F 2+, С о 2+) ,
М 3 1 [ M ( C N ) 6] (M  =  F e3+, С о 3+ ) ,  M 2 I[ N i ( C N ) 4] ,  M 2 ' [ F e 3+-
• ( C N ) 5 X] — пруссидны е соединения ( X = N O ,  N H 3, H 2 0 ,  N 0 2_ , 
S C N - ,  S 0 32- ,  N 0 S - ) , M 3 , [ C 0 ( N 0 2) 6] ) Кз [C o F 6] ; 
двойны е соли: M IF e ( S 0 4 ) 2 -1 2 H 2 0 ,  (N H 4 ) 2 F e ( S 0 4 ) 2 - 6 H 2 0 ,
M 2 ' C o ( S 0 4 ) 2 - 6 H 2 0 ,  M 2 ' N i ( S 0 4 ) 2 -6 H 2 0 ;  
сульф иды : F e " S 2 , F e 2 S 3, M S ;
карбон аты : F eC 0 3 , Р е ( Н С О з ) 2, [ M ( 0 H ) ] 2 C 0 3 (где  M = N i 2+, 
C o 2+) и нек оторы е  другие, например [F e ( C 0 ) 5 , С о 2 ( С О ) 8, 
Ni ( С 0 ) 4] .
С оп оставл ен и е  —  Д 0 ОбР (к Д ж /м о л ь )  окси дов , хл ори дов  и с у л ь 

ф идов  эл ем ен тов  сем ей ства  ж елеза :

FeO СоО NiO

243, 1 214,5 211,5

FeCl2 CoCl 2 NiCl2

302,2 267,1 257,9

FeS CoS NiS



О к сиды  М О  нерастворим ы  в воде  и щ елочах . О твеч а ю щ и е  им 
ги дроксиды  М ( О Н ) 2 п ол учаю т  при воздействии на соли  этих  м е 
т а л л о в  сильными щ елочами. F e ( O H ) 2 (б е л о го  ц в е т а ) ,  на воздухе  
б ы ст р о  б ур еет  за счет п ерехода  F e 2̂ - в F e 34-; N i ( O H ) 2 (зеленого  
ц вета ) устойчив на воздухе ; С о ( О Н ) 2  (р о зо в ы й )  возд у х ом  м ед 
ленно оки сляется

F e3+ + e  =  F e2+, £ ° = 0 , 7 8  В ;

С о 3 + + ё = С о 2+, £ ' ° = 1 ,8 4  В.

И з окси дов  М 2 0 з  важ нейш им является F e 2 0 3. Н ек отор ы е  при
родн ы е разновидности  это г о  окси да  исп ользую тся  в качестве  мине
ральных к р асок  (ж елезн ы й сурик, о х р а ) .  П ри прокаливании F e 2 0 3 

о б р а зу е т ся  черный окси д  Рез0 4.
Гид рокси д ы  М ( О Н ) 3 су щ е ст в у ю т  в нескольких ф орм ах. О дна 

из них —  М О О Н . F e O O H  встречается  в природе. Ч ерн о-коричн е
вый о с а д о к  С о ( О Н ) 3  легко получить при окислении С о ( О Н ) 2. 
N i ( O H ) 3  (черного  ц вета )  м о ж н о  получить при окислении N i ( O H ) 2 

лиш ь сильными окислителям и, такими как В г2, N aO C l.  Г ид роксид  
F e ( O H ) 3 обы ч н о  пол учаю т из солей F e  ( I I I ) .

М ( О Н ) з  —  осн овн ы е  ги дроксиды ; ги дроксиды  С о  ( I I I )  и 
Ni ( I I I )  м ож но растворить  в концентрированны х щ елочах , при этом  
о б р а з у ю т с я  ком плексны е соединения со ста в а  [ М ( О Н ) 4]2 - .

N i ( O H ) 3 —  сильный окислитель; прим еняется  при и зготовл е
нии ж елезо -н икел евы х  щ елочны х акк ум уля торов . В таком  акк у
м у л я т о р е  имеет место  реакция

разрядка
Fe +  2N iOO H  +  2 H 2O ^ I Z Z Z r r t  F e(O H )a +  2 N i(O H )a, £ « = 1 , 3  В.

зарядка

Б ольш и н ство  солей  эл ем ен тов  сем ей ства  ж ел еза  р а створ и м о  
в воде  (н ерастворим ы  карбон аты , ф осф аты , силикаты и н ек ото 
ры е д р у ги е ) .  Р а ств ор ы  солей F e3+ (ж ел тог о  цвета ) из-за ги дро
лиза и м ею т сильно ки слую  реакцию. П ри действии в осста н ови те 
лей (S n C l2, H 2 S, Zn, K I)  в присутствии соли  Fe ( I I I )  м ож н о  пере
вести в соли F e  ( I I ) .  Н априм ер , количественно протекает  реакция

F 3+ + I ~ = F e 2++  1/2 12.

Э та  реакция л еж ит в о сн ове  объ ем н ы х  м етод ов  определения F e ^ .
В аж н ейш им и сол ям и  эл ем ен тов  сем ей ства  ж ел еза  явл яю тся  

хлориды , нитраты и сульфаты.
И з производны х други х  степеней окисления рассм атри ваем ы х  

эл ем ен тов  п р ед ставл я ю т  интерес соединения F e  (V I )  —  ф ер р а 
ты —  производны е неизвестной ж елезной  кислоты  H 2 F e 0 4. И х п о 
л учаю т при сплавлении F e 2 0 3 с  сильными окислителям и в п ри сут
стви и  щелочей, например:



Ф ерраты  щ елочны х м етал лов  —  л егк ор аствор и м ы е соединения. 
П ри воздействии на K 2 F e 0 4 солей В а ^  вы падает  ф и ол етов о -к р а с 
ный о са д о к  B a F e 0 4:

K 2 F e 0 4 +  B a C l 2 = B a F e 0 4 +  2KCl.

В водном р а створ е  ферраты  р азл агаю тся :

4K2F e 0 4-Н О Н гО  -  4Fe (О Н  ) 3 + 8 К О Н  +  3 0 2.

ПОЛУЧЕНИЕ И ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА

Х имически чисты е Fe, С о  и Ni пол учаю т эл ектрол и зом  сол ей  
или восстановл ением  ок си д ов  вод ор од ом . Ж е л е з о  п ол учаю т  та к 
ж е  разлож ени ем  пентакарбонила F e (C O )s :

Fe(CO ) 5 == Fe +  5СО.

Ж е л е зо ,  полученное из пентакарбонила, н азы ваю т «к а р б о н и л ь 
ны м». Д л я  нуж д техники используется  не чистое, а техническое  
ж ел езо ,  п р ед ставл я ю щ ее  со б о й  сплав ж ел еза  с у гл ер одом  (см. 
н и ж е).

Ж ел езо ,  кобал ьт ,  никель —  металлы средней хим ической  ак
тивности. В о т су тств и е  влаги они не реаги рую т д а ж е  с активными 
м еталлоидами. При нагревании взаим од ействие  этих  м етал лов  с 
м еталлоидам и (О 2 , S, С12, В г2) протекает  энергично. С азотом  все 
три металла не взаи м од ей ствую т. Н итриды  п ол уч а ю т  при в оз 
действии на порош ки этих металлов  га зообр а зн ы м  N H 3 . Fe, Со, 
о со б е н н о  Ni, при повы ш енных тем п ератур ах  п огл ощ а ю т  значи
тельное кол ичество  водорода . Выделенны е из соединений в с о 
стоянии м ел кодисперсны х  п ор ош к ов  Fe, С о ,  Ni о б л а д а ю т  пиро
ф орным и свой ствам и  —  са м овосп л а м ен я ю тся  на воздухе  при о б ы ч 
ной температуре.

Ж е л е зо  легко р астворяется  в разбавлен ны х ки сл отах  с о б р а 
зованием  иона [ F e ( H 2 0 ) 6] ^  и выделением Н 2. К о б а л ь т  и никель 
легко р аств ор я ю тся  лишь в окислительны х средах :

3Ni +  8 H N 0 3 pa3 6  =  3 N i ( N 0 3 ) 2  +  2 N 0  +  4 H 20  (С о  аналогично).

П ри воздействии концентрированны х ки слот  (H 2 S 0 4, H N O 3 ) 
ж ел езо  покры вается  защ итной  плотной пленкой оксида  (п асси ви 
р у ется ) .

Т ехническое  ж ел езо  из-за повы ш енной эл ектрохим и ческой  ак
тивности на возд ухе  подвергается  коррозии. О б р а зу ю щ и й ся  при 
этом  на ж елезны х изделиях слой рыхлой непрочной рж авчины 
с о сто и т  главным о б р а з о м  из F eO O H . И з-за  коррозии в мире еж е 
годно теряется  не менее 20 м а с .%  всей его добы чи. С угл еродом , 
ф осф ор ом , м ы ш ьяк ом , кремнием и бор ом  Fe, Со, Ni о б р а з у ю т  как 
тверды е растворы , так  и соединения (FeeC, FesSi, С 0 3 С, С о 2 В„. 
N i2B и др.)



Н а и б ол ее  важ ны м и в практическом  отнош ении явл яю тся  ж е 
л езоугл ер од и сты е  сплавы с  низким сод ер ж ан и ем  угл ерода . П р е д 
ставлен ие  о б  их строении м о ж н о  получить на основании д и а гр а м 
мы состояния F e— F e 3C. К а к  видно из рис. 17.19, д о  тем п ературы  
9 1 Г  С (1184 К )  чистое  ж ел езо  имеет a -м одиф ик ацию  ( О Ц К ) ,  выше 
этой тем п ературы  —  -у-модификацию ( Г Ц К ) .  v -F e  при тем п ера 

т у р е  1382°С (1655 К )  переходит в б -м оди ф и к ац и ю  (О Ц К ) .

17.19. Диаграмма состояния Fe— ИезС

Т верды й раствор  угл ерода  в a -F e  —  феррит —  растворяет  не
зн а ч и тел ьн ое  количество  у гл ер од а ; в -y-Fe —  аустените —  р а ст в о 
р я е т ся  д о  22 ,14%  угл ерода . С од ер ж а н и е  в спл аве  до  6 ,67%  угл е
рода  отвечает  о б р а зо в а н и ю  хим и ческого  соединения F e3C (цемен
ти т ) .  Ц ем ен ти т плавится при 1660°С (1923 К ) .  Э втектический 
спл ав  (точка с )  сод ер ж и т  4,3 м а с .%  у гл ерода  и имеет Тпл =  
=  1147°С (1420 К ) .  В интервале концентраций угл ерода  0 ,8 —  
2,24%  кристал л изуется  аустенит. Т очка  s отвечает  его  эвтектои д- 
ном у расп ад у  (эвтектический р аспад  л ю б о г о  твердого  р а ств о р а ) .  
Н и ж е  727° С (1000 К )  при содерж ан и и  угл ерода  в сплаве менее 
0 , 8  м а с .%  из аустенита обр а зу ется  феррит.

Ж е л е зоу гл ер од и сты е  сплавы с содерж ан и ем  угл ерода  менее 
-2 ,14%  явл яю тся  осн овой  для п рои звод ства  сталей , а бол ее  
2 ,14 %  —  чугунов. В ковких сталях  у гл ерода  сод ер ж и тся  не бол ее  
1  м а с .% .

Ж е л е з о ,  кобал ьт , никель легко д а ю т  сплавы  практически со  
в сем и  металлами. Так, легированны е стали с о д е р ж а т  М п, Сг, Со, 
Ni, Nb, W , Ti и др.



М еталлический С о  и Ni к ром е п рои звод ства  сталей  и спл авов  
исп ользую тся  в качестве  эл ектрохим и ческих  покрытий различных 
•металлических изделий. О ксиды  Fe ( I I ) ,  Ni ( I I ) ,  С о  ( I I )  явл яю тся  
осн овой  окси дны х ф ерром агн ети ков  (ф ер р и тов ) .  О к си ды  кобал ьта  
исп ользую тся  та к ж е  для изготовления синих эм алей  и окраск и  
стекол  в синий цвет.

Н и ж е приведены нек оторы е реакции эл ем ен тов  сем ей ства  ж е 
леза.

юоок
C o S 0 4 = =  СоО 4 - S 0 2 +  1 /2 0 2 (Ni аналогично),

2 F e S 0 4 =  F e 2 0 8 +  S O 2 +  S 0 3,

3Fe2 0 3 f  СО ^ 2Fe.,04 -I-С 0 2, 1 Реакции, лежащие в основе доменных 
Fe30 4  +  C 0  =  3 F e 0  +  C 0 2, j процессов получения чугуна.

F e 0  +  C 0  =  F e  +  C 0 2,

2Fe 2 C l 6 +  C u2S =  4 F eC l 2 +  2 C u C l 2 +  S,

Fe 2 S 3 +  4НС1 =  2F eC l 2 +  S +  2 H 2 S,

2 F e C l 3 +  2KI =  2 F e C l* + 1 2  +  2KC1,

2F eC l 3  +  3N a 2 C 0 3 +  3 H 20  =  2Fe ( O H ) 3 +  6 N aC l +  3 C 0 2,

Fe*+ +  H P O 4 2-  +  C H 3 C O O -  =  F e P 0 4 +  C H 3 C O O H , 

2 C 0 ( 0 H ) 2 + N a C 1 0 + H 2 0 = 2 C 0 ( 0 H ) 3 + N a C l ,

C o 2 0 3 +  2 H 2 S 0 4 =  2 C 0 S O 4 + 1 / 2  0 2  -t- 2H 2 0 ,

Fe 20 3 +  N i 0  =  NiFe 20 4,

Ni +  4C O  =  Ni (C O )  4,

C 0 ( N H 8 ) e C l2 + 6 H 20  =  C 0 ( 0 H ) 2  +  4 N H 3 -H 20  +  2NH4Cl,

2Fe 3 + + 2 S 2 0 3 2- = 2 F e 2+ +  S 40 62-  

F e C 0 3 +  C 0 2 +  H 20  =  Fe ( H C 0 3) 2, 

2 C o 2 + + C 0 3 2 - + 2 H 2 0 =  (С о О Н )2СОз +  2Н+

(Ni анал огичн о),

N iS  +  2 H N 0 3 +  2 H + = N i 2+ +  2 N 0 2  +  S +  2 H 2 0 ,  

3 F e 2 + + 2 [ F e ( C N ) 6 ] 3- = F e 3 [ F e ( C N ) 6 ] 2  

(качественная реакция на F e2+ ) ,

4F e 34 + 3 [F e  (C N ) 6]4^ = F e 4[Fe (C N )  6] 8 

(качественная реакция на F e ^ ) ,



2 K+ +  N a + +  [ C o ( N 0 2 ) 6 ] 3- = K 2Na [ C o ( N 0 2) 6] 

(количественная реа к ц и я ),

0  ОН
t I

H 3C — C = N — O H  H„C— C = N 4  / N = C — C H 3

N i2+  + 2  | =  ' | > N i <  | + 2 H + .
H 3C — C = N — O H  H 3 C— C = N ^  N = C — C H 3

1 \
О Н  о

(реакция Чугаева)

ПЛАТИНОИДЫ

Ru Rh Pd

Электронная конфигурация 4d75si 4d85si 4d105s°
Ковалентный радиус, нм 0,125 0,125 0,128
Ионный радиус, нм 0,062( + 4 ) 0 ,0 6 7 (+ 3 ) 0 ,0 8 6 (+ 2 >
Энергия ионизации, зВ 7,37 7 ,45 8,34
Сродство к электрону, эВ 1,51 1,68 1,02
Тпл, К 2523 2236 1827
Т’кип. К 4473 3473 3213
Плотность, г/см '1 12,4 12,44 12,02
Твердость по шкале Мооса 6 ,5 — 4 ,8
Электропроводность 10 19 10
Электроотрицательность 1,42 1,45 1,35
Степень окисления 2 ,3 ,4 ,6 ,8 2 ,3 ,4 ,6 2 ,4
Содержание в земной 
коре, мае. % 5 ,0 -1 0 -“ 1 ,0 -10-» ,5 ,0 .1 0 -*

Os Ir Pt

Электронная конфигурация 5d66s2 5d77s3 5d®6s®
Атомный радиус, нм 0 ,126 0,127 0,130
Ионный радиус, нм 0 ,0 6 3 (+ 4 ) 0 ,063( + 4 ) 0 ,0 6 3 (+ 4 )
Энергия ионизации, эВ 8 ,5 9 ,1 8 ,9
Сродство к электрону, эВ 1,44 1,97 2 ,13
Гпл, К 3300 2720 2042
^КИП» К 5273 4773 4073
Плотность, г /см 3 22 ,5 22,4 21,45
Твердость по шкале Мооса 7 ,0 6 ,5 4 ,3
Электропроводность 11 16 10
Электроотрицательность 1,2 1,55 1,44
Степень окисления 2 ,3 ,4 ,6 ,8 3 ,4 ,6 2 ,4 ,6
Содержание в земной 
коре, мае. % 5 ,0 -1 0 -» 5 , 0 - 10-« 5 ,0 -1 0 -»

О бщ и е сведения. Все платиноиды отн ося тся  к числу м а л о р а с 
пространенны х элементов. Они очень распылены , чащ е всего  встре
чаю тся  в виде совм естн ы х  примесей в сул ьф и дах  и арсен ид ах  
переходны х металлов  и п реж де всего  никеля. В виде скоплений 
(р оссы п ей ) они находятся  лишь в са м ор од н ом  состоянии. В таких 
р оссы п я х  бол ьш е всего  платины. И з-за  бл изости  химических 
свой ств  разделение платиноидов весьм а трудная задача. В с в о 



бод н ом  состоянии —  эт о  тугопл авки е  и труднол етучие  металлы . 
И з них палладий и платина легко п од д аю тся  механической о б р а 
ботке , остальны е бол ее  хрупки.

В хим и ческом  отнош ении платиноиды чрезвычайно устойчивы. 
В обы чн ы х усл ови ях  на ком пактны е металлы  не д ей ств у ю т  д а ж е  
са м ы е  активные металлоиды . П ри нагревании сп о со б н о сть  к взаи 
м од ей стви ю  различается . Н априм ер , по отнош ен ию  к ф тор у  у ст о й 
чивее други х  родий, к сере  —  рутений. В целом  наименее активна 
из всех  платиноидов платина, за ней по активности стои т  иридий. 
П л атинои ды  явл яю тся  активными катализаторам и. О тл ичител ь
ной о со б е н н о ст ь ю  платиноидов (о собен н о  P d  и P t )  является  сп о 
с о б н о с т ь  погл ощ ать  бол ьш и е  количества  в од ор од а  ( 1  об . P d  п о 
гл ощ ает  800 об . Н 2).

J В р а ств ор и м ое  состоян и е  все металлы м ож н о  перевести сп л а в 
лением со  щ елочам и в присутствии окислителей. О сьм ий  и пал л а
дий раствори м ы  та к ж е  в H N O 3 , а платина —  в царской  водке.

Р астворен и е  платиноидов ил лю стри руется  реакциями:

3Pt +  4 H N 0 3 + 1 8 H C l  =  3H 2 PtCl6 +  4 N 0  +  8 H 20  

(аналогично Pd, R u ) ,

O s  +  8 H N 0 3 Ko>m =  0 s 0 4 +  8 N O 2  +  4 Н 2 0 ,

Ru +  N a N 0 3 +  4 N a O H  =  R u 0 42- + N O  +  5 N a + + 2 H 2 0 .

Н ек отор ы е  соединения рутения и осм и я  п охож и  на соединения 
ж ел еза ; родий и иридий о б н а р у ж и в а ю т  нек оторы е сход ства  с  к о 
ба л ьтом , палладий —  с сер ебр ом , а платина —  с золотом .

О см ий  имеет скл он н ость  к об р а зов а н и ю  вы сш его окси да  0 $ 0 4; 
иридий в соединениях преим ущ ественно н аходится  в состоянии 
окисления + 3  и + 4 ,  палладий и платина —  в состоянии + 2  и 
+  4.

У платиноидов сильно вы раж ен а  тенденция к к ом п л ек сообр а -  
зованию . В се  п роизводны е пл атиноидов  неустойчивы. В бол ьш и н 
ств е  случаев  выш е 500 К  они р азл агаю тся  д о  металла.

О сн овны е производны е платиноидов приведены ниже.
Из полученных соединений платиноидов наиболее непрочными 

явл яю тся  оксиды. О к си ды  Ru и O s —  сл абок и сл отн ы е , a Pd, Ph, 
Pt и Ir —  сл абоосн овн ы е . В водн ы х р а ств ор а х  м ож н о  получить 
Ru2+, R h 2+, P d 2+. Д л я  всех  платиноидов (к р ом е  P d  и P t)  и звест 
ны карбонилы  м етал лов  (Ir 2 ( C O ) 8; O s 2 ( C O ) i 0) .  Н а и б ол ее  и звест 
ными из производны х платиноидов явл яю тся  R u C l3, IrC l3, P d C I2, 
H 2 P tC l6, 0 s 0 4.

П ракти ческое  использование платиноидов в осн овн ом  связано 
с  каталитическими свой ствам и  сам их м етал лов  и с применением 
их спл авов  (A u — P d ; P t— Ph; Pt— Ir и Др.). Н а и б ол ее  ва ж н ое  
значение из платиноидов имеет платина: в металлургии сп л авов  
(п р еж д е  всего  с A u, Rh и I r ) ,  как катал изатор  и как б л а г о р о д 
ный металл.
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Энтальпии образования (— A tf0gp, кДж/моль) некоторых галогенидов и 
оксидов платиноидов

RuCl3 RhCl3 IrCl3 PdCl2 PdBr2 Pdl2

263,3 250,8 250,8 275,9 100,3 66 ,9

PtCl4 PtCl2 PtBrj Ptl4

267,5 142,1 167,2 83,6

0 s 0 2 Ir02 P t0 2

394,0 243,0 59 ,4

Н и ж е приведены некоторы е химические реакции платиноидов:
O s  +  2 0 2=  O S O 4 ,

Ru +  О 2  =  R u 0 2l 
Pd  +  S =  P dS ,

Pt +  2As =  P tA s2,

O s +  2C12 + 1 /2 0 2  (в о з д у х )  = O s O C l 4,

Ru +  2C12 + 1/2 0 2  (в о з д у х )  =  RuOC14,

2Rh +  3C l 2 =  2R hC I 3  (Ir ан ал оги чн о),

Pt +  2C l 2 = P t C l 4,

H 2 [P tC l6] +  2H 2!S =  6HC1H- P tS 2,

P d ^ +  (N H 4) 2S =  P d S  +  2 N H 4+, 

[ P t ( B r ) 6 ] 2- + 6 C l - = [ P t ( C l ) 6 ] 2- + 6 B r -  

[ P t ( I ) 6 ] 2 - + 6 C l - = [ P t ( C l ) 6] 2 - + 6 I -  

2 0 s F 6 +  4 H 20  =  0 s 0 4 -Ь 8 H F  +  O s F 4,

IrF 6 +  5 H 20  =  I r 0 2  • 2 H 20  +  6 H F +  1/2 0 2,

Pt ( O H ) 2 +  1 /2 0 2 (в о з д у х ) +  H 20  =  Pt ( O H ) 4>

P t ( O H ) 4 +  2N a O H  =  N a 2 [ P t ( O H ) 6] (у стой ч и в ) ,  

P t ( O H ) 4 + 6 H C l =  H 2 [P tC l6] + 4 H 2 0 ,

H 2 [P tC l6] + 2 Z n  =  Pt ( ч е р н ь )+ 2 H C l  +  2 Z n C l2.



Элементы V I 11Б группы, с одной  стороны , похож и  на элементы  
V IIБ  группы (F e на М п, O s на R e ) и на элем енты  1Б группы (N i 
на Си, Pt на Au, Pd на A g ) .  П одчеркивается , таким об р а зо м ,  
непрерывная связь м еж д у  всеми d -элем ентам и дан ного  энергети 
ч еского  уровня; с другой  сторон ы , они очень близки м еж д у  со б о й :  
K 2 O SO 4 п охож  на K 2 F e 0 4, ам м иакаты  [ R h (N H 3 ) 6 ] X 3 —  на 
[ C o ( N H 3 ) 6 ] X 3. В се  они явл яю тся  к ом п л ек сообр азовател я м и , для 
всех характерна каталитическая активность. Специф ической  о с о 
бен н остью  платиноидов как эл ем ен тов  V I 11Б группы является их 
тугопл авкость , н есп особн ость  давать  у стойчивы е соединения.

§ 19. 1Б ГРУППА. МЕДЬ. СЕРЕБРО. ЗОЛОТО

Си Ag Au

Электронная конфигурация 4d105sl 5d106sl 6d107sl
Ковалентный радиус, нм 0, 117 0,135 0,134
Ионный радиус, нм 0,073( + 2 ) 0 ,П 5 ( + 1 ) 0 ,0 8 5 (+ 3 )
Энергия ионизации, эВ 7,73 7,53 9,23
Сродство к электрону, эВ 1,80 1,30 2,31
Т’пл. К 1356 1233,5 1336,4
Т’кип. К 2816 2440 3153
Плотность 8 ,96 10,50 19,3
Твердость по шкале Мооса 3 2,7 2 ,5
Электропроводность 37 59 40
Электроотрицательность 1,75 1,42 1,42
Степень окисления 1 ,2 ,3 1 ,2 ,3 1,3
Содержание в земной
коре, мае. % 0 , 0 1 1 , о - 1 0 - 5 5 , 0 - 10“ 7

О б щ и е  сведения. М едь, сер ебр о ,  зол ото  во многих отнош ениях 
нап ом инаю т элем енты  Ni, Pd, Pt. К а к  и элем енты  V I 11Б группы, 
они типичные ком п л ек сообр а зова тел и , в св о б о д н о м  состоянии лег
ко о б р а з у ю т  м еж д у  собой  и с другими м еталлам и сплавы, х а р а к 
тери зую тся  малым ср од ств ом  к ки сл ороду ,  встречаю тся  в с а м о 
родн ом  состоянии. Б ли зость  хим и ческого  поведения Си, A g ,  Аи 
с элементам и IA группы мала; она проявляется  в осн овн ом  в б л и 
зости  их оптических спектров.

М едь , сер ебр о ,  зол ото  известны с дал екой  древности  (с  3600 г. 
д о  н. э . ) .  М едь  и сер ебр о  в стречаю тся  в природе главным о б р а 
зом  в виде сульф идов, в том  числе совм естн о  с сульф идам и д р у 
гих металлов. В аж нейш им и минералами меди являю тся  C u F eS 2  

(м едный кол чедан ) ,  C u 2S (м едный б л е с к ) ,  С и20  (к уп р и т ) ,  
( С и 0 Н ) 2 С 0 3 (м а л а х и т ) .

Важ нейш ий минерал сер ебр а  A g 2S встречается  крайне редко. 
О б ы ч н о  он в качестве примеси находится  в сул ьф идах  свинца, 
цинка и меди.

Н а и б ол ее  обы чной ф орм ой  нахож дения зол ота  в природе я в 
ляется са м о р о д н о е  со стоя н и е  (россы п и  з ол отог о  п еск а ) .  В с в о 
бодн ом  состоянии все три метал ла  окраш ен ы  (Си —  красн ого ,



Ag —  бел ого , A u  —  ж ел того  ц в е т а ) ,  ковки, лучш е всех  остал ьн ы х 
м етал лов  провод ят  тепло и электричество .

Т ак  как Си, A g ,  А и  в ряду напряж ений находятся  за в о д о 
р од ом , их р а ст в о р я ю т  в окислительны х ср ед ах :  а именно Си и 
A g  в H N O 3 , зол ото  — в царской  водке:

3Cu +  8 H N 0 3  =  3 C u ( N 0 3)2 +  2 N 0  +  4H 2 0 ,

3 A g  +  4 H N 0 3 =  3 A g N 0 3 +  N O  +  2H 2 0 ,

3Au +  12 H C 1 +  3 H N 0 3 =  ЗНАиСЦ +  3N O  +  6 H 2 0 .

И з-за  малой активности зо л о т о  и се р е б р о  на в озд ухе  не изме
няются. С к и сл ор од ом  непосредственно (при нагревании) соед и 
няется только  Си; с серой — Си и о со б е н н о  A g . С вод ор од ом , 
а зотом  и угл ер од ом  все три м еталла не взаим одействую т. П о л у 
ченные искусствен но нитриды и карби ды  Си и A g  —  весьм а не
прочные соединения. Н а и б ол ее  легко металлы 1Б группы в за и м о 
д е й ств у ю т  с галогенам и; для Си и A g  получены ф ториды , х л о 
риды, бром и д ы  и йодиды; для А и  —  ф ториды  и хлориды.

О сн овн ы е  типы соединений Си , A g  и А и  и их представители 
приведены ниже.

Си Ag Au

Си20 ,  СиОН, Cu2S, СиХ 
( Х = С Г ,  Вг” , Г ,  C N -, 
S C N -),
производные [Си (N H 3).,]+, 
производные [СиС12]_ , 
производные [Cu (C N )2] - ,  
[СиСОС12]„
CuO, C u (O F )., CuS, CuS 0 4 • 
•5H20 , C u (N 0 3)2, 
(C u 0 H )2C 0 3
[CuX4]2- ( Х = С Г ,  B r ,  F - )  
производные [Cu (N H a)4]2+, 
K2[Cu02]

A g*0, AgO
A gF, A g C l/A g B r , Agl, 
AgX (X = C N ~ , N 0 ^ , 

1 /S C iO j- ,  1 /З Г 0 ® -, 

CH:,C C O -, 1 , 

1 /£C 0| “ )

KAg (C N )2
прсизводные| Ag (N H 3)^"]

[A g (S 2C 3)a]3-  (очень 
устс йчив)
AgiS

AuCN, Au.,,0
производные [A u (C N )2]~

производные [AuCl^T]

H[Au (CN )2] 
производные [AuCl4]~ 
прсизводные [AuBrj]" 
(A uB r3)o, AuCbj,
К [AuCl4], Na[AuCl.il 
H2 [AuCCl3)
H [Au(C N )4]

Н а и б ол ее  важ ны м и производны ми в степени окисления + 1  яв 
л яю тся  производны е A g  ( I ) ;  у стойчивы м и явл яю тся  окси д  и сул ь 
ф ид С и  (I )  (С и20  и C u 2 S ) .  О п ределенной  устой чи востью  о б л а 
д а ю т  галогениды меди. В ряду  галогенидов  меди (I )  у стой чи вость  
возр а ста ет  в ряду  F — C l— В г— I (C u F  неизвестен ) из-за больш ей 
сп особ н ости  бол ее  тя ж ел ого  галогенид-иона участвовать  в о б р а 
зовании дативн ы х связей. В концентрированны х р аствор ах  гал о 
ген оводородн ы х  кислот  галогениды М  (I )  о б р а з у ю т  ком плексны е 
ионы [М Г 2]~. Н а  галогениды похож и  цианиды. В аж н ы м  св о й ст 



вом  тр уд н ор а створ и м ы х  галогенидов  A g  ( I )  является  их с п о с о б 
ность под действием  света  р аспад аться  с выделением чи стого  с е 
ребра  по схеме:

2AgBr — 2 Ag  +  Br2.
Т акой  ф отохимический п роц есс  используется  в ф отограф ии. 

Галогени ды  эл ем ен тов  IB группы так ж е , как и платиноиды, о б 
р а зу ю т  карбон илгалогениды , например (С и С О С 1 )2. П рои зводн ы е  
С и  ( I ) ,  как правило, бесцветны , остальн ы е производны е М  ( I )  о к 
раш ены за счет дативн ого  взаимодействия.

О к си ды  М 20  (С и 20  — красный, A g 20  — тем н о-буры й , A g 20  — 
ф и ол етовы й ) в воде  нерастворим ы . И зменения их устойчивости  
в ряду  С и — A g — А и ил лю стри руется  ниже:

Оксид Си20 A gzO Ли,О

— Д # 0бр, кДж/моль 173 31 —

О тв еч а ю щ и е  окси дам  М 20  гидроксиды  М ( О Н )  им ею т  основн ой  
характер . В воде  все  соли М +  н ерастворим ы  (к р о м е  A gN O a, 
A g F ) .  К ом п лексны е соединения ионов М +  р а створ и м ы  в воде.

И з соединений М  (I I )  практически важ ны м и явл яю тся  п р ои з 
водн ы е С и 2+. О к си д  С и О  (черного  ц в е т а ) ,  как  и С и 2 0 ,  н ер а ств о 
рим в воде. С и ( О Н ) 2 —  с л а б о е  основан ие, сп о со б н о е  р а ств о р я ть 
ся не только  в кислотах , но и в р а ств ор а х  концентрированны х щ е 
лочей с образован и ем  непрочных купритов, например N a 2 C u 0 2 . 
Б ольш и н ство  прои звод н ы х  С и  (I I )  р а ств ор и м о  в воде  с  о б р а з о 
ванием ионов [ С и ( Н 2 0 ) 4] 2+ и  [ С и ( Н 20 ) б ] 2 + , в последнем сл уч ае  
д в е  молекулы воды находятся  на бол ьш ем  расстояни и  от  атом а  Си, 
чем остальн ы е четыре. М ол ек ул ы  воды  в ионе [С и ( Н 2 0 ) б ] 2+ м о 
гут п осл едовател ьно  зам ещ аться , обр а зу я , например, [ C u ( N H 3)* 
• (Н 2 0 ) 5] 2+, [ C u (N H 3 ) 4 (H 2 0 ) 2:] 2+.

И з производны х эл ем ен тов  1Б группы в степени окисления 
+  3 н аи более  устойчивы  и х о р о ш о  изучены ком пл ексны е со е д и 
нения золота.

П ри  добавл ении  к [АиС14]~  ги дроксида  щ ел очного  металла 
о б р а зу е тся  А и ( О Н ) 3 (ж ел то-коричневы й о с а д о к ) .  Э т о  м а л о у ст о й 
чивый ги дроксид  ам ф отерн ого  характера . И звестны  х л ори д  и б р о 
мид A u  ( I I I ) .  О б а  соединения дим ерны , в воде  частично ги дроли
зу ю тся  с образован и ем  соединений типа [АиС1 3 О Н ] _ . П ри в о з 
действии на галогениды A u  ( I I I )  избы тка  концентрированной га 
л оген ов од ор од н ой  кислоты о б р а з у ю т с я  ком пл ексны е ионы А и В г 4~, 
A u C I4“ . Из р а ств ор ов  м ож н о  выделить ком пл ексны е сул ьф аты  и 
н и тр а т^ , например [ A u ( N 0 3) 4]~. Н а и б ол ее  известными соеди н е
ниями золота  явл яю тся  ки слота  Н [ (А и С 1 4) ]  и ее натриевая соль  —  
N a [A u C l 4] - 2 H 20  (зол отая  со л ь ) .

Х им ия эл ем ен тов  1Б группы и л л ю стри руется  реакциями, при
веденными ниже:



2 A g  +  H 2 S = A g 2S +  H 2  

(идет  из-за плохой р аствор и м ости  A g 2 S ) ,

2СиС1 =  СиС1 2 + С и ,

2C u0 H  =  C u20  +  H 20 ,

СиС1 +  НС1К0Нц =  Н [ С и С 1 2 ] ,  

C u + + 2 N H 3 ko„ i; 4 C u ( N H 3 ) 2]-1, •

C u 20  +  H 2 S O 4 =  C u S 0 4 +  Cu +  H 2 0 ,

2 C u 2+ +  4KI =  2 CuI + 12 +  4K+

C u 2S +  M 2 'S  =  2M C u S  (двойная со л ь ) ,

2Cu +  C 0 2 +  0 2  +  H 20  =  ( С и О Н ) 2 СОз,

C u +  1 / 2  0 2 = C u 0 ,
t

CuO -I Cr20 3  =  CuCr20 4 (шпинель),

C u 2+ +  4 N H 3 = [ C u ( N H 3) 4] ^  ' 

(сине-ф иолетовы й, качественная р еакц и я),  

C u ( O H ) 2  +  2 N a O H Ko„u =  N a 2{ C u ( O H ) 4] ,

0 = C - —0  О — c = o

I \  / I
Cu(O H ) 2 +  2 N H 2 — C H 2COOH =  H 2C Cu C H 2 +  2 H 2 0 ,

4
\

H 2H 2N N
500K

A gN O s =  A g  +  N 0 2 +  I / 2 0 2,

A g B r - f  2N a 2 S2 0 3 =  N a B r  +  N a 3 [ A g ( S 2 0 3 ) 2] ,  

A g +  +  2 N H 3+ = A g ( N H 3) 2+, 

[ A g ( N H 3 ) 2 ]C l  +  2 H N 0 3  =  j A g C l  +  2 N H 4N 0 3,
38ok

2AgO =  2 A g +  0 2,

A u F 3 +  H F = = H [A u F 4] ,  

AuC1 4- + 4 C N - =  [ A u ( C N ) 4 ] - + 4 C 1 -

2 A u + 2 N a O H  +  3N aN 0 3 L  2Na3A u 0 3 +  3NaNOs, 

2Au +  4K C N  +  H 20  + 1/2 0 2  =  2K [A u  (C N ) 2] +  2K O H .



М е д ь  —  важ ны й металл соврем енн ой  техники. Она является 
основн ы м  эл ем ен том  таких спл авов , как  латунь (с  Z n ) ,  бронзы  
j[Sn, A l,  B e ) .  В значительны х кол ичествах  медь входи т  в с о ста в  
м ельхиора  (на осн ове  N i ) ,  нейзильбера (Ni и Z n ) ,  константана, 
манганина и некоторы х  других. Соединения меди (C u 2 0 ,  С и О ) и с 
п ол ьзую тся  в качестве  красок . М ед ь  является  хор ош и м  инсекти
цидом. Одним из часто  исп ользуем ы х соединений является  м е д 
ный к уп ор ос  —  C u S 0 4 -5 H 2 0 .  С е р е б р о  в основн ом  находит при
менение в ю велирной пром ы ш лен ности , а его  бр ом и д  и йодид —  
в ф отограф ии. A g N 0 3 является исходны м  п реп аратом  для п ол у
чения других  производны х серебра . Главны м потребителем  зол ота  
является  ю велирная пром ы ш лен ность . П очти  50%  зол ота  как в а 
л ю та  хранится в банках.

П о  химическим свой ствам  элем енты  1Б группы не п охож и  на 
элем енты  IA группы. В о  мн огом  они близки к элем ентам  У Ш Б  
группы. Т ак ж е, как и элем енты  У Ш Б  группы, они явл яю тся  ком- 
п л ек сообр азовател я м и , о б л а д а ю т  каталитической  активн остью , 
д а ю т  непрочные гидроксиды , легко  переход ят  в с в о б о д н о е  с о с т о я 
ние и д а ж е  встречаю тся  в са м о р о д н о м  состоянии. В се  металлы 
1Б группы легко о б р а з у ю т  м еж д у  со б о й  и с  други м и  м еталлам и 
сплавы.

С х о д ст в о  эл ем ен тов  1Б группы с эл ем ен там и  IA  группы в о с 
новном своди тся  к сх о д ст в у  их оптических спектров. М е ж д у  эл е 
ментами 1Б группы с х о д ст в о  та к ж е  ограничено. О н о  своди тся  к 
сл ед ую щ ем у . Элементы  м огут  д а в а ть  производны е в степени о к и с 
ления +  1 ; соединения эл ем ен тов  в этой  степени о б л а д а ю т ,  как 
правило, малой прочн остью . Д л я  них характерн о  к ом п л ек сообр а -  
зование. У стой чи вость  ком п л ексов  М  (I )  в ряду  F— С1— В — I в о з 
р астает ; весьма характерны  однотипны е ком плексы  [М Г 2]_ .

В аж н ейш им и производны ми меди явл яю тся  соединения Си ( I I ) ,  
с е р е б р а  —  A g  ( I ) ,  зол ота  —  А и  ( I I I ) .  В о  всех  соединениях A u  ( I I I )  
связан о  в анионные ком пл ексы  (К Ч  =  4 ) .

§ 20. ИБ ГРУППА. ЦИНК. КАДМИЙ. РТУТЬ

2п Cd Hg
Электронная конфигурация] • 3 CP4S2 4d105sa 5d106s2
Ковалентный радиус, нм 0,125 0,148 0,149
Ионный радиус (+ 2 ) ,  нм 0,074 0,095 0,102
Энергия ионизации, эВ 9 ,39 9 ,00 10,44
Сродство к электрону, эВ 0 ,09 — 0,27 — 0,19
Гпл. к  N 692,5 594 234,1
^КИП. К  J 1179,7 1039,5 629,7
Плотность, г /см 3 7,13 8 ,65 13,55
Электропроводность [ 16,3 14,9 1
Электроотрицательность 1,66 1,46 1,44
Степень окисления 2 2 1,2
Содержание в земной коре, 0 ,020 5 .1 0 -“ 5-10"*

мае. %



О бщ и е сведения. Цинк, кадмий, ртуть явл яю тся  последними 
представителям и d -п ереходны х эл ем ен тов  в периодах. Э т о  о б с т о я 
тельство , а т а к ж е  специфика п ол н остью  заверш енной  (d 10) о р б и 
тали нак л ад ы ваю т на хим и ю  этих  эл ем ен тов  определенные о с о б е н 
ности. С одной  стороны , они ещ е п охож и  на своих  п редш ествен 
ников по периоду , с другой  —  в бол ьш ей  мере, чем други е  d -э л е 
менты, похож и  на элем енты  главной группы (Н А ) .  Н априм ер , 
сул ьф ат  цинка очень п охож  на сул ьф ат  магния, а его к а р бон а т  —  
на к арбон ат  бериллия. О б щ и м и  для всех  эл ем ен тов  главной и 
побочн ой  подгрупп второй группы явл яю тся  бл и зость  оптических 
спек тров  и сравнительно низкие тем п ературы  плавления м етал 
лов. С медью , сер ебр ом  и зол отом  элементы  подгруппы  цинка 
роднит сл едую щ ее . К а к  и элем енты  подгруппы меди, они д а ю т  
ком пл ексы  с NH3, галогенид- и цианид-ионами (о собен н о  Zn  и 
C d ) .  И з-за  сильного  эф ф екта  взаимной поляризации их оксиды  
окраш ены , д оста точ н о  непрочны. Э л ектрохим ические  свой ства  в 
ряду  Z n — C d — H g  изменяю тся  аналогично их изменению в ряду  
С и — A g — Аи. Они легко д а ю т  сплавы.

Гидриды эл ем ен тов  подгруппы цинка так ж е, как и гидриды 
эл ем ен тов  подгруппы меди, непрочные соединения.

В природе все  три элем ен та  встречаю тся  преим ущ ественно в 
виде сул ьф идов  типа M S . В аж н ейш им и пром ы ш ленны м и рудами 
цинка и ртути явл яю тся  Z n S  (цинковая о б м а н к а ) ,  H g S  (кино
в а р ь ) ,  C d S  (соп у тств у ет  в качестве  и зом орф ной  д оба в к и  к сул ь 
фидным рудам  цинка).

В св об од н ом  состоян ии  Zn , C d  и H g  —  тяж елы е, бл естящ ие 
металлы б ел ого  цвета. В о  вл аж н ом  воздухе  они, пок р ы ваю тся  плен
ками ок си д ов  и тер я ю т  блеск. В се  три металла —  легколетучи, 
в га зооб р а зн ом  состоян ии —  одн оатом ны . Р туть  —  ж идкий ме
талл, кадмий —  тягучий, а цинк —  д о ста то ч н о  хрупкий. Ж и д к о е  
состоян и е  ртути ск азы вается  на ее химической  активности.

Zn  и C d п роя вл яю т исклю чительно п остоя н н ую  степень о к и с 
ления +  2; H g  имеет производны е как в степени окисления + 2 ,  
так  и в степени окисления + 1  (менее прочн ы е).

Ион H g 2+ не п о х о ж  на ионы Z n 2+ и C d 2+. В отличие от  ионов 
Z n *+ и C d ^  э т о т  ион о б р а з у е т  весьм а устойчивы е к ом пл ексн ы е 
соединения с галогенид-ионами, тогда  как ком плексы  с  N H 3 для 
него м ал охарактерн ы . Д л я  ртути очень характерны  связи 
(— H g — H g — ),  в том  числе она легко о б р а з у е т  ион H g 22+.

В аж н ей ш и е  соединения эл ем ен тов  подгруппы  цинка приведены 
ниже.

О к си ды  м ож н о  получить путем н еп осредственного  соединения 
м етал л ов  с к и сл ор од ом ; Д Я обр ок си д ов  Z n O , C d O , H g O  равны: 
— 348, — 256, — 90 к Д ж /м о л ь  соответствен н о . В воде  ок си ды  М  ( I I )  
практически нерастворим ы . Г и д рокси д ы  Z n ( O H ) 2, C d ( O H ) 2 п о 
л уч а ю т  косвенны м путем, при воздействии  щ елочей  на их соли. 
В сл учае  H g 2+ аналогичная реакция п р отекает  с обр а зова н и ем  
ок си д а  H g O  ж е л т о го  цвета:



ZnO , Zn (O H )2
ZnX  ( X = S 0 4— , СО2 - ,

2C1", 2NO^" и др.

M '[Z n ( O H ) 4], M“[Z n (O H )e]
[Zn (N H 3) 4]2+
KZn [F e (C N )e],
M '[Z n  (C N )4]

M ^Zn (S C N )4]

M 'Zn  (S 0 ,)2 -6 H ,0
Zn40 (C H 3C 0 0 ) 9 
2ZnC 03 • 3Zn (OH )2 
(Zn H 2)

Большинство соедине
ний аналогично производ
ным цинка; специфичны
ми являются:
M4CdF.v] ( .* = 3 , 4 , 6) 
K[Cd( N 0 2 )3] , 
K2[C d (N 02)4]
С оС 03

HgS, I ̂ О желт ^ О красн
HgX (X = S 0 4~ , c 2o 42- ,  

CO2” , 2N 0^, 2CN-
и гэлогенид-ионы напри
мер,

м£ [H6F4]. 
к, [Hgi4]
Hg2X , ( X - = C l ,  Br, I,

N O f ,  C I O - )
Ho^My (M = N a , Al, Mg, 
Ba H д р .) —  амальгамы

M ( O H ) 2 —  ам ф отерны е соединения; с увеличением атомной 
м ассы  ам ф отерн ость  падает. К а д м а ты  м о ж н о  получить при в о з 
действии на C d ( O H ) 2 только  кон центрированны х щелочей.

И оны  М 2+ —  бесцветны. Н и траты  и сул ьф аты  М 2*  раствори м ы  
в воде. Р а ств ори м ость  галогенидов  в р яд у  C l- — Br~— I-  падает, 
а ф тори дов , напротив, возрастает . Х л ори д ы , бром и д ы , йодиды, 
цианиды C d 2+ и о со б е н н о  H g 2+ п р ед ставл я ю т  со б о й  сл а б ы е  эл е к 
троли ты  ( H g ( C N ) 2 —  практически не д и ссоц и и р у ет ) .  О стал ьн ы е  
п роизводны е этих  ионов, как и Z n 24-, явл яю тся  типичными п р ов од 
никами эл ектрическ ого  тока.

Р а ств ори м ы е  в воде  соли эл ем ен тов  П Б  группы (о собен н о  п р о 
изводн ы е Z n 2+) п од вер гаю тся  гидролизу. Б ольш и н ство  п р ои зв од 
ных иона H g 22+ (— H g — H g — ) 2+ склонны к ди сп роп орц и он и рова - 
нию:

H g 22+ =  H g*+ -+ H g .
Н ап рим ер

H g 2 2+ + S 2- = H g S  +  H g ,

H g 2 2 + + 2 C N - = H g  +  H g ( C N ) 2,

H g 2 2 + + 2 0 H - = H g + H g 0 + H 2 0 ,

Hg2 2 + + C 0 3 2 - = H g - f  H g 0  +  C 0 2.

В с е  производ ны е ртути —  сильнейш ие яды! Соединения Zn  и C d  
т а к ж е  токсичны (о собен н о  их летучие о к с и д ы ) .

ПОЛУЧЕНИЕ, ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА И ПРИМЕНЕНИЕ

Ц ин к и кадм ий п ол уч а ю т  из сул ьф идов , сначала окисляя их 
к и сл ор од ом , затем  восстанавливая . Н ап ри м ер :



Z n O + C -Z n + C O .

И з-за  малой прочности оксида  H g  (И )  при окислении H g S  о б 
разуется  ртуть:

H g S  +  О 2  =  S O 2 +  H g .

П ри нагревании цинк и кадмий легко о б р а з у ю т  окси ды , ртуть 
оки сля ется  медленно. С серой  ртуть взаи м од ей ствует  на хол од у , 
дл я  Zn  и C d н еоб х од и м о  нагревание. Легче, чем цинк и кадмий, 
ртуть  взаи м од ей ствует  та к ж е  с галогенами. Специфично в за и м о 
дей стви е  H g  с м етал лам и; продукты  этог о  взаим одействия  —  
ам ал ьгам ы  —  су щ е ст в у ю т  л ибо в ж и дк ом , либо т е стооб р а зн ом  
состоян ии  (металл в ам ал ьгам е в бол ьш ей  степени сохр ан я ет  с в о ю  
и н д и ви д уал ьн ость ) .

Ч исты е металлы  Zn  и C d  легко раствори м ы  в разбавлен ны х 
кислотах  НС1 и H 2 S 0 4:

Zn  +  2 H C l =  Z n C l 2  +  H 2,

Cd +  H2S04pa36 =  C dS04 +  H2.

Ц ин к как ярк о  выраж енны й амф отерны й эл ем ен т  растворим  
в щ елочах:

Zn  +  2 N a O H  +  2Н 20  =  N a 2 [Zn (О Н )  4] +  Н 2.

Р туть , р асп ол ож ен н ая  в ря д у  напряж ения за в од ор од ом , р а с 
творим а в окислительны х средах :

H g  +  4 H N 0 3ko„ u =  H g  ( N 0 3 ) 2 +  2 N 0 2 + 2 H 2 0 ,

2Hgn36 +  2H2S04kohu =  H g 2 S 0 4 +  S 0 2 +  2H 2 0 ,

H g  +  2 H 2 S 0 4 ko„4., изб =  H g S 0 4 +  S 0 2  +  2 H 2 0 .

В се  три металла находят  ш и рок ое  применение. Ц инк и сп оль
зуется  в виде л и стового  цинка (для изготовления бидонов , ведер 
и т. п.) и для анодных покрытий ж елезны х изделий.

И з спл авов  наи более  важ ны ми явл яю тся  сплавы цинка с м ед ью  
(л а тун и ) .  Н ек отор ы е  соединения цинка уп отр еб л я ю т  в медицине 
как  антисептическое  средство . О к си д  Z n O  применяется в качестве  
краски (цинковы е бел и л а ) .

К адм ий применяется для изготовления л егкоплавких сплавов , 
в том  числе сплава Вуда. Он ш ирок о  используется  как покрытие 
для производства  пикель-кадмиевых аккум уляторов. Соединения 
кадмия прим еняю тся  так ж е, как и соединения цинка, в медици
не и для изготовления красок.

М еталл ическая  ртуть является  незаменимой во многих техни
чески х  и н аучн о-иссл едовательских  п р и б ора х  (в кварцевы х л а м 
пах, р тутн о -п аровы х  выпрямителях, в реле, в р егул яторах  д а в л е 
ния, для изготовления т е р м о м е т р о в ) .  В бол ьш ом  количестве  ртуть 
р асх од у ется  для изготовления к р а сок  (к и н оварь) и в медицине —



при кож ны х заболеваниях. В л а б ор а тор н ы х  усл ови ях  амал ьгам а  
натрия находит применение в качестве  восстановителя.

Н и ж е  приведены дополнительны е примеры реакций с участием 
эл ем ен тов  П Б  группы:

Zn  +  Н 2 0 пар =  Z n O  +  Н 2 ,

. Z n 0  +  2 N a 0 H  +  H 20  =  N a 2 [ Z n ( 0 H ) 4] ,

Z n C l 2 +  N a2S =  Z n S  +  2NaCl,

3 Z n C l 2 +  4N a 2 H P 0 4 =  Zri3 ( P 0 4) 2  2N aH 2 P 0 4 +  6 N aC l,

Z n C 2 -l-2H20  =  Zn  ( O H ) 2l+ C 2 H 2,

4 Z n S 0 4 +  4N а2СОз +  H 20  =

=  Z n 4 ( C 0 3 ) 3 ( 0 H ) 2  +  C 0 2 +  4N a 2 S 0 4,

(Z n H 2) +  2H 20  =  Zn  (O H ) 2 +  2 H 2,

Z n ( N 0 3 ) 2  =  Z n 0  +  2 N 0 2+  1/2 0 2l

Z n (N O , ) 2 -+ C o (N 0 3 ) 2 =  C o Z n 0 2 4 -  4 N 0 2 +  0 2,

Cd (O H ) 2+ 2 0 H - KOHu =lC d  (O H ) 4]2- ,

C d 0  +  H20  —  практически не идет,

Cd (O H ) 2+ 4 N H 3 • H20 = [C d  (N H 3) 4] (O H ) 2+ 4 H 20 ,

C d ( 0 H ) 2  +  4 N H 4C 1 =  [ C d ( N H 3 ) 4 ] C l 2  +  2H C l +  2H 2 0 ,  

[ C d ( N H 3) 4] ( O H ) 2  +  H 2S =  C d S  +  4 N H 3 +  2H 2 0 ,  

C d ( N H 3 ) 4 ( O H ) 2  +  4K C N  =  K 2 [ C d ( C N ) 4 ] + 2 K O H  +  4 N H 3  

(Z n  ан ал оги чн о),  

C d ( C N ) 2 + 2 K C N = K 2 [ C d ( C N ) ] 4,

C d C 0 3 +  2 H S C N  =  C d ( S C N ) 2  +  C 0 2  +  H 2 0 ,

C d S 0 4 +  B a ( S C N ) 2 =  C d ( S C N ) 2  +  B a S 0 4l 

C d C l 2 + H 2S =  C d S  +  2H C l,

2 C d S 0 4p.p = C d [ C d  ( S 0 4) 2],

C d C 0 3 =  CdO +  C 0 2,

C d (N 0 3 ) 2 ==CdO +  2 N 0 2 +  l / 2 0 2>
1100K

CdO +  Fe 20 3  ■ CdFe2 0 4,

H g 2 ( N 0 3 ) 2 +  2 N a 0 H  =  H g 20  +  H 20  +  2 N a N 0 3>



H g 2  (N O 3) 2 +  H 2S 0 4 pa36 — H g 2 S 0 4  +  2 H N O 3 ,

F e 2 C l 6 +  2 H g  =  H g 2 C l2 + 2 F e C l 2,

2 H g C l 2 +  S n C l 2 — H g 2 C l2-b S n C l4,

H g ( N 0 3 ) 2 =  HgO  +  2NO +  3 /2 0 2,

H g C l 2  +  S 0 2 +  2 H 20  =  H g + H 2 S 0 4 +  2HC1, 

y Z n + x H g 2+ =  H g :cZnj/ —  амальгам а, 

H g 2+ + 2 I ~ = H g I 2,

H g I 2 +  2KI =  K 2 [H g l4 ] ,

H g S  +  K 2S =  K 2 [ H g S 2] ,

H g ( N 0 3 ) 2  +  H g  =  H g 2 ( N 0 3) 2)
63 OK

2H g(C N )a =  2Hg-|- (CN)2.

H g 2 C l 2  =  H g  +  H g C l2.

В химическом  отнош ении цинк и кадмий во м ногом  п охож и , 
хотя  химическая активн ость  Cd ниже, чем Zn. Х им ия ртути от 
них сущ ествен н о  отличается .

Д л я  всех эл ем ен тов  характерн о  обр а зова н и е  ком пл ексны х с о е 
динений (для ртути нехарактерны  ком пл ексы  с N H 3 ) .  В с е  э л е 
менты д а ю т  ком плексны е соединения с галогенид-ионами. В ряду 
Z n — C d — H g  устой чи вость  таки х  ком п л ексов  возрастает. О к си ды  
П Б  группы ам ф отерны , по ряду  Z n — C d — H g  а м ф отер н ость  о к си 
д ов  падает. Б ольш инство  солей  цинка и кадмия р а ств ор и м о  в в о 
д е  и п одвергается  гидролизу. С ол и  ртути, как правило, н ер а ство 
римы в воде и сл а бы е  электролиты . Все производны е элем ен тов  
П Б  группы токсичны. Соединения ртути —  сильнейш ие яды. М е 
таллы  Zn , C d , H g  легкоплавки и легколетучи.



б и о н е о р г а н и ч е с к а я  х и м и я

§  i .  О П Р Е Д Е Л Е Н И Е  И  П Р Е Д М Е Т  

Б К О И Е О Р Г А Н И Ч Е С К О Й  Х И М И И

Бионеорганическая химия (или неорганическая биохим ия) 
представл яет  со б о й  новую  об л а ст ь  знания, основн ой  пробл ем ой  
к оторой  является изучение взаимодействия биомет аллов ( «м е т а л 
лов ж и зн и » )  с биолигандам и, изучение строения и свой ств  о б р а 
зовавш и хся  биокоординац ионн ы х соединений, а та к ж е  их б и о л о 
гических функций.

Бионеорганическая химия (п од обн о  геохимии, биохим ии, б и о 
физике и д р . )  возникла на сты ке  неорганической  химии и б и о л о 
гии в последнее десятилетие. Э т о м у  сп о со б ств о в а л а  четкая ф о р 
мулировка  ее основн ы х задач —  изучение на м ол екул ярн ом  уровн е  
взаимодействий м еж д у  металлами (в первую  очередь  б и о м е та л 
л ам и ) и биолигандам и : протеинами, нуклеиновыми кислотами , 
их ф рагм ентам и и некоторы ми други м и  находящ им и ся  в организм е 
вещ ествам и  (в том  числе витаминами, горм он ам и, м етабол итам и  
и а н ти м етабол и там и ).  Б олее  100 000 проц ессов  в органи зм е чел о
века п ред ставл яю т со б о й  совок уп н ость  многих химических реак
ций, бол ьш и н ство  из к отор ы х  катализируется  м еталлам и, в х од я 
щими в состав  ферментов.

Д л я  возникновения бион еорганической  химии необход и м  был 
доста точ н о  высокий уровень развития неорганической  химии, к о 
торы й был д ости гн ут  во второй  половине X X  в. бл агодаря  исполь
зован и ю  метода м ол екул ярны х ор битал ей  и соврем енн ы х физиче
ских м етод ов  изучения электронн ой  и геом етри ческой  структуры  
вещ ества , а та к ж е  высокий уровень развития биологии , д о сти г 
нутый за последнее десятилети е  в обл а сти  молекулярной  б и о л о 
гии. М етод ы  и п од ходы  соврем енной координационной химии стали 
ш ирок о  исп ользоваться  в биохим ии и м ол екул ярной  биологии  при 
исследовании м етал лоф ерм ен тов  и други х  биологически  важ ны х 
соединений, функционирование к отор ы х  связан о  с присутствием  
метал лов  и други х  эл ем ен тов  неорганогенов.

Б ионеорганическая химия изучает в п ервую  очередь  п овед е
ние десяти  «м ета л л ов  ж и зн и » в ж и вом  организме. К  м еталлам  
ж изни (табл . 18.1) отн ося тся  пять ионов с  зам кн уты м и эл ек тр он 
ными об ол оч к а м и  (ионы нэчрия, калия, магния, кальция и ц и нка) ,  
четы ре иона с  нед остроенной  Зс?-электронной о б о л о ч к о й  (ионы 
м арганца, ж елеза , кобал ьта  и м ед и ) и тол ь ко  один эл ем ен т  м о 
либден , у  к от о р о го  м огут  появиться  эл ектроны  на 4е?-оболочке.

Б ионеорганическая  химия изучает би ол огическ ие  функции, вы 
полняем ы е указанны ми м еталлам и, строен и е  биол огических  узл ов



Т а б л и ц а  18.1 
Биометаллы в периодической системе элементов

Группа

Период
IA ПА ш в 1VB VB VIB VIIB VIIIB 1В ИВ

ш Nn Mf*
IV К Са — — (V ) (С г) Мп Fe

Со
Си Zn

V " — — — — Мо (М ) -- (C d )

(к л а ст е р о в ) ,  в с о ста в  к отор ы х  входя т  эти металлы , их тр а н сп ор т 
ные формы . Э то  стал о  возм ож н ы м  бл а год а р я  созд ан и ю  новы х 
эксперим ен тальны х м етод ов ,  а та к ж е  расш ирен и ю  возм ож н остей  
квантовой  химии. Б ольш ое значение для развития бионеоргани- 
ческой химии имеет моделирование биол огических  систем и п р о 
цессов, получивш ее ш ирок ое  развитие в последнее время. Р езул ь 
таты исследований в обл а сти  бион еорганической  химии н аход ят  
применение в практической деятельности  человека (в медицине, 
растениеводстве , охране  о к р у ж а ю щ е й  среды  от  загрязнений с о е 
динениями токсичны х м етал л ов ) .

В настоящ ей  главе мы остан ови м ся  лишь на том , что  пред 
ставляет  интерес для изучения свойств  неорганических соеди н е
ний, в первую  очередь  на биокоординац ионн ы х соединениях. З д есь  
б у д у т  рассм отрен ы  биом етал л ы  как к ом п л ек сообр а зова тел и  и их 
биол огические  функции, биолиганды, о собен н ости  строения и 
свой ств  биокоординац ионн ы х соединений ими об р а зу е м ы х ,  специ
фика прим еняем ых м етод ов  исследования биокоординац ионн ы х 
соединений. Из би ок ом п л ексов  р ассм а тр и в а ю тся  м еталлоф ерм ен - 
ты, катал и зи рую щ и е гидролитические проц ессы , метал лоф ерм ен - 
ты, катал изирую щ ие редок с -п роц ессы  и м еталлополинуклеотиды , 
в заклю чение —  некоторы е прикладные аспекты бионеорганиче
ской химии.

§ 2. БИОЭЛЕМЕНТЫ (ЭЛЕМЕНТЫ ЖИЗНИ)

И з 90 эл ем ен тов  периодической систем ы  Д . И. М енделеева , 
находящ ихся  в естественны х усл ови ях  на Зем ле, лишь в осем н а д 
цать эл ем ен тов  входят  в с о ста в  биол огических  систем. Ш е ст ь  эл е 
ментов —  угл ерод , в од ор од , азот, ки слород , ф осф ор , сера  —  иг
р а ю т  исклю чител ьную  роль в б и оси стем а х : они входят  в состав  
бел ков  и нуклеиновых ки слот  и со ста в л я ю т  о сн ов у  ж изни на зе м 
ле. С реди  них легчайш ие атомы , у  к отор ы х  н аи более  р а сп р о ст р а 
ненными и устойчивы м и степенями окисления явл яю тся  1 ( Н ) ;  
2 ( О ) ;  3 ( N ) ;  4 ( С ) ;  5 ( Р ) ;  6  (S )  и которы е  отвечаю т  наиболее 
стабил ьны м  электронн ы м  конфигурациям. С ущ ествен н ое  значение 
для ж изнедеятельности  органи зм ов  им ею т 1 2  сл ед ую щ и х  эл ем ен



тов : два неметалла — С1 и I и десять  металлов  — Na, К, M g ,  Са, 
М п, Fe, Со, Си, M o , Zn. Они получили название «м етал л ы  ж изни», 
или биом етал л ы . И зучение поведения их в ж и вы х органи зм ах  и 
п ред ставл яет  со б о й  главную  задачу  бион еорганической  химии.

В наиболее значительных количествах в организм человека входят шесть 
элементов: кальций —  1700 г на 70 кг массы, калий —  250 г, натрий —  70, 
магний —  42, железо —  5 и цинк —  3 г. Остальные четыре элемента входят в 
количествах меньше 1 г (на 70 кг массы), а прочие меньше 0,1 г.

И ногда  в перечень би ом етал л ов  вк л ю ч аю т  та к ж е  ванадий, 
хром , никель, кадмий, одн ако  роль этих  эл ем ен тов  не выяснена. 
Кремний, алюминий и титан д овол ьн о  распространен ны е в при
р оде  элементы , од н ак о  ни один из них не является  эл ем ен том  
жизни. Очевидно, расп ростран ен н ость  эл ем ен тов  — это  не р е ш а ю 
щий критерий для принципов о т б о р а  природой эл ем ен тов  жизни.

К а к  видно из табл . 18.1, бол ьш и н ство  би ом етал л ов  входит  в 
четвертый период систем ы  Д . И. М енделеева , лишь натрий и м аг
ний относится  к третьем у периоду  и м олибден  —  к пятому. В пе
риоди ческой  си стем е  биом етал л ы  расп ол ож ен ы  д ов ол ьн о  к о м 
пактно (рис. 18.1).
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18.1. Положение биоэлементов («элементов жизни») в Периодической систе'
ме Д. И. Менделеева

С вой ства  би ом етал л ов  были описаны в гл. 17. Н атрий  и к а 
лий —  элем енты  главной подгруппы первой группы, кальций и 
магний —  элем енты  второй  группы —  х а р а к тер и зу ю тся  д о с т а т о ч 
но бол ьш им и разм ерам и  атом ов  и ионов, п остоя н ством  степеней 
оки слени я , м алой  тенденцией к о б р а зо в а н и ю  ковалентны х связей. 
Г л авн ое  различие м е ж д у  ионами натрия и калия, а та к ж е  кал ь
ция и магния в разм ерах  ионов, тепл отах  гидратации и потенциа
лах ионизации.

В ы сок и е  значения потенциалов ионизации цинка приводят к 
том у , что ковал ентное  взаим од ействие  его ионов проявляется  зн а 
чительно сильнее, чем у  д руги х  ионов. И он цинка играет б ол ь ш у ю  
роль в би оси стем ах , входит  во м ногие ферменты  в качестве  н е о б 
х оди м ой  составн ой  части.

М арганец , ж ел езо , к обал ьт  и медь им ею т  незаполненные d-’o p - 
битали, что определя ет  ряд уникальных химических и физических 
хар ак тер и сти к  ионов переходны х металлов. Они о б л а д а ю т  пере



менной вал ентностью  и сп особн ы  к участи ю  в оки сл и тел ьн о -вос
становительны х реакциях.

Н е п од вергаю тся  окислению  в би оси стем а х  ионы никеля ( I I ) ,  
трудно п од д аю тся  окислению  ионы к обал ьта  (I I )  и марганца ( I I ) ,  
сравнительно легко  реали зую тся  переходы F e 1 ' —Р е 1 1 1  и С и 1 —С и 11. 
Близость  р азм еров  ионов и потенциалов ионизации дает  в о з м о ж 
ность замены ионов одинаковой  степени окисления, например 
цинка (II )  на к обал ьт  ( I I ) .

О тдельно  среди би ом етал л ов  стоит  молибден. Он единствен
ный из V  периода имеет, сл едовательно , незаполненную  ^ - о б о 
лочку, имеет стабильны е степени окисления V  и V I и о б р а зу е т  
анионы и оксосоединен ия, а та к ж е  участвует  в п роц ессах , св я за н 
ных с перен осом  электрона.

Биолиганды —  это  м олекулы  или ионы, взаи м од ей ствую щ и е  в 
органи зм е с биом еталлами. М ногие из них назы ваю тся  «м о л е к у 
лами жизни».

Свы ш е 9 0 %  всей м ассы  клетки приходится на д о л ю  воды. М о 
лекулы воды взаи м од ей ствую т  с  ионами металлов, о б р а зу я  ак ва 
ионы. О дна из наиболее  характерны х особен н остей  ж ивы х си 
стем —  это  обр азован и е  м ак ром ол ек ул  —  биоп оли м еров . С у щ е 
ств у ю т  три н аи более  важ ны х типа би оп оли м еров : полисахариды , 
белки и нуклеиновые кислоты.

Типичными представителям и п ол и саха р и дов  явл яю тся  к р а х 
мал, гликоген и цел л ю л оза , построенн ы е из оди наковы х стр у к т у р 
ных единиц —  о ста тк ов  D -глю козы . Р азличие в пол им ерах  оп р е 
деляется  различием в сп о со б а х  соединения структурн ы х единиц 
м еж ду  собой . Н апример, D -глю коза  — а - / ) -гл ю к оп и р а н оза  и 
p -D -глю копираноза

§ 3. БИОЛИГАНДЫ

D  -глюкоза (нециклическая форма)

а ■ D-глю копирами 0-D -глюкопираназ*.



П ол и сахари ды  вы п олняю т ряд функций в организме. Н ап ри 
мер, создан и е  за п а сов  у гл еводов  (к р ахм ал а  и гл и коген а ).  Они 
м огут  об р а зо в ы в а т ь  координаци онны е соединения с  рядом  ионов 
металлов.

Б елки  —  главный тип би оп ол и м еров  клетки. Они о б р а з у ю т с я  
в результате  сочетания 2 1  аминокислоты , котор ы е  им ею т од н у  и 
ту  ж е  группировку атом ов  H 2 N —C H R —С О О Н  и отл и чаю тся  друг  
о т  др уга  лишь радикалом  R, природа  к от о р о го  опред ел я ет  назва 
ние аминокислоты. Н априм ер :

R Название
Н —  глицин
СН3 —  аланин
СН (С Н 3)2 валин
СН2ОН серии
CH2SH цистеин
СН 2СвН4ОН тирозин
СН,СООН аспарагиновая кислота
CH2CONH2 . аспарагин

П ри взаимодействии ам ин окисл от  возникает  пептидная связь: 
дипептид, трипептид и т. д. В и тоге  о б р а зу е т ся  длинная цепь п о 
липептидов

h 2 n — С Н — С О О Н + H 2 N C H — СООН ->
I I

R i R 2

- >  H 2 N — С Н — СО— N H — С Н — СООН.
I I
Ri R2

Т огда  об р а зу ется  цепь

H 2N — С Н — СО— N H --с н -1 -со — N H — С Н — СО
I

Ri r2
1

R3

- N H - C H — С О . . ,

k
Е стествен н о , что при это м  м огут  повторяться  одни и те ж е  

группы (одни и те ж е  исходны е а м и н ок и сл оты ).  П о д о б н о  том у , 
как из 32 букв  алфавита м ож н о  получить о гр ом н ое  количество  
сочетаний, в частном  случае —  сл ов , та к  из 2 1  ам инокислоты  м о ж 
но получить о гр о м н о е  кол ичество  различных белков.

П ол ипептидны е цепи о б р а з у ю т  два  типа упорядоченны х кон 
формаций. Н а и б ол ее  расп ростран ен а  та к  назы ваем ая  а-спираль, 
в к отор ой  С = Н -г р у п п ы  остатка  одной ам ин окислоты  о б р а з у ю т  
в о д о р о д н у ю  связь с H N — О -групп ой  д р у го й  аминокислоты . Х о д  
полипептидных цепей в спирали напоминает  р езь бу  винта, и на 
о д н о м  витке спирали пом ещ ается  3,7 ам инокислотны х остатка .



В тор ая  д овол ьн о  редко в стр ечаю щ ая ся  конфигурация извест
на как p-структура , а- и |3-конформации полипептидных цепей 
о б р а з у ю т  вторичную  стр ук тур у  белка. В се  аминокислоты , пепти
ды и протеины могут  взаи м од ей ствовать  с ионами метал лов , о б р а 
зуя при этом  координационны е соединения. Н ек оторы е  протеины 
сод ер ж а т  в своем  составе  четыре пр.очно связанны х пиррольных 
кольца. Эти ядра о б р а з у ю т  скелет  порфина.

В  полож ении 1— 8  м огут  встречаться  различные заместители. 
В природе встречаю тся  восем ь  типов порфинов.

Белки, со д е р ж а щ и е  ж ел езотетрап и ррол  (гем оп р отеи д ы ),  у ч а 
ст в у ю т  во многих ж изненно важ ны х процессах . К ним отн ося тся  
гем оглобин, м иоглобин, каталаза , пероксидаза , цитохром ы . В х л о 
роф илле ион магния входит  в « о к н о »  тетрапирол ьного  кольца.

В аж н ы й кл асс  би оп ол и м еров  (м а к р ом ол ек у л )  с о ста в л я ю т  ну
клеиновы е кислоты , эти соединения вы п олняю т функции, св я за н 
ные с хранением и передачей биол огической  информации. И менно 
в их м ак ром ол ек ул а х  закодированы  все  «сведен и я »  для синтеза 
м н огообр а зн ы х  протеинов, н еобход и м ы х  дан н ом у  организму.

П о д о б н о  т о м у  как полисахариды  построены  из п росты х  са х а 
ров , а протеины из аминокислот , н ук л еи н овы е кислоты  построены 
из нуклеотидов. М ол ек ул а  нуклеотида представл яет со б о й  к и сл о 
ту, с о ст о я щ у ю  из трех ком понентов: гетероци клического  а зо т и ст о 
го основания (п ури н ового  или пиримидинового  т и п а ) ,  угл еводн ого  
ком понента  (р и бозы  или д езо к си р и б о зы )  и остатка  ф осф орн ой  
кислоты:

'У 3

67

jjr\ Г’Т-Г.

Н О — Р = 0

О Н

В-аэотистое основание



А зо ти сты е  основания пуринового  ряда —  аденин и гуанин:

Л ь
и   NH

N H 2 ■ j ,

NH

Н уклеин овы е кислоты делятся  на 2 группы: ри бон ук л еи н овы е 
ки слоты  (Р Н К ), со д е р ж а щ и е  фрагменты  рибозы , и д е зо к си р и б о н у 
клеиновые (Д Н К ), сод ер ж а щ и е  фрагменты  дезок си р и бозы :

Н О С Н 2 ЛХ о н

J N -J /i
о н  о н

рибоза

НОСН, .0 ^  о н
2Н+ + 2е~ I I

=  + -

о н  н
дезоксирибоза

М ол екул ы  РН К  в кл ю чаю т в осн овн ом  четы ре различных осно
вания: аденин, гуанин, цитозин и урацил (п оследние два  основа
ния пирам идин ового  р я д а ) .  М ол ек ул ы  Д Н К  со д е р ж а т  аденин, 
гуанин, цитозин и тимин. С л едовател ьн о , три из четырех осн ова
ний —  общ и е  для обеи х  кислот  (аденин, гуанин, ци този н). М оле
кулы Д Н К  су щ е ст в у ю т  в р а ств ор а х  в виде двойн ы х спиралей.

Н уклеиновы е кислоты  —  эт о  м ак ром олек улы , п остроенн ы е иэ 
б о л ь ш о го  числа нуклеотидов  (от  80 д о  1 0 6) , линейно связанн ы х 
друг  с другом . А ден ози н тр и ф осф ат  (А Т Ф )  и аден ози н ди ф осф ат  
(А Д Ф )  —  нуклеотиды, играю щ и е б о л ь ш у ю  роль в п р оц есса х  за 
пасания и расходован и я  энергии при биохим ически х  проц ессах . 
К р о м е  того , б ол ь ш у ю  роль в биохим ически х  п р оц ессах  играю т 
крупны е молекулы  липидов, котор ы е  м огут  объединяться  в б о л е е  
крупные агрегаты —  мицеллы.

С л ед у ю щ а я  схема ил лю стрирует  взаим оотнош ения м е ж д у  раз
личными типами биол иган дов  (К. Б. Я ц и м и р ск и й ):

Макромолекулы 
и их аналоги

Молекулы со средней 
молекулярной массой

„И ер ар х и я 1* биолигандов

полисахариды

олигосахариды

ДНК, РНК мицеллы I протеины [

t
нуклеотиды | липиды | пептиды |

Молекулы с низкой 
молекулярной массой

азотистые фосфаты кислоты, амино-'
углеводы основания спирты кислоты



К  ж изненно важ ны м  биолигандам отн ося тся  коф ерменты  (в ча
стн ости , ви там и н ы ), например аскорби н овая  кислота:

В за и м од ей стви е  биол иган дов  с ионами м етал лов  играет- б о л ь 
шую роль в проц ессах  ж изнедеятельности  организмов.

Свойства, устойчивость, химическая связь, биологические функции

П о д о б н ы е  координационны е соединения построены  так  же, как 
и обы ч н ы е  (гл. 13). Они хар ак тер и зую тся  наличием центрального  
а том а  би ом етал л а  (а то м -к о м п л е к со о б р а зо в а те л ь )  и коорд и н и руе 
м ы х  им лигандов, число к отор ы х  равно коорд и н ац и он н ом у  числу 
би ок ом п л ек сообр а зов а тел ей . Д он ор н ы е  атом ы  биол иган дов  р аз 
м е щ а ю тся  в п р остр ан стве  в стр ого  определенном  порядке, о б р а 
зуя  геом етр и ч еск ую  ф игуру (тетраэд р , ок та эд р  и т. д . ) .

В  главе 13 у казы вал ась  в озм ож н ость  о бр а зов а н и я  ком п л екс
ных соединений в зави си м ости  от  полож ения эл ем ен тов  в периоди
ческой  систем е , где  были рассм отрен ы  и ком п л ек сообр азовател и  
ионы м етал лов  (б и ом ета л л ов )  К +, Na+, M g 2+, C d 2+ и др. У стой ч и 
в о ст ь  ком пл ексов  зависит от  ион а -ком п л ек сообразовател я .

Д л я  би ок оординац ионн ы х соединений с а -ам иноки слотам и  
/Сует или lg p /Суст в ряду  би ом етал л ов  изм ен яю тся  сл ед ую щ и м  о б р а 
з о м :  C a 2+ < M g 2 + < M n 2+ < F e 2+ < C d 2 + < C o 2 + < Z n 2+ < N i 2+ < C u 2+ <
< F e 3+. Э т о т  ряд со б л ю д а е т ся  н астол ько  строго , что по нему м о ж 
но корректи ровать  эк сперим ентальны е данные. С таби л ьн ость  
ком п л ек сов  мал о  меняется при изменении угл еродн ого  радикала 
( l g *  изменяется от  4 д о  12). Т о т  ж е  ряд сохран яется  и для б и о 
к ом п л ек сов  с пептидами, хотя переход от  амин окисл от  к пептидам 
с о п р о в о ж д а е т ся  уменьш ением устойчивости  ком плексов . Т о  ж е  
н а бл ю д а ется  и в случае биол иган дов -н уклеоти дов .

К он стан ты  устой чи вости  в сочетании с теплотам и реакций 
к ом п л ек сообр а зов а н и я  ха р а к тер и зую т  терм оди н ам и к у  реакций 
к ом п л ек сообр а зова н и я . Кинетика реакций м еж д у  биолиган дам и и 
б и ом етал л а м и  изучена недостаточно. П р ед п ол а га ю т , что в р еак 
ци ях  обм ен а  лигандами первой стадией  является  реакция о т щ е п 
ления воды , п о э то м у  реакции ком п л ек сообр азован и я  дл я  б и о м е 
та л л ов  при различных лигандах п р отек а ю т  прим ерно с од и н а к о 
вой ск ор ость ю .

В  координационны х соединениях биом етал л ов  с  биолигандами 
хим и ческая  связь так  ж е, как и в обы чн ы х  ком пл ексах , имеет

Н О \
V : :С

^ ° Н

§ 4. КООРДИНАЦИОННЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 
БИОМЕТАЛЛОВ С БИОЛИГАНДАМИ.



эл ек тр оста ти ч еск у ю  природу  со  значительны м вкл адом  дол и  к о 
валентны х связей, о б р а зу ю щ и х ся  по д он ор н о-а к ц еп тор н ом у  м еха 
низму. Д л я  описания природы  связи в этих  соединениях т а к ж е  
прим еняю тся М В С , М М О  и Т К П . С троен и е  эти х  соединений изу
чается различными физическими м етод ам и  —  р ен тген острук тур 
ным анализом, м етод ам и  спектроскопии , Э П Р ,  Я М Р , га м м а -р е зо 
нансной спектроскопии.

Б иологические функции б и ом етал л ов  и их координационны х 
соединений с биолигандам и, другими сл овам и , роль их в ж ивы х 
органи зм ах  давно интенсивно изучаю тся . И тем не менее на с е г о д 
ня механизмы би ол оги ческ ого  действия ионов щ елочны х и щ ел оч 
ноземельных м етал лов  окон чательн о не выяснены. О дной  из в а ж 
нейших п робл ем  является распределение N a+ и К + м е ж д у  вну
триклеточны м и внеклеточным простран ством . Н а б л ю д а е т ся  из
бы ток  Na+ во внеклеточном пространстве , К + —  во внутрикле
точном : Эти ионы ответственны  за передачу  нервных им пульсов . 
М о 2+ изменяет стр ук тур у  Р Н К ; С а 2+ играет о с о б у ю  роль в п р о 
ц ессах  сокращ ен ия и расслаблени я мышц. И оны  ж елеза , меди и 
ванадия в би ок ом п л ек сах  присоединяю т м олекулярны й к и сл ород  
и вы полняю т, таким о б р а з о м ,  функцию  накопления, хранения и 
тран сп орта  молекул ярного  ки слорода , н еобход и м ого  для реали
зации многих п р оц ессов  с выделением энергии, а та к ж е  для син
теза ряда вещ еств в организме.

В аж н ейш ие протеины, вы п олняю щ ие функции хранения и тран 
сп орта  Ог, —  ж ел е зо со д е р ж а щ и е  (м иогл обин , гем огл оби н  и ге- 
м ери три н ), м ед ьсодерж ащ и й  (гемоцианин) и ванадийсодерж ащ ий 
(гем ован ади н ). Д л я  выяснения природы взаим одействия  м ол еку
лярного  ки слорода  с этим и биок ом п л ексам и  н еобх од и м о  вспом -

Т а б л и ц а  18.2 

Характеристика частиц 0 2, 0 ,Г  и о!^~

Частица

Заселенность орбиталей
Расстоя
ние О—О,о

А

Сродство
к

протону,
ккал/мольоя (Рг) ЛП<Р,- V V

Кислород 0 2 2 4 2 1,21 119
Супероксид 0 ~ 2 4. 3 1,29 351

Пероксид Og— 2 4 4 1,49 529

нить важ нейш ие характеристики м ол екул  0 2  и частиц типа 0 2~ 
и 0 22-  (табл . 18.2). М ол ек ул а  0 2  о б л а д а е т  с п о со б н о ст ь ю  п р и сое 
динять эл ектроны  и п о э то м у  является  хор ош и м  окислителем . 
В результате  ионы металлов, о б л а д а ю щ и е  восстановител ьны м и 
свой ствам и , легко ок и сл я ю тся  м ол екул ярны м  к и сл ор од ом  с  пре
вращ ением 0 2 в Н 2 0 2  или Н 2 0 .



П р оц ессы  хар ак тер и зую тся  сл едую щ и м и  оки слител ьно-восста - 
новительными потенциалами:

Система 

0 2 ■ е  ~  О,,

о 2 +  н + +  7 =  НО.,
0 2 +  2Н+ +  2е =  Н ,02 
0 2 +  4Н+ + 4 7 -  2НоО

О б р а т и м о е  взаим одействие  ионов м етал лов  с молекулярны м  
к и сл ор од ом  прои сход и т  двум я  путями:

М е п ++ 0 2я ^ М е п+0 2 ,

2 М еп+ + 0 2 * ± М е 2 п+ 0 2.

Н е о б х о д и м о  учесть, что протекание таких реакций тр ебует  
собл ю д ен и я  стр ого  определенных условий в отнош ении энергии и 
сим метрии орбитал ей  металла. Э то  
связано  с тем, что молекула ки сло
рода имеет д овол ьн о  сл ож н у ю  
структуру  и характеризуется  нали
чием трех пригодных для связи о р 
биталей с различной симметрией: 
trg ; Ли и zig. П ервы е  две могут  вы 
ступать  тол ь ко  как донориы е, а 
пе  —  акцепторная, так  как на ней 
им ею тся  два  вакантных места.
Следовательно, молекула к и сл ор о 
да проявляет как донориы е, так  и 
акцепторные свойства . На рис. 18.2 
показана схема взаимодействия 
орбиталей  м еталла и орбиталей  
молекулы 0 2 при о б р а з о в а 
нии «перп ен ди куля рн ого»  ком п 
лекса.

К а к  видно из схемы, в этом  к ом пл ексе  м ож ет  происходить  
взаим одействие  с1Х2-> л е \ п„~*~йх г\ o g-+ d z . В заи м од ей стви е  м ол е 
кулы 0 2 с s- и р -орби тал ям и  металла на с х е м е  не показано. Эти 
связи д ол ж н ы  бы ть  доиорн о-акц еиторны м и n u->~sp; az-+ sp .  Связи 
очень сл а б ы е  из-за бол ьш ой  разницы энергий взаим одействия  
(расстоян и е  м еж д у  dx г и dxz д о л ж н о  бы ть  минимальным, эт о  о т 
вечает к ва д ра тн ом у  ком п л ексу ) .

М о ж н о  полагать, что всегда о б р а з у ю т ся  группировки типа

М е /

у

01оч

м * м

.  V

( л д ) 2

( Л и ) 1*

( 6 9) 2

6 M(d22)

/  JiM(dxz)

- 7 /  
/ 1 

/  /
/  /

J  I 
I 
I

_ i

18.2. Схема связывающих орбита- 
лей в молекуле М 0 2.

Нормальный потенциал, эВ 

— 0 ,4  

- 0 , 1  
+0,68 
+  1,23



Д л я  ж елеза  м ож н о  представи ть  частицы [ F e 0 2 Fe] *+ так}: 
[F e 2 + 0 2 F e 2+] • [F e 3+ 0 2 F e ^ ]  и [F e 3+ 0 2 2~F e3+ ] .

Из в стречаю щ и хся  в природе метал лоп ротеи нов , с п о с о б н ы х  
связы вать  и тран сп орти ровать  ки сл ород , известны три: м и огл оби н , 
гем оглобин, гемеритрин.

Н а и б ол ее  знаком ый нам гем оглобин  —  м етал лоп ротеи н  с о  зна 
чительно больш ей м олекулярной  м ассой , чем миоглобин, с о с т о и т  
из двух  пар субъединиц, в к аж д ой  из к отор ы х  им еется  по о д н о м у  
атом у  ж елеза  (см. гл. 13), закл ю чен н ом у  в порф ириновы й цикл. 
К а к  и все  переносчики 0 2, гем оглобин  м о ж е т  су щ еств ов а ть  в д в у х  
ф орм ах : диоксигенированной  (д и ок си ф ор м а) и оксигенированной  
(о к си ф о р м а ) .  В первой из них ж ел езо  (I I )  —  вы сок оспин овы й ион 
(s =  3 /2 ) ,  он не входит в порф ирин овое  « о к н о »  (или «п о л о ст ь » ) , ,  
а возвы ш ается  над ним. В о  второй  ф ор м е  (п осл е  присоединения 
ки сл ор од а )  по «п ерп енди кулярной»  схем е  Fe ( I I )  характери зуется  
нулевым спином (s  =  0 ) и находится  в пл оскости , о б р а зо в а н н о й  
четырьмя атом ам и  пиррольного  азота. П о -ви ди м ом у , р азм еры  
иона F e2+ в вы сок осп и н овом  и ни зкоспиновом  состоян и ях  ра зн ы е  
и координационное число меняется от  5 д о  6 — 7. П огл ощ ен и е  ки с
л ород а  гем огл оби н ом  прои сход и т  при определенн ом  pH  р а ст в о р а ,  
в к отор ом  растворен  кислород.

М ед ь сод ер ж а щ и й  протеин —  гемоцианин —  об р а т и м о  п огл о 
щ ает молекулярны й ки слород . С тр у к ту р а  его не выяснена, м ол е 
кулярная м асса  его субъединицы  25 000— 75000 , м ол екул ярная  
м асса  всего м еталлопротеина п риближ ается  к четырем м и лл и о
нам. И зменение pH  раствор а  резко ск азы вается  на сп о со б н о сти  
погл ощ ать  0 2.

У ж е  много лет п р о д о л ж а ю тся  исследования координаци онны х 
соединений с молекулярны м к и сл ородом  в качестве  лиганда. Т а 
кие соединения п ред ставл яю т бол ьш ой  интерес для бион еоргани- 
ческой химии как  просты е  модели д овол ьн о  сл ож н ы х  би оси стем . 
М ол ек у л а  ки слорода  —  необы чный лиганд, она является  о д н ов р е 
менно о -д о н о р о м  (п и- и ag-орби тал и ) и л -акцептором .

§ 5. МЕТАЛЛОФЕРМЕНТЫ КАК КАТАЛИЗАТОРЫ
И оны  м етал лов  играю т исклю чител ьную  роль в ф ерм ен тати в

ном катал изе  (би ок а та л и зе ) .  И зученны е би ок аталитическ ие  р еак 
ции м о ж н о  разделить на две  бол ьш и е  группы: ги дролитические 
реакции и ок и сл ител ьно-восстановител ьны е (к  последним от н о 
сится и реакция фиксации а тм осф ер н ого  а зота ) .

В со ста в  ф ерментов, к атал изирую щ их гидролитические р еак 
ции, входя т  ионы металлов  С а 2+, M g 2+, Z n 2+, М п 2+. Ф ерм енты , 
катал и зи рую щ и е  редок с -п роц ессы , с о д е р ж а т  ж ел езо ,  м ол ибден  и 
кобальт . П осл едн и е  группы бол ее  м ногочисленны и бол ее  важ ны  
дл я  ж изненны х проц ессов . При ги дролитических  п р оц ессах  не 
прои сход и т  переноса эл ектрон ов  и изменения степени окисления 
атом ов  субстр а та . П о э т о м у  метал лоф ерм ен ты , катал и зи рую щ и е



гидроли ти ческие  проц ессы , вк л ю ч аю т  в свой  со ста в  биом еталлы , 
ха р а к тер и зую щ и еся  п остоя н ством  степени окисления.

Н а и б о л е е  п ростой  процесс , катализируемы й метал лоф ерм ен та- 
ми этой  группы, —  процесс  превращ ения С 0 2 в би к арбон ат-и он  
(или обратн ы й  п р о ц е сс ) :

С 0 2 +  0 Н -* * Н С 0 3-  (а ).

Р еакци я идет без катал изаторов , одн ако  в усл ови ях  н орм ал ь 
н ого  протекания ж изненных п р оц ессов  тр ебуется  ее ускорение. 
П осл ед н ее  д ости га ется  в результате  катализа ее ц и нксодерж ащ им  
ф ер м ен том  —  карбоан гидразой . Э т о т  фермент встречается  в трех 
ф ор м а х , имеет м ол екул ярную  м ассу  30 000; в соста в  его входят 
260  амин окисл отны х остатков . В м ак ром ол ек ул е  м еталлоф ермен- 
та  им еется  дов ол ь н о  гл убокая  полость, внутренняя поверхность  
к отор ой  покры та ги дроф обн ы м и  группами ам инокислотны х о с т а т 
ков. В глубине полости  находится  необходим ы й для о су щ е ст в л е 
ния реакции (а )  ион цинка, связанный с тремя остаткам и  гисти
дина через им идазольны е группы. Ч етвертое  координаци онное  ме
с т о  занято , по-видим ом у , м олекулой  воды или гидроксидионом .

Зам ена  иона цинка на к обал ьт  сохран яет  в ы сок ую  активность, 
зам ещ ен и е  к обал ьта  на никель и м арган ец  сни ж ает  активность 
ф ерм ен та , в остальны х сл учаях  каталитическая активность исче
зает.

Н а и б ол ее  вероятны м м еханизм ом  реакции (а )  является со гл а 
сован н ы й (концертны й) механизм, при котором  молекула С 0 2 о д 
новрем ен но  атакуется  с двух  сторон  двум я реагентами: ионом цин
ка и гидроксидны м ионом

=  Zn-' О =  С =  О ->  =  Zn— О — С— ОН
t  У
О Н -  О

В о зм о ж е н  другой  механизм образован и я  ги дрокарбон ат-и он а  
в каталитическом  центре:

0 =  С = 0  о = С —ОН"

\  ♦ /  X  1-^Zn — ОН' —*- -~Zn — О

И м еется  б ол ь ш ое  сх од ств о  м еж д у  рассм отренн ой  реакцией (а )  
и м ногочисленны ми реакциями гидролиза пептидов. При гидролизе 
пептидной связи н абл ю дается  реакция разры ва одной из связей в 
пептидной группе, одн ако  механизм реакции пол ностью  не изучен.

Д л я  о гр ом н ого  количества биологических  п роц ессов  важ на ре
акция гидролиза аден озинтриф осф ата :



п оставл яю щ ая  эн ергию  в н еобход и м ы х количествах  стр ого  оп р ед е 
ленными порциями. Она катализируется  ионами В е2+; С а 2+; М 2+; 
С о 2+; C u ^ ;  Z n 2+.

Р а ссм отр и м  м еталлоф ерменты , катал изирую щ ие окислит ельно- 
восст ановит ельные п роцессы .

О кисл ительно-восстанови тел ьн ы е реакции, протекаю щ и е в о р 
ганизме, являю тся  источником св обод н ой  энергии, необход и м ой  
для реализации многочисленных ж изненных функций. О сн овны м  
окислителем  оказы вается  молекулярны й ки слород , а продуктам и 
его восстановления — вода или пероксид водорода .

П р отек а ю щ и е  в органи зм е окислител ьно-восстановител ьны е 
реакции сум м арн о  м ож н о  представить в виде одн ого  из двух  
уравнений:

2 S tH 2 + 0 2 = 2 S t + 2 H 2 0 ,

S tH 2 +  0 2 =  S t + H 2 0 2,

где St —  окисленная ф орм а  су бстр а та , a S tH 2 —  его в о сста н ов 
ленная ф орм а. О б е  реакции п р отек аю т  очень медленно, по м н ого 
стадий ном у  механизму с участием  ряда м етал лоф ерм ен тов  на п р о 
м еж уточн ы х стадиях. Ц епь реакций м ож н о  записать  как сери ю  б о 
лее просты х  ред ок с -п р оц ессов  типа:

S t0H 2 = S t 0+ '2H + + 2e ,

А '  +  2 Н + + 2 ё = А ' Н 2,

А 'Н 2 — А '  +  2 Н + + 2 ё ,

А пН 2 = А п +  2 Н + + 2 ё ,

0 2 +  2 Н + + 2 ё =  Н 2 0 2,

где А ' . . .  А "  —  п р ом еж уточн ы е вещ ества.
В начале цепи м огут  находиться сахара , альдегиды, фенолы, 

некоторы е кислоты, се р о в о д о р о д ,  ги дросульф и т и др. В конце це
пи кром е  окислител ьно-восстановител ьны х пар с  участием  ки сло
рода та к ж е  нитрат (нитрит, азот, ам м иак  и д р . ) .  П риведенную  
цепь м о ж н о  рассм атри вать  как цепь передачи эл ектрон ов  или а то 
мов в одор ода  (и д а ж е  гидрид-иона Н _ ) от  Н 2  к 0 2 через п ром е
ж уточн ы е  вещ ества А, А ' , . . .  , А".

У скорен ие  этих  проц ессов  ( св о е о б р а зн о г о  транспорта  эл ек тр о 
нов, ионов или а том ов )  дости гается  при участии  многочисленны х 
ф ерментов , бол ьш ин ство  из к отор ы х  относится  к группе металло- 
протеинов. В качестве  коф ерм ен тов  в р ед ок с -п р оц есса х  в ы ступ аю т  
не только  ионы м етал лов  или их ком пл ексов , но и некоторы е о р 
ганические вещ ества. Н аи бол ее  х ор ош о  изучены ц и нксодерж ащ ие 
дегидрогеназы .

В ж ивы х организм ах содер ж и тся  бол ьш ое  количество  металло- 
протеинов, сод ер ж а щ и х  ж елезо , о чем у ж е  говорил ось . Они разде 
л яю тся  на две  группы: гем овы е протеины, с од ер ж а щ и е  порфири- 
н овое  кольцо, вы полняю щ ие роль переносчиков  0 2 (о  них у ж е  го 



в о р и л о сь ) ,  и не гем овы е протеины. С ю д а  сл едует  п реж де  в сего  
отнести ци тохром ы , об л а д а ю щ и е  свойствам и  ферментов.

Ц и тохр ом ы  уча ств у ю т  в окислительном фосф орилировании. 
В а ж н ую  роль в ж изнедеятельности  организма играю т ж е л е з о с о 
д ер ж ащ и е  ф ерменты  —  пероксидаза  и каталаза. П ерок си даза  ка
тализирует реакцию  окисления различных су б стр а то в  перекисью  
водорода :

Н „ 0 2 +  S t H ,  *. 2 Н 90  +  St.л г 2 пероксидаза * 1

К аталаза  уск ор я ет  распад  перекиси в одор ода  с выделением м о 
лекулярного  кислорода :

НА  +  каталаза 2 Н 20  +  0 2 .

И нтересны биологические системы , вк л ю ч аю щ и е  кобальт. Н аи
бол ее  изучен в э то м  ряду  коф ерм ент —  витамин B ,2. В со ста в  его  
входит коррин, аналог порфирина. К оф ерм ен т  B i 2  в орган и зм е 
выполняет ряд функций: участвует  в переносе  С Н 3-группы (мети-

Нитрификация

л и рован и е),  перестройке  скел етов  молекул и реакциях восста н ов 
ления органических субстр а тов .  Д л я  него характерны изменение 
координационного  числа С о 3+ с 6  до  5 и легкая восстан авл и вае 
м ость

C o luR _-» -C o IIR -> 'C oIR.

Д о  сих пор р ассм атри вал и сь  редок с -п роц ессы  с участием  кисло
рода и вод ор од а , но такие реакции м огут  протекать  и с участием  
соединений азота в различных степенях окисления, а та к ж е  с уча 
стием м етал лоф ерм ен тов  сл о ж н о го  состава . В аж н ейш ие из этих  
проц ессов  представлены на рис. 18.3.



П о д р о б н о  изучен проц есс  окисления нитритов —  восста н овл е 
ния нитратов, происходящ ий при участии м ол и бд ен сод ер ж ащ и х  
протеинов.

Б ольш ой  интерес п ред ставл яю т ком плексны е соединения м е
талл ов  с  нуклеиновыми кислотами —  мет аллополинуклеот иды. 
В них металлы играю т в аж н ую  роль в стабилизации структур  
Д Н К , в п роц ессах  синтеза белка.

§ 6. ПРАКТИЧЕСКОЕ ЗНАЧЕНИЕ 
БИОКООРДИНАЦИОННЫХ СОЕДИНЕНИЙ

В н астоя щ ее  время нам етилось  н есколько обл астей  практиче
ского  использования теоретических  достиж ени й  бионеорганической  
химии: в медицине, сел ьском  хозяйстве  и при исследовании б и о 
логических циклов токсических  эл ем ен тов  при попадании их с о 
единений в о к р у ж а ю щ у ю  среду  и при взаимодействии их там с 
различными организмами.

В медицине использование достиж ени й  бион еорганической  хи
мии осн ован о  на том , что концентрация и количества би ом етал л ов  
в различных тканях нормально ф ункциони рую щ его  организма п од 
дер ж и в а ю тся  на стр ого  определенном уровне  путем стр огого  кон т
роля с  п ом ощ ь ю  системы  со о тв етств у ю щ и х  протеинов и гормонов. 
Н ед оста ток ,  равно как и избы ток , б и ом етал л ов  приводит к т я ж е 
лым забол еван иям . Н е д о ста то к  ж елеза  приводит к анемии, его 
и збы ток  —  к си д ерози су ; н ед остаток  меди вы зы вает  ди струкцию  
сосу д о в ,  и збы ток  ее —  болезнь  Вильсона всл едствие  накопления 
меди в печени, мозге, почках (цирроз, нефрит, лейкемия и д р . ) ;  
н ед оста ток  цинка резко  сни ж ает активность многочисленны х ф ер 
ментов; избы ток  калия влияет на сердечн ую  деятельность. П о э т о 
му прим еняю тся  детоксиканты  —  вещ ества , избирательно свя зы 
ваю щ и е токсичны е металлы или вредный избы ток  биом етал л ов  за 
счет  образован и я  ком плексны х соединений с ними. Эфф ективно 
использование биокоординац ионн ы х соединений в качестве  проти
вор ак овы х  препаратов. Э т о  п реж де  всего цис-изомеры  Pt (II )  —  
—  ( Р Ц Ы Н з Ы Ш з Ь ;  P t ( N H 3 ) 2 C l 2 и др.

Р ол ь  биокоординац ионн ы х соединений в охран е  ок р у ж а ю щ ей  
среды  от  загрязнений токсичными элементам и велика. Токсичны е 
металлы  у ч а ств у ю т  в геоциклах и биоциклах. У становл ены  б и о 
циклы таких вредных эл ем ен тов , как ртуть, мышьяк. П од обн ы е  
биоциклы м огут  н абл ю даться  для таких эл ем ен тов , как ол ово , 
палладий, платина, зол ото . И спол ьзовани е  п од ходов  бион еоргани
ческой химии при исследовании стол ь  сл ож н ой  пробл ем ы , как 
взаим одействие  ж ивы х органи зм ов  с резко изменяю щ ейся под 
влиянием деятельности  человека о к р у ж а ю щ е й  средой, только  на
чинается. В ближ айш ем  буд ущ ем  применение п од ход ов  би он еор 
ганической химии к п робл ем е  охраны  о к р у ж а ю щ е й  среды (хим и
ческой экол оги и ) получит са м ое  ш ирок ое  развитие.



Глава 19 

РАДИОАКТИВНОСТЬ В ХИМИИ

§ 1. РАДИОАКТИВНОСТЬ

Д о  конца X IX  в. атомы рассм атривал и  как неделимые и неиз
менные частицы, поскольку  не бы л о  известно ни од н ого  случая 
превращения эл ем ен тов  друг  в друга. Д оп у ск а л ось ,  что каж ды й 
элемент со стои т  из идентичных атом ов , об л а д а ю щ и х  оди наковой  
м ассой  и и м ею щ их оди наковы е физические и химические свойства . 
А том ы , из которы х  со стоя т  в се  элементы , считали простейш ей ф о р 
мой материи.

В 1896 г. Б еккерель обн аруж и л , что соли урана и сп ускаю т  
какие-то лучи, к оторы е проход ят  через черную  б у м а г у  и засвечи 
ваю т ф отопл астинку, п од обн о  известным у ж е  в то  время лучам 
Рентгена. Эти ж е  лучи вы зы ваю т ф луоресц енци ю  н ек оторы х  ве
щ еств , а та к ж е  появление эл ектроп ровод н ости  в воздухе . О т к р ы 
тое явление бы л о  названо радиоактивностью. Б еккерель у ста н о 
вил, что ради оак ти вн ость  —  это  свой ство  элемента  урана , не з а 
висящ ее от  его агрегатн ого  состояния или ф орм ы  химических с о 
единений, в с о ста в  которы х  он входит.

В ск ор е  были откры ты  други е радиоактивны е элементы . 
В 1898 г. Пьер и М ария К ю ри  откры ли радиоактивны е полоний 
и радий, а Ш м и д т  обн аруж и л  радиоак тивность  тория. В 1899 г. 
Д ебьер н  откры л актиний. В настоящ ее  время в природе известно  
ок ол о  50 различных радиоактивны х атомов.

В 1903 г. Р езерф ор д  и С од ди  показали, что радиоактивное из
лучение появляется  при распаде  атом ов  радиоактивны х эл ем ен тов  
с  превращ ением их в атом ы  других  элем ентов . П осл е  т ого  как 
бы л о  установл ено  строение атом а, стал о  ясно, что радиоакт ив
ность —  это свойст во я д ер  атомов.

Виды радиоактивного распада. А том н ы е  ядра радиоактивны х 
элем ен тов  м огут  испы ты вать различные превращ ения. Н ек оторы е  
из них р а ссм атр и ваю тся  ниже.

В проц ессе  а -р а сп а да  я д р о  исп ускает  а -частицу, т. е. яд ро  ге
лия 2 Не, со ст о я щ е е  из двух  протонов  и д в у х  нейтронов. Таким 
об р а зом , дочерн ее  яд ро  имеет на два нейтрона и два протона 
меньше, чем исходное. П рим ером  такой  реакции м ож ет  сл у ж и ть  
сл едую щ ая :

2g|U ->■ г Н е  +  239oTh.

В процессе  р-р а сп ада  ядро исп ускает  электрон  (электронны й, 
или р_ -р асп ад )  или позитрон (позитронный, или р+ -р а сп а д ) ,  к о то 
рые возникаю т в самый мом ент p-распада. (И х  нет в ядре.)



Электроны  о б р а зу ю т ся  в результате  превращ ения нейтрона в п ро 
тон по реакции

- >  \р +  е -  +  v .

П озитрон ы  о б р а зу ю тся  в результате  превращения протона в 
иейтрон :

\ р -> 'ап +  е+  +  V.

П ервая  реакция м ож ет  проходить  как в атом ном  ядре, так  и со  
св обод н ы м  нейтроном, так  как м асса  последн его  (1,0086650 а.е.м.) 
■больше сум м ы  м асс  протона (1,0072764 а.е.м.) и электрона 
(0,0005486 а.е .м .).  В св обод н ом  состоян ии нейтрон испытывает 
Р-распад с  периодом  полураспада  (см. ни ж е) 7 = 1 1 , 7  мин. А  в то 
рая реакция возм ож на только  внутри ядра и за счет его энергии, 
та к  как м асса  протона меньше м ассы  нейтрона и позитрона. 
Третьим видом p-распада является захват  ядром  эл ектрона из 
электронной  обол очки  своего  атом а  ( f -захват , или / ( - з а х в а т ) .  В о  
всех трех  случаях  p-расп ад  соп р ов ож д а ется  испусканием нейтрино 
(v )  или антинейтрино (v ) .  В результате  р_ -распада количество 
протонов  в ядре возрастает  и его заряд  повы ш ается  на единицу. 
Н апример:

8 9Ас —► 29oTh +  +  v (Р -распад).

В результате  р+-распада и Я -захвата  заряд  ядра пониж ается  
на единицу (исчезает  один п р отон ) .  Н апример:

2 943Np 2 942U +  е+  +  V (Р+ -распад),

^ А т  -*■2 9 4 Р 11 +  v (£-захват).

М а с с о в о е  число ядра (т. е. количество  н ук лон ов) при всех ви
д а х  p-распада остается  неизменным: ядро превращ ается  в изобар  
(один нейтрон превращ ается  в протон или н а о б о р о т ) .

В проц ессе  спонтанного дел ен и я  происходит сам оп рои звол ьн ое  
расщ епление ядер с Z > 9 0  (торий, протактиний, уран и тр а н су р а 
новы е эл ем ен ты ) на два яд ра -оскол ка  с примерно равными м а сса 
ми (М , : М 2» 2 : 3 ) .  Например:

23э1 и  -*■ 'ббВа +  звКг +  8'0п.

При таком  распаде  о б р а зу ю тся  р азнообразнейш и е оскол ки , к о т о 
рые м огут  испы ты вать дальнейш ие радиоактивны е превращ ения, 
соп р о в о ж д а ю щ и е ся  а-, р- и у излУчениями> так  что приведенное 
уравнение весьма условно.

П ери од  полураспада  для спон танного  деления тория очень ве 
лик ( — 10 18 л ет ) .  Н еск ол ь к о  меньше он для урана ( ~ 1 0 16 лет) и 
очень бы стр о  уменьш ается  с ростом  отнош ения квадрата заряда 
ядра к м а ссо в о м у  числу Z 2/A (д о  дол ей  секунды  у  к урчатови я ).  
При Z 2/ / 4 « 4 5 — 50 ( Z = 1 2 0 — 125) период полураспада  д ол ж ен



бы ть  порядка ядерн ого  времени 10- 2 3  с  (рис. 19.1). (Н е  здесь  ли 
естественная граница периодической  си стем ы ? !)

О б р а зу ю щ и еся  в результате  ради оак ти вн ого  распада ядра  на
ходя тся  в в озбу ж д ен н ом  состоянии. Т а к ое  состоя н и е  ядра м ож ет  
возникнуть та к ж е  при бом б а р д и р о в к е  ядер ускоренн ы м и части
цами.

19.1. Зависимость периода спонтанного деления от массового 
числа ядра (Ан. Н. Несмеянов)

Из в озбу ж д ен н ого  состояния ядро сам оп рои звол ьн о  переходит 
в менее возбуж д ен н ое ,  или основн ое, состоян ие  излучением 
у-кванта. у -И зл учател ям и  явл яю тся  практически все дочерн ие  я д 
ра  —  продукты  а- и p-радиоактивны х ядер, так  как они о б р а з у ю т 
ся  не только  в осн овн ом , но и в возбуж д ен н ом  состояниях. Э н ер 
гия у -квантов  л еж ит в пределах от  0,5 д о  2,5 М эВ .

О б ы ч н о  время ж изни возбуж д ен н ого  состояния ядра бы вает  
очень небольш им  ( т < 1 0 - 1 3  с ) .  О д н ако  в некоторы х случаях  оно 
м о ж е т  сущ еств ов а ть  очень дол го : секунды, часы, годы и д а ж е  ты 



сячелетия. Такие состояния (ур овн и ) назы ваю тся  м етастабил ьн ы - 
ми, а ядра, им ею щ ие такие состояния, назы ваю тся  изом ерам и. 
И зом еры  м огут  обл а д а ть  различными типами радиоактивности. 
Н априм ер , одна треть  атом ов  2 goTh а две  трети —  p-ради о 
активны.

Скорость радиоактивного распада. Р адиоактивны й р аспад  яв 
ляется результатом  внутриядерных п р оц ессов  и не связан с взаи
м одействием  м еж д у  различными ядрами. П о э т о м у  реакция р а д и о 
активного  распада опи сы вается  кинетическим уравнением первого  
порядка:

—  —  =  UV. (19 .1 )
dx

Таким об р а зо м ,  ск ор ость  распада, или кол ичество  распадов  в еди
ницу времени, пропорциональна количеству  им ею щ ихся  р ади оак 
тивны х ядер N. К оэф ф ициент пропорциональности  (и м ею щ ий 
см ы сл  константы скорости  для реакций первого  п оря дка) к н азы 
вается постоянной распада и им еет для к а ж д ог о  р ади оак ти вн ого  
элемента  вполне определенное значение. И нтегрирование уравне
ния (19.1) дает

N  — N 0e~u . (1 9 .2 )

Зд есь  N  —  количество  ещ е не распавш ихся  атом ов  к м ом енту  вре 
мени т  из о б щ е го  первоначального  количества атом ов  N 0. В ы бр а в  
время х — Т, за к отор ое  распал ась  половина первоначального  к о 
личества, так  что N = 1 / 2  N 0, и подставив  эти значения в ур авн е 
ние (19 .2 ) ,  получим

Ц2 =  е~ и

и 1п2=А,7\ (19 .3 )

Т аким об р а зом , постоянная распада одн озн ачно связана с так  
назы ваем ы м периодом  п ол ураспада  Т. Зная одну величину, легко 
рассчитать  вторую .

И менно величиной периода пол ураспада  чащ е всего  характери 
зуется  устой чи вость  ядер атомов. Эта величина м ож ет  меняться в 
очень ш ироких пределах. Н апример, 2 У(Ро испы ты вает  а -расп ад  
с 7 " = 3 -1 0 - 7  с, a 2 soTh—  спонтанное деление с 7 '= 1 , 4 - 1 0 18 лет. 
(У казанны е ядра им ею т изомеры , расп ад аю щ и еся  и по д р угом у  
механизм у с другими величинами Т ) .

В качестве примера на рис. 19.2 показана п осл едовател ьность  
радиоактивны х превращ ений природного  урана. Н ад  стрелками 
обозначен  тип распада, а под ними приведен период полураспада. 
Разветвления сви д етел ьствую т о наличии изомерны х ядер; в этом  
сл учае  указана доля атом ов , р а сп ад аю щ и хся  по дан ном у  типу.

Из закона радиоак тивного  распада вы текает  важ н ое  следствие, 
к асаю щ ееся  количественных соотнош ений м еж д у  отдельны ми чле
нами радиоактивного  ряда. В са м ом  деле, доп устим , что имеется



н ек оторое  кол ичество  чистого радия. При его  распаде  обр азуется  
радон , претерпеваю щ ий, в с в о ю  очередь, дальнейший распад 
(см . рис. 19.2). Т ак  как ск ор ость  распада и радия и радона зави 
сит от  их наличных количеств , то  вначале, когда атом ов  радона 
ещ е мало, его будет  обр а зов ы в а ться  из радия больш е, чем р а сп а 
даться . О д н ако  по мере накопления радона его распад станет 
у скоря ться , и, наконец, наступит равновесие, при котором  будет
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19.2. Радиоактивный ряд урана

расп ад аться  стол ько  ж е  атом ов  радона, скол ьк о  их обр а зуется  за 
’ э т о  же время. (Э т о  равновесие устанавливается  приблизительно 
;3а  2 месяца.)  Н о  число об р а зу ю щ и х ся  атом ов  радона равно числу 
расп а д а ю щ и хся  а том ов  радия. О тсю д а  следует, что при равн ове 

с и и  за одно и то  ж е  время распадается  оди н аковое  число атом ов  
Нрадия и радона, т. е. скорости  их распада равны.
& Очевидно, аналогичное рассуж ден и е пол ностью  применимо и к 
р ю б о й  другой  паре последовательны х членов данного  радиоактив- 
л о г о  ряда. П оэтом у между всеми ними д о л ж н о  в конце концов 

^установиться радиоактивное равновесие, характери зую щ ееся  тем,



что  скорости  распада всех членов ряда одинаковы , т. е. в со о тв е т 
ствии с уравнением (19.1)

X \ N  ] = 1 ^ 2 ^ 2  — — . . . .
Или, учитывая уравнение (19 .3 ) ,

N,  __ N2 N3 _
Т\ т 2 г 3

Т ак как периоды п ол ураспада  Т различны, то д ол ж н ы  б ы т ь  
различны и относительн ы е количества находящ ихся  в ра д и оа к 
тивном равновесии атомов. В табл. 19.1 в качестве  примера при-

Т а б л и ц а  19.1

Изотоп
238
92и 234 Th 90Th

2Э4
92и

226.,
88Rrt

218
86Rn

т
Количество ве

4 ,5 ' 10° лет 24,1 дн 2 ,3  • 105 лет 1590 лет 0 ,02  с

щества, г 9 .93- 10» 1 ,4 - IQ-6 50,1 0 ,33 М О ’ 18

ведены количества различных эл ем ен тов , находящ иеся  в р ади оак 
тивном равновесии в природном  уране (расчет  сделан на 1  т  
у р а н а ) .

Таким об р а зом , зная период п ол ураспада  хотя бы одн ого  чле
на ряда и количественные соотнош ения их при радиоактивном  
равновесии , м о ж н о  рассчиты вать  периоды пол ураспада  всех 
остальны х членов. И м ен но таким о б р а зо м  по периоду  п ол у
распада радия был определен период пол ураспада  урана, которы й 
невозм ож н о  измерить неп осредственно из-за слиш ком м едленного  
распада.

С тр о го е  п остоя н ство  величины X и, следовательно , Т и незави
си м ость  ее от  внешних усл ови й  (активационный барьер , 
или энергия активации, при а -расп ад е , например, составл я ет  
25— 30 М э В /а т о м ,  или — 2,5 м л рд  к Д ж /м о л ь )  п озвол яю т  исполь
зовать  измерение ск ор ости  радиоактивного  распада для оп р ед ел е 
ния возраста  минералов или д руги х  вещ еств.

Один из м етод ов  основан  на количественном  определении 
очень н ебол ьш ого  содерж ания гелия в минералах урана или т о 
рия. а -Ч астицы , излучаемые этими элем ен там и, п ревращ аю тся  в 
гелий. В плотных породах, например в граните, он остается  в 
виде включений, так  что по кол ичеству  о б н а р у ж ен н ого  газа м о ж 
но вычислить время его образования . 1  г урана в равновесии с 
продуктам и  св оего  распада о б р а зу е т  — 1 0 - 7  см 3 гелия в год. 
В табл . 19.2 приведены примеры для некоторы х минералов, о б р а 
зовавш ихся  в различные геологические эпохи. Приведенные циф 
ры минимальны, так  как не исклю чено, что  часть гелия потеряна.

Д р уги е  методы  определения возраста  горны х п ор од  за к л ю ч а 
ю тся  в определении количественных соотнош ений 2 3 8 U / 2 0 6 Pb.



2 3 5 U / 2 0 7 Pb, 2 3 2 T h / 2 0 8P b , 4 0K /40A r  и 8 7R b / 8 7Sr. В озр а ст  некоторы х г о р 
ных п ор од  Финляндии, К анады , А фрики, как бы л о  установл ено  
этим  м етод ом , дости гает  3,0 м лрд лет, а возраст  м етеоритов  —  
— 4,5 м лрд лет. П о  соврем енн ы м  представлениям, последняя ве
личина равняется та к ж е  возрасту  Земли и других  планет С ол н еч 
ной системы.

Одним из наи более  интересных прикладных радиоактивны х м е 
то д о в  является определение возраста  угл ер од сод ер ж а щ и х  м а те 
риалов. М е т о д  основан  на предполож ении о том, что отнош ение 
количеств радиоак тивного  и зо 
топа  углерода  14С и стабильно- Т а б л и ц а  19.2
го 12С в ж и вы х организм ах 
(в  растениях, усваи ваю щ и х  
углекислы й газ из воздуха , и в 
ж ивотны х, пи таю щ ихся  этими 
растениям и) равно их отн ош е
нию в атм осф ере  ( 1 0 ~12) ,  где 
о н о  не меняется во времени.
П осл е  прекращ ения ж изнедея
тельности, т. е. после прекра
щения обм ен а  с внешней ср е 
дой , вы ш еуказан ное  отнош ение 
д о л ж н о  ум еньш аться . Зная период полураспада 1 4С, равный 
5760 лет, м ож н о  определить время гибели ж и вого  организма. Т а 
ким сп о со б о м  опред ел я ю т возраст  предм етов , если он не превы 
ш ает 50 гыс. лет. Н априм ер , возр аст  органических остатк ов  о р га 
низмов, погибш их во время последн его  оледенения Е вроп ы , о к а 
зался  равным 10 8 0 0 + 1 2 0 0  лет. В пещ ере Л е ск о  вблизи М онтинь- 
яка во Франции сохранил ись  зам ечательны е рисунки, сделанные 
д ои стори ческим  чел овеком ; на основании анализа древесн ого  угля 
из очагов, обн аруж ен н ы х  в этой  пещере, уд ал ось  установить  их 
возраст : 15 5 0 0 + 9 0 0  лет.

Минерал Г оологический 
период

Возраст, 
млн лет

Циркон Плиоцен 1,5
Циркон Миоцен 5 ,7
Сидерит Олиг^цен 7 ,0
Гематит Девон 112
Лимонит Каменноугольный 128
Торионит Силур 226
Циркон Докембрий 543

§ 2. ЯДЕРНАЯ ХИМИЯ

П редм етом  ядерной химии явл яю тся  реакции, в которы х  п ро 
исходит  превращ ение элем ентов , т. е. изменение ядер их атомов. 
С ам оп рои звол ьн ы й  распад  радиоактивны х атом ов , рассм отренн ы й 
выше, представл яет со б о й  ядерную  реакцию, в к оторой  исходным 
является  одно ядро. И звестны и другие реакции, в которы х  с я д 
ром  реагирую т протон р, дейтрон  (ядро  атома дейтерия уН) d, 
альфа-частица а, нейтрон п или ф отон у  (обы чн о  гам м а-л учи ). 
У д а  лось вызвать атом ны е превращения и под действием очень 
бы стр ы х  электронов . В м есто  а -частиц (ядер 4 Н е) иногда и сп оль
з у ю т  ядра бол ее  л егкого  изотопа гелия 3 Не. В последнее время 
Все шире прим еняю т для бом б ар д и р овк и  атом ны х ядер у ск ор ен 
ны е ядра бол ее  тяж ел ы х элем ен тов  вплоть д о  неона.



П ервой  ядерной  реакцией, о сущ ествл ен н ой  в л аборатори и , бы л а  
реакция (Р езер ф ор д , 1919)

HN + 4 H e = 1 7 0 +  'Н .

В этой  реакции ядро азота реагирует с ядром  гелия, об л а д а ю щ и м  
значительной кинетической энергией. В результате  соударения 
о б р а з у ю т с я  два новы х ядра : ки слорода  170  и вод ор од а  ‘ Н. Я д р о  
1 7 0  стабильно, так  что данная реакция не приводит к возникно
вению искусст венной радиоактивности. В бол ьш ин стве  ж е  ядерны х 
реакций о б р а зу ю т ся  нестабильны е изотопы , к отор ы е  затем  серией 
радиоактивны х превращений переходят в стабильные.

С огл а сн о  Реми, ядерны е реакции м о ж н о  классиф иц ировать  по 
аналогии с  обы чны м и химическими реакциями.

В бол ьш ин стве  искусственны х ядерны х превращ ений п р ои схо 
дят  так  н азы ваем ы е реакции выт еснения, или зам ещ ения. Н а п р и 
мер:

I 1 | 2 л
5В  +  2а — e C + i f l ,

^ В  +  г а  =  *вС +  1р.

^ B  +  J a ^ l N  +  Jn.

При написании ядерных реакций и сп ользую т чащ е сок р ащ ен 
ную  запись, когда б о м б а р д и р у ю щ а я  и вы би ваем ая  частицы о т д е 
л яю тся  запятой  и за к л ю ч а ю тся  в скобки , перед которы м и зап и сы 
вается сим вол  исходного , а после —  о б р а зу ю щ е го ся  атома. Н ап ри 
мер приведенная реакция, впервые осущ ествлен н ая  Р е зерф ор д ом , 
м о ж е т  бы ть  записана так: 1 4 N ( a ,  р ) 1 7 0 .  В такой  записи приведем 
ещ е примеры ядерных реакций замещ ения, прои сход ящ и х при 
бом б а р д и р о в к е  ускоренны м и частицами алюминия: 2 7A l ( d ,  a )  2 5M g ,  
2 7А1 (d , р )  28А1, 2 7 А1 (d , п ) 2 8 Si, 2 7 А1 (р, a )  2 4M g , 2 7 А1(л, р )  2 7 M g .

В результате  реакции п ри соеди н ен и я  бо м б а р д и р у ю щ а я  частица 
захваты вается  яд ром , которое ,  в с в о ю  очередь , не испускает  ни
какой другой  частицы, а о св о б о ж д а ю щ а я с я  при этом  энергия вы 
дел яется  в виде у-излучения, например: 2 7 A l(r t ,y )  2 8A l , 7 L i(p ,  у ) 8 Ве.

Я дерны е реакции ди ссоци ац ии  (как  и реакции термической  д и с 
социации м ол екул ) вы зы ваю тся  кинетической энергией сталки
ваю щ и хся  частиц. Н априм ер : 7 9В г (п ,  2п) 7 8 Br, 2 Н ( а ,  п и а )  !Н, 
2 Н ( у ,  п ) ]Н. П оследняя реакция является  ф от охимической  реак 
цией, т. е. вызванной действием  эл ектром агн и тн ого  излучения 
ядерной диссоциации.

В н астоя щ ее  время известен ряд обратимых реакций:

> Н + п = 2 Н + у ,
7Li +  a = 10B +  rc, 
n B +  a = 14N +  n.

Наличие м ощ н ого  источника нейтронов, каким явл яю тся  я д ер 
ные реакторы , создал о  предпосылки для производства  и ск усствен 



ных радиоактивны х эл ем ен тов  с целью  использования их р ади о 
активного  излучения. В табл. 19.3 и 19.4 приведены н екоторы е 
наиболее часто  применяемые на практике изотопы  с характери 
стиками их излучения и реакциями получения.

Т а б л и ц а  19.3
Радиоизотопы с чистым Р"-излучением

Изотоп Период
полураспада

Максималь
ная энергия 

р-лучей, 
МэВ

П родукт
распада Реакции получения

?н 12,46 лет 0,0186 3Не 3Не (л, р), eLi (л, а )
14С 5760 лет 0 ,155 14N 12С (л, 2я)
slSi 157 мин 1,48 Зф 30Si (я, у), 31Р (п , р),  34S (л, а)
32р 14,07 дн 1,69 32$ 3Ф  (я, у ). S2S (я, р), 35С1 (я, р)
86$ 87,1 дн 0,169 «C l 36С1 (я, р)
«С а 152 дн 0,254 45Sc 44Са (я, у), 46Sc (я , р)
89Sr 54 ,5  дн 1,463 89 у S8Sr (я, у), 8BY (я, р)

Т а б л и ц а  19.4
Радиоизотопы с особо  жестким у*излучением

ИЗОТОП Период Тип Энергия Продукт Реакции получения
полурас распада 7 -лучей , 

МэВ
распада

пада

24Na 15,10 ч р- 2,755; 1,380 24Mg 23N a(n, у ) ,  24Mg

42К
(л , р) ,  27А1(я, а )  
41 К (я, у ) ,  12Са12,44 ч р- 1,51 42Са
( я , р) ,  45Sc 
(л , а )

«М п 2 ,59  ч р- 1,77; 0 ,822 бвре 66Мп (л , у ) , MFe 
(л , р ) , 6>Со(л, а )  
68Fe(n, у ) ,  6,Со 
( « .  Р)

»»Fe 4 6 ,3  дн р- 1,30; 1, 10 5»Со

*°Со 5 ,26  лет р- 1,33; 1, 17 ■°Ni 5#С о(л, y ) .  *°Ni 
(п . Р)

«С и 12,88 ч р- 1,34 e4Zn взСи(л, у ) .  85Си
(л , 2л)

Р\ к •4Ni 84Z n (я, р)
" A s 1,187 дн Г 1,70; 1,29; 

0 ,55
7*Se 76As(я , у ) ,  79Se 

(л , р ) ,  7вВг(л, а )
124Sb 60 дн Р 2,04; 1,71; 124Te 1235>Ь(я, y ).

0,730 1271(л, а )
140La 1,67 дн Р 1,63; 0 ,87 140Ce 13*Ьа(я, y ).

140Се( л, р )

Следующ ие ядерные реакции были впервые использованы для 
^Синтеза трансурановых элементов:



2 2 8 U(n, 2n ) 2 3 7 U — 2 3 7 Np,

2 3 8 U (n , y )239U - = £ - *  239Np 2 3 9P u ,

239Pu(n, Y)240Pu(n, v )241P u - ^ : - > 241A m >

2 3 9 Pu(a , n ) 2 4 2Cm,

2« A m ( a ,  2n)2 4 3 Bk,

2 4 2C m (a , 2n)*44Cf,

2 3 8U( 1 4 N, 6 n ) 2 4 6 Es,

2 5 3 Es(rt,Y)264Es - = ^ - > 2 B4 Fm ,

2 5 3Es(a, n ) 2 5 6Md,

2 4 6C m ( 1 2 C, 4/?)2 5 4No,

2 5 2 Cf( 1 0 B, 5 « ) 2 5 7 Lr,

2 4 2 Pu(2 2 Ne, 4 « ) 2 6 0Ku,

2 4 3A m ( 2 2 Ne, 5n ) 260 1 05.

В табл. 19.5 приведены некоторы е сведения о б  атом ах  т р а н с 
уран овы х  элементов.

Т а б л и ц а  19.5

Характеристики атомов трансурановых элементов (по Б. В. Некрасову)

Элемент Атомный
номер

Изотопы известны 
в пределах массо

вых чисел

Наиболее
долгоживущий

изотоп

Его период п ол у
распада (а-распад)

Np 93 227— 241 237 2-10® лет
Pu 94 232— 246 244 8 - 107 лет
Am 95 237— 246 243 8 • 103 лет
Cm 96 238— 252 247 2-107 лет
Bk 97 242— 251 247 1•103 лет
Cf 98 242— 254 251 1•103 лет
Es 99 245— 255 254 276 дн
Fm 100 244— 257 257 80 дн
Md 101 255— 258 258 54 дн
No 102 251— 257 255 3 мес
Lr 103 256— 259 256 24 с
Ku 104 257— 261 261 70 с

? 105 260 260 1,6 с

Синтез бол ее  тяж ел ы х эл ем ен тов  с п ом ощ ью  ускоренны х ионов 
все бол ее  затруднен, так как период спонтанного  деления с п р о 
движ ением к бол ее  далеким элементам  бы стр о  падает 
(см . рис. 19.1). В то ж е  время расчеты по обол очечной  модели 
ядра показы ваю т, что некоторы е ядра м огут  обл а д а ть  д остаточн ой



устой ч и востью . В частности , ядро 2981 14 м ож ет  иметь период по
л урасп ада  порядка 108 лет. В есьм а устойчивы м м ож ет  оказаться  
и ядро 3,0126. Такие ядра сп особ н ы  обр а зов а ть ся  при взаи м од ей 
ствии двух  тя ж ел ы х  ядер, например ядер урана. П р ом еж у точ н ое  
св ер х тя ж ел ое  ядро при делении распадается  на два неравных 
ядра, одно из которы х  д ол ж н о  иметь м ассу  бол ьш е м ассы  урана. 
Э т о  видно из рис. 19.3, где приведены экспериментальны е кривые

79 Au t 6С ,2U + ,0Ne Й и » ,ги

19.3. Распределение по массам осколков деления ядер 
(Ан. Н. Несмеянов)

распределения по м а ссам  оск ол к ов  деления ядер, полученных в 
реакциях ядер зол ота  и угл ерода , а такж е  урана и неона, и п ред
полагаем ая кривая для реакций ядер урана м еж д у  собой . Т р у д 
ность  такого  синтеза связана с н еоб х од и м ость ю  ускорения ядер 
урана д о  энергии 1600 М эВ . П ри этом  оскол ки  деления не д о л ж 
ны иметь энергию  возбуж ден и я  бол ее  30— 40 М эВ .

Более  просты е для осущ ествлен ия реакции та к ж е  могут  при
вести к получению  элементов 114 и 126, но менее стабил ьны х и зо
топов :

Pu +  C a =  114-f-*ra,

Th +  K r =  126+хга.

Энергия ядерных реакций. В табл . 19.6 приведены энергии о б 
разования из нуклонов ядер наиболее распространен ны х изотопов  
эл ем ен тов  от  вод ор од а  до  цинка. Эти энергии в миллионы и сотни 
м иллионов  раз превосходя т  энергии образован и я  молекул из а то 
мов. П о э т о м у  и энергии ядерных реакций огром н ы  по сравнению  
с теплотам и обы чн ы х  химических реакций.

В табл. 19.7 приведены некоторы е примеры экзо- и эн д отер м и 
ческих ядерных реакций.

И сп ол ьзован и ю  огром н ой  энергии ядерны х реакций п реп ятст 
вуют их чрезвычайно низкие выходы. Т ак  как диаметр  ядра очень 
Мал ( ~ 1 0 - 5  ди ам етра  а т о м а ) ,  т ол ь к о  незначительная часть потока 
Частиц, п р оход я щ его  через вещ ество , сталкивается  с  ядрами. К р о 
м е  того , проникновение частицы в ядро происходит лишь в не-



Энергии образования из нуклонов ядер элементов Н —  Zn, млрд кДж/моль

Ивотоп Энергия
образования

Изотоп Энергия
образования

Изотоп Энергия
образования

1Н 23Na 18,1 « S c 37 ,4
4Не 2 ,7 24Mg 19,1 4*Ti 39 ,6
JLi 3 ,8 27A1 21,7 61V 43 ,0
•Be 5 ,6 28S i 22,8 62Cr 44,1
n B 7 ,4 31 p 25 ,4 85Mn 46,5
12С 8 ,9 32S 26,2 f*Fe 4 7 ,5
14N 10,1 35C1 28 ,8 6 ,C o 50 ,0
1*0 12,3 4°Ar 33,2 68Ni 48 ,9
u p 14,3 3»K 32 ,2 e3Cu 53 ,3
20Ne 15,5 40Ca 3 3 ,0 e4Zn 54 ,0

Т а б л и ц а  19.7 
Энтальпии некоторых ядерных реакций, млрд кДж/моль

Регкция - д  я Реакция - Д  H

»B e (p , a ) eLi 0,21 •Li(rf, a )  4Не 2 ,15
« О ( р,  a ) 14N 0,38 14N (a , jo )170 — 0,12
«N (/3 , a )  12С 0 ,48 2H (y , n ) 1 H — 0,21
’ L i(р , a )  4Не 1,67 14N (« , 2n) 13N — 1,01

б ол ьш ой  части столкновений. Н ап рим ер , при облучении азота п о
ток ом  а -частиц  на 1  млн этих  частиц, к аж дая  из к отор ы х  на своем  
пути длиной 1  см  п роход и т  сквозь  — 1 0  тыс. м олекул  азота и 
ионизирует их, прои сход и т  тол ь ко  одна ядерная реакция. В об щ ем  
случае вы ход , т. е. число атом ов , вступивш их в яд ерн ую  реакцию , 
отнесен ное  к числу бо м б а р д и р у ю щ и х  частиц (п ротон ов , дей трон ов  
или а -ч а сти ц ) ,  леж ит в интервале 10~5— 10~и . Г о р а зд о  бол ьш ие 
вы ходы  характерны  для реакций, п рои сход ящ и х  под действием 
нейтронов, так  как в э то м  сл учае  о т су тств у ет  эл ектростати ческое  
отталкивание  частицы пол ож ительны м  ядром .

Н ек отор ы е  из таких реакций нашли применение в я дер н ой  эн ер 
гетике. Одна из них —  реакци я  д ел ен и я  урана  под  действием  
нейтронов. В аж н ы м  усл ови ем  практи ческого  использования эт о г о  
проц есса  является  о св о б о ж д е н и е  в нем и збы точн ы х нейтронов, к о 
тор ы е  инициируют деление новы х ядер. Н а рис. 19.4 приведена 
схема одн ого  из возм ож н ы х  путей протекания реакции деления. 
В о о б щ е  ж е  среди оск ол к ов , на к отор ы е  делится  яд ро  2 3 5 U, о б н а 
руж ен ы  ядра б р ом а , криптона, рубидия, стронция, иттрия, м о л и б 
дена, технеция, сурьм ы , теллура, йода, ксенона, цезия, бария, л ан 
тана, церия, празеодим а, неодима, пром етия, самария и европия.

К ол и ч еств о  энергии, вы д ел яю щ ееся  в этом  процессе , со ста в л я 
ет ~  19 м лрд к Д ж /м о л ь ,  или 79,5  м лрд к Д ж /к г  урана.



l 4 0 Y r  ~Р  т  1 « г .. ~ Р  140 М 0 Т _ J 4 0 „54Хе » -  55Cs 56В а  „ L a .  5gCe-
1бс 66О 12,8 дней 40,2 ч стабильно©

23S 1 /  ,  -  1 *ДРО
92 0 \  V

41 v  ■ ~ Р ~ -  п - с и  ~ Р ~  91 с " ' - г
3 6 ^ '  37 38 39 40

Юс 14 мин 9,7ч 58 дней стлбильнос

19.4. Деление ядра урана-235 вследствие поглощения нейтрона. Под 
символами ядер указаны периоды их полураспада

П о д  воздействием  очень вы соких тем ператур  —  порядка мил
л ионов  градусов , которы е  развиваю тся , например, при взрыве 
у р а н ов ой  или плутониевой атом ной  бом б ы , м огут  произойти ядер- 
ные реакции  синтеза сл ед ую щ его  типа:

3Н +  3 Н = 4 Н е + 2 я ,

3Н +  2 Н = 4Н е +  л.

В этих  реакциях на единицу м ассы  реагирую щ их вещ еств  вы 
дел яется  значительно бол ьш е энергии, чем при делении у р а 
на. Т епл овой  эф ф ек т  первой из этих реакций составл я ет  
— 185 м лрд к Д ж /к г ,  а второй  —  — 340 млрд кД ж /к г .  В м е сто  и с
пользования радиоак тивного  трития, которы й , естественно, не м о 
ж е т  длительно храниться, в в одородн ой  б о м б е  применяю т дейте- 
рид лития 6  6 Li2 H. П о д  воздействием  вы сокой  тем пературы  и 
нейтронного  облучения, которы е  возникаю т при взрыве ядерного  
запала, п р отек аю т  эк зотерм и чески е  ядерны е реакции синтеза. 
Ч а сть  из них м о ж е т  бы ть  записана в сл ед у ю щ ем  виде:

2Н +  2Н =  3 Н е + « ,

2Н +  2Н =  3Н +  р,

6Li +  n = 4 H e + 3 H,

3Н +  2Н =  4 Н е + л .

§ 3. РАДИОХИМИЯ

П о  определени ю  Ан. Н. Н есм еянова , «ради охи м ия —  о б л а сть  
химии, изучаю щ ая химию  радиоактивны х изотопов , элем ен тов  и 
вещ еств , законы  их ф изико-хим и ческого  поведения, хим и ю  ядерных 
превращ ений и соп у тств у ю щ и х  им физико-химических п роц ессов» .  
Э т о  определение вкл ю чает  в себя  такж е  яд ерн ую  химию  и р а д и а 
ционную  химию. С об ств ен н о  радиохимия заним ается  изучением 
ф изико-хим и ческих  закон ом ерн остей  поведения радиоактивных 
и зотоп ов  и элем ентов . При этом  м огут  бы ть  выделены два н а 
правления исследований.



И сторически  первым и им ею щ им  д о  сих пор са м ое  серьезное 
значение бы л о  направление, цель к отор ого  —  обн а р у ж и ть  и коли
чественно определить или выделить сами по се б е  радиоактивны е 
вещ ества . В то р о е  направление —  прикладное —  связано  с п ол у 
чением меченых соединений и применением радиоактивны х и зо т о 
пов в науке и пром ы ш ленности  (хим ических, физических, геохи 
мических, биохим ических, к осм охим ическ их  и други х  и ссл ед о 
ваниях).

Х и м и ю  радиоактивны х эл ем ен тов  отл и чаю т  три главные о с о 
бенности.

1. Н аличие собствен н ого  излучения, к о то р о е  созд а ет  о с о б ы е  
в озм ож н ости  для их определения.

2. Ограниченное время сущ ествования , к о то р о е  м о ж е т  с о с т а в 
лять секунды и доли секунды , что тр ебует  о с о б о  эк сп рессн ы х  
м етод ов  исследования.

3. Р адиоакти вны е элем енты  во многих случаях  пол учаю тся  в 
недоступ ны х для взвешивания количествах.

О  том , с какими задачам и приходится встречаться  при оп р ед е 
лении некоторы х  элементов, м ож н о  судить, например, по том у , 
что во всей земной атм осф ере  сод ер ж и тся  всего  40 мг изотопа  
ф осф ор а  3 2 Р, ещ е меньш е изотопа  хлора  39С1 —  2,5 мг. Т от  факт, 
что  их тем не менее находят  и изм еряю т, свид етел ьствует  об  
у р овн е  развития соврем енн ы х м етод ов  исследования ради оак ти в
ных веществ.

В о зм о ж н о ст ь  определения элемента  по радиоактивности  зави 
сит от  его удельной  активности. П осл едн яя  связана с периодом  
пол ураспада. Н апример, уран  238U с  Г = 4 , 5 - 109 лет имеет удел ьную  
активность  3 -1 0 ~ 7 кю ри /г ;  иными словам и, акти вн остью  в 1 кю ри 
о б л а д а ю т  3 т  э тог о  изотопа  у р а н а '. У  к ор отк ож и в у щ и х  изотопов  
при радиоактивности  1 кю ри м асса  очень мала. Н апример, висм ут  
214Bi с Т =  19,7 мин при активности 1 кю ри  имеет м а ссу  всего  
2 , 2 - 10~ 8 г. Э т о  значит, что для 238U  радиоак тивность  —  плохая 
метка  и м етод ы  определения его по другим признакам ок а зы в а 
ю тся  бол ее  точными. Д л я  эл ем ен тов  с  такой  вы сокой  удельной 
активн остью , как у  2 I4 Bi, сам ы м  чувствительны м является  м етод  
определения их по р ади оак ти вн ом у  излучению. В табл . 19.8 при
ведены нек оторы е дополн ительны е примеры.

И скусствен н ы е  радиоактивны е изотопы  после облучения м и 
шеней п ол учаю т  в концентрациях порядка  1 0 - 8— 1 0 ~ 12% ,  а в ряде 
сл учаев  д а ж е  в виде отдел ьны х атом ов , распределенны х в м а ссе  
д р у го г о  вещ ества . В связи с  этим концентрирование ради оак ти в
ных эл ем ен тов  начинается с ул ьтраразбавл ен н ы х систем , в к о т о 
рых физико-химические закон ом ерн ости  м огут  отличаться  от  о б ы ч 
ных. К  эт о м у  раздел у  радиохимии отн ося тся  изучение состояния 
и зотоп ов  в у л ьтрам ал ы х  концентрациях в растворе , газе  и твердой  
ф азе , распределение их- м еж д у  ф азами в п р оц ессах  соосаж ден и я ,

1 1 кюри —  радиоактивность такого количества элемента, которое испыты 
вает 37 млрд распадов в 1 с. Такой активностью обладает 1 г радия.



Т а б л и ц а  19.8
Физические характеристики некоторых природных изотопов

символ

130Т0П

общепринятое
название

П ериод
полураспада

Масса при актив- 
н ости  1 кю ри , г

зн Тритий 12,26 лет 1 ,0 3 - 10-4
1JC Углерод-14 5760 лет 0,226згр Фосфор-32 14,1 дн 3,52- 10"в40К Калий-40 1,3- К)9 лет 1 ,4 5 -105238 (J Уран I 4,51 - 10° лет 3,00- 1C9
234 Til Уран X jl 24,1 дн 4,34 • 10"5230Th 11оний 8 -1 0 ' лет 51,5

229Ra Радий 1620 лет 1,00222Rn Радон* 3,823 дн 6 ,5 4 -1 0 - “
218po Радий Л 3 ,05  мин 3 ,52-10 -»
214pb Радий В 3,05  мин 3,04-10-8
232 Th Торий 1,41- Ю10 лет 9 , 16- 10е
220 R n Торон* 55 с 1,08-10-°235U Уран-235 7 ,1 ■ 108 лет 4 ,6 7 -1 05
237Np Нептуний-237 2 ,2 - 10е лет 1 ,4 6 -103
2Яври Плутоний-239 2 ,43 -104 лет 16,3

адсорбции, ионного и изотопного обмена и электрохимия радио
активных элементов.

В случае образования радиоактивного изотопа в мишени по 
ядерной реакции, протекающей с изменением заряда ядра (п , р\ 
п, а; р, п\ р, у;  d, п\ d, 2л; а,  р\ а, п\ а-  и (3-распад и т. п.),  т. е. 
с  образованием нового элемента, можно произвести его химиче
ское отделение. При этом в большинстве случаев необходимо при
бавление стабильного изотопа выделяемого радиоактивного эле
мента —  так называемого изотопного носителя, так как абсолют 
ные количества радиоактивных изотопов, получающихся при 
ядерных превращениях, и их концентрация так малы, что при по
пытке их выделения методом осаждения, например, невозможно 
достигнуть величины произведения растворимости даже наименее 
растворимых соединений.

В табл. 19.9 приведены некоторые примеры использования 
различных методов для выделения и идентификации короткожи- 
вущих изотопов.

Рекордной является химическая идентификация 104-го элемен
та, выполненная в Объединенном институте ядерных исследований 
в Дубне.  Этот  элемент был получен в результате облучения ми
шени из 242Ри пучком ионов 22Ne, ускоренных до энергии 115 МэВ 
на 310-сантиметровом циклотроне многозарядных тяжелых ионов: 

242Pu +  22N e = 259,260104 +  (4— 5 )п.

Было установлено, что изотопы с массовыми числами 259 и 260 
имеют периоды полураспада 4,5 и 0,1 с соответственно. Однако
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у т в е р ж д а т ь  с полной опр ед еленностью,  что эти изотопы принадле
ж а т  104-му элементу ,  нельзя, так как взаимод ейс твие  ядер пл уто
ния с ядрами неона м о ж е т  привести к о б р а з о в а н и ю  ещ е нес коль
ких изотопов  друг их  (не 104-го) тр ан су ран ов ых  эл ем ен тов  с не  
изученны м и  д о  сих пор свойствами.

Д л я  химической идентификации 104-го элемента  была исп оль
зована разница в св ойс твах  высш их хлори дов  элемен тов  III груп 
пы, к кот орой прина длежа т  актиниды, IV, к кот орой до л ж ен  
пр ин адл еж ат ь  104-й элемент,  и V  группы периодической системы. 
В  отличие от  вы сш их  хл ори дов  IV и V  групп хлориды элементов  
III группы нелетучи. В отличие  от  хл ори дов  IV группы хл ориды 
эл е м е н то в  V  группы в н ек оторы х усл ови ях  в з аим од ей ст вуют  с 
хл о ри д а м и  ще ло чных металлов ,  об р а зуя  комплексные соединения 
типа К [ T a C U ] .

22Ne

На рис. 19.5 приведена схема использованной установки.  А т о 
мы тр анс ур ано вы х элементов ,  обр а зов а вш и еся  при взаим од ей ст 
вии ядер неона и плутония,  выл етают из мишени бл аго дар я им
пульсу ,  пол ученному от иона Ne (ядра  от д а ч и ) ,  и поток ом азота 
переносятся  в пространство ,  где в результате взаимодействия с 
м о щ н ы м  хл о ри р ую щ и м  агентом S 0 C 1 2 о б р а з у ю т  высшие хлориды 
и см еш и ваются  с до б а в л я е м ы м и  в си сте му  хлоридами циркония 
и ниобия.  Затем смес ь  хл ори дов  переносится токо м азота сквозь  
трубу ,  нагретую д о  300° С. На стенках  это й  четырех мет ровой т р у 
бы ско н де нс и ру ю тся  хлориды типа ЭСЦ, а летучие хлориды ЭСЦ 
и Э С 1 Г) вместе  с хлоридами Z r C l 4 и N b C l 5 пройдут  через нее и 
попадут  в фильтр Ф, заполненный хл ори дом  калия, где происходит  
пог лощение соединений типа ЭСЬ.  Х ло рид ы  Z r C l 4 и ЭС Ц по па 
д а ю т  в детек тор  Д ,  регистри рующий спонтанное  деление  104-го 
элемента.  П о с л е  м н ого ча сов ого  облучения мишени бы л о зареги
стрир ован о  11 случаев деления.  Тем сам ы м бы л о  доказ ано ,  что 
полученный элемент  —  курчатовий —  принадлежит к IV  группе 
периодичес кой  системы элементов .



Если радиоактивный изотоп получен по ядерной реакции, иду
щей без изменения заряда ядра (п, у; п, 2л; п, л; у, п\ d, 3Н; d, р ; 
изомерный переход), то отделение его от материала мишени мо
жет основываться лишь на эффекте отдачи, в результате которого 
при соответствующем подборе мишени часть атомов радиоактив
ного элемента получается в отделимой от материнского вещест
ва химической форме (иное соединение, иное валентное состоя
ние).

Например, при облучении нейтронами йода-127 идет реакция:

127I +  n ^ 1 2 8 J * _ v 128I + Y

Здесь звездочкой отмечено возбужденное состояние ядра. Для 
разделения изотопов йода 1271 и 1281 в качестве мишени исполь
зуется йодистый этил. Образующийся атом 1281 после испускания 
у-кванта приобретает настолько большую кинетическую энергию 
отдачи, что вылетает из молекулы и оказывается в свободном со 
стоянии, т. е. может быть отделен от материала мишени.

Если ядерный процесс происходит в тонком слое твердого ве
щества или суспензии, то образовавшиеся радиоактивные ядра 
отдачи вылетают из твердого вещества и могут быть собраны на 
коллекторе, поставленном вблизи мишени, или отделены вместе с 
растворителем от суспензии. Этот способ был использован и в 
вышеописанном опыте по идентификации курчатовия.

Искусственное получение радиоактивных изотопов позволяет 
использовать метод радиоактивных индикаторов, или меченых  
атомов, для исследования физико-химических процессов с участи
ем лю бого  химического элемента.

Метод основан на явлении изотопии радиоактивных элементов 
с неактивными. Будучи добавлены к стабильному изотопу, радио
активные атомы сопровож дают его при всех дальнейших превра
щениях вещества и благодаря своему радиоактивному излучению 
позволят определить даже невесомые количества вещества.

В методе меченых атомов предполагают полную идентичность 
изотопов и пренебрегают изотопными эффектами. Однако их надо 
иметь в виду, особенно при работе с легкими элементами. Для 
изотопов водорода скорость некоторых химических процессов мо
жет отличаться на десятки и даже сотни процентов; для изотопов 
углерода эти отличия достигают 10% ; для более тяжелых элемен
тов с меньшей относительно разницей масс изотопов различия 
обычно малы. В качестве примера можно назвать реакцию разло
жения муравьиной кислоты под действием серной. Отношение кон
стант скоростей разложения для молекул, содержащих изотопы 
14С и 12С, равно 0,91 при 25° С. Обычно медленнее идут реакции с 
веществами, содержащими более тяжелый изотоп.

М етод меченых атомов позволяет изучать распределение ато
мов, групп атомов, молекул или массы вещества между различны
ми частями системы (фазами, химическими соединениями, орга
нами растений, животных и т. д. и т. п .); анализировать качест



венный н количественный сост ав  фаз; определять  физ ик о-химиче
ские константы; исследовать механизм и кинетику химических ре 
акции, строение  молекул.

Т а б л и ц а  19.10
Чувствительно.-;ь нейтронного акт ипациоиного анализа 
при использовании реактора с замедлителем нейтронов 

мри интенсивности потока 101- ix m iроков /см 2 • с и времени 
облучения 10 ч (но Ли. Н. Несмеянову)

Химический элемент

Са, Si, Bi, S, Те 10- e
Л-g Hg Sr Ncl, Tl, Sn, Zr, Cr, Mo, 10- 7
Pt, Ru, Те
К, Cs, Bn, Zn, Cd, Y, Ce Er, In, 10' 8
Се, Pb, Hf P, Se, Co, Ni, Os
Na, Cu, Au Л1, La, Pr, As, Sb, Se, 10-9
fir, 1'b, Yb, T11, Та, W 10-10
Sm Ho In Mn, Re 10- 11
Eu Dy 10“12

Ч уистпитсльиость 
оп ределени я, г

Нап ример,  при по м ощ и « р а д и о с е р ы »  35S, хара кт ер из ую щ ейс я 
сравнительно  медленным [5-распадом ( 7 = 8 8  д н ) ,  уд ал ось  д о к а 
зать неравноценность  атомов  серы в тиосульфа т-ио не  5гОз2~, о с у 
ществив  реакц ию его синтеза и разложения:

s o r  +  s ;  =  s * c r ,

s 2* 0 i “  +  2 A g +  +  Н 20  =  Ags-S* +  SO*-  +  2 Н + .

Звездочка о бо зна ча ет  вещество ,  о б л а д а ю щ е е  радиоактивностью.  
Нерав ноц енн ост ь  а том ов  серы док аз ыв ается  наличием активности 
только  осадка —  сульфида серебра ,  но 
не сульфат-иона.  Аналог ичн о  по к азы 
вается равноценность  атомов  серы в 
дисульфид-ионе:

S 2 -  +  S*„ =

(SH ) +  2Н+ --■= (H2S)* +  S*„.

Здсст. радиоактивны оба продукта раз
ложения.

Если одинаковые атомы занимают 
неравноценное положение в молекуле, то 
скорость их изотопно! о обмена с други
ми веществами различна. Например, 
изотопный обмен между РС15 и С12* в 
среде  чет ыр еххл ори стого  углерода  пр о 
текает  так,  что два  атома хлора  о б м е н и в а ю тс я  быс тро ,  а три м е д 
ленно. Э т о  соответствует  строению молекулы P C I 5 , приведенному 
на рис. 19.6.

19.6. Строение 
PCI 5

молекулы



Замечательным примером применения радиоактивных индика
торов в аналитической химии является радиоактивационный ана
лиз. Он основан на образовании в анализируемом материале ра
диоактивных изотопов или продуктов их превращений определяе
мых элементов под действием ядерных частиц. Его целесообразно 
использовать для определения малых примесей, когда обычные 
аналитические методы непригодны из-за ограниченной чувстви
тельности. В табл. 19.10 приведена чувствительность активацион
ного анализа при использовании для облучения анализируемого 
вещества медленных нейтронов ядерного реактора.

Примеры использования метода радиоактивных индикаторов 
можно продолжать практически неограниченно.

§ 4. РАДИАЦИОННАЯ ХИМИЯ

Проходя сквозь вещество, ядерные частицы взаимодействуют 
в основном с электронными оболочками атомов, а не с ядрами, 
так как доля пространства, занимаемая последними, весьма мала 
и составляет ~ 1 0 -13 о б .% .  Главный результат взаимодействия 
этих частиц с веществом —  ионизация и (или) возбуждение мо
лекул. Поэтому -улучи, быстрые электроны, протоны, нейтроны, 
дейтроны, а-частицы, осколки деления ядер, ядра отдачи, возни
кающие при ядерных реакциях, потоки ускоренных многозарядных 
ионов называются ионизирующими излучениями.

Предметом радиационной химии является изучение химических 
превращений, происходящих в веществе под действием ионизирую
щих излучений.

Представление о возможных радиационно-химических реакциях 
можно получить, рассматривая результат действия ионизирующе
го излучения на воду.

Продуктами радиолиза  воды являются атомы Н, радикалы О Н  
и Н 0 2, молекулы 0 2 и Н20 2> а также гидратированные электроны 
e~ -aq. Свободные радикалы появляются в результате совокуп
ности физических и химических процессов, следующих за прохож
дением ионизирующей частицы через воду.

Эти процессы можно охарактеризовать следующими временами, 
Передача воде энергии ионизирующего излучения происходит за 
10- 16— 10-18 с; при этом возникают возбужденные молекулы воды, 
ионы Н20 +  и свободные электроны. Последние, обладая значи
тельной энергией, ионизируют и возбуж дают еще несколько м о 
лекул воды. В конечном итоге в случае гамма-, рентгеновского 
или электронного облучений образуются отдельные изолированные 
группы ионизированных и возбужденных молекул («ш поры ») ,  где 
и разыгрываются первичные акты химического действия ионизи
рующего излучения. В случае тяжелых частиц «ш поры» располо
жены близко друг к другу и сразу же после своего появления 
сливаются в сплошную цилиндрическую колонку.



Примерно через 10” 13— 10~14 с проходит реакция 

11,0+ +  Н 20  =  Н30 +  +  ОН.

Через Ю“ 10—10"'11 с выбитый из электронной оболочки молеку
лы электрон, взаимодействуя со средой, «захватывается»  ею, т. е. 
гидратируется.

Таким образом, через 10 “ '°— 10-11 с после прохождения иони
зирующей частицы в ее греке имеются радикалы ОН,  гидратиро
ванные электроны e~ -a q ,  ионы НзО+ и возбужденные молекулы 
воды. Концентрация их довольно высока ( — 0,1— 1,0 М ) ,  и поэто
му они быстро (константы скоростей реакций составляют 
5• 10°— 1011 л /моль -с )  взаимодействуют друг с другом:

е“ -а<7 +  ОН =  О Н - , 

e~ -a q  +  Н30 + =  Н +  Н20 ,  

в - • aq  +  Н2О =  Н +  О Н - , 

е ~ ■ aq  +  Н +  Н20  =  Н2 +  ОН~.

0 Н  +  0 Н  =  Н20 2,

Н +  Н =  Н2,

Н +  0 Н  =  Н20 ,

Н30 +  +  0 Н -  =  2Н20 .

Эти реакции в треке протекают в период 10-8— 10~10 с после про
хождения ионизирующей частицы. За время более 10-8 с «шпоры» 
настолько расширяются, а концентрация частиц в них настолько 
уменьшается, что становятся заметными некоторые их реакции с: 
растворенными в воде веществами.

Гидратированный электрон может участвовать в реакциях при
соединения

е~ • aq -f  0 2= 0 2_ , 

e~-a<7 +  CioH8=CioH8- ,
восстановления

£,“ - a <7 +  C u 2+ = C u + ,  

диссоциативного присоединения

е~ • aq +  Н3О+— Н30  =  Н20  +  Н, 
ег  • aq + H2P04-  =  H2P042- = НР042- +  Н,

s -  • aq +  С Н2С1— СО О Н  =  СН2С1— С О О Н '  == CI “ +  С Н 2СООН.

Вообщ е, гидратированный электрон гораздо более мощный 
восстановитель, чем большинство обычных химических восстано
вителей; при взаимодействии с органическими веществами он яв
ляется наиболее сильным нуклеофильным реагентом, причем место 
его воздействия, как правило, положительный центр молекулы



Атом водорода  вступает в реакции простого восстановления

H +  Cu2+ = H + + C u + ,

присоединения к ненасыщенным связям

Н +  С 6Н6= С 6Н7,

отрыва с образованием молекулы Н2

Н +  С Н 3ОН =  С Н 2ОН +  Н2.

Он характеризуется ярко выраженными восстановительными 
свойствами. Его окислительно-восстановительный потенциал равен 
— 2,1 В. По отношению к некоторым органическим веществам 
атомарный водород даже более реакционноспособен, чем гидрати-

Т а б л и ц а  19.11
Константы скоростей реакций атомарного водорода с 

растворенными в воде веществами при комнатной температуре

В ещ ество k, л /м о л ь -с В ещ ество k, Л/МОЛЬ С

Fe3+ 9- 107 Вгг 10го

A g+ 1 ,15-Ю 10 MnOJ" 2 ,3 6 -1010
Н (1 —  1 ,5 ) - 1010 СН3ОН 1,6-108
0 2 (0 ,5 3 — 2 , 6 ) - 1010 с н 2о 1010
о н ( 0 ,7 — 4 , 5 ) - 1010 C (N 0 2)4 (0 ,5 5 — 2 ,5 )-1 0 »

рованный электрон. Реакции с его участием имеют малые энергии 
активации, а потому большие скорости, как это видно из табл. 
19.11.

Радикал  ОН является сильным одноэлектронным окислителем

С е3+ + О Н = С е 4+ + О Н ~ .

Иногда он может действовать как восстановитель по отношению 
к сильным окислителям, например при радиолизе раствора пер
манганата калия:

2 М п 0 4- + 6 0 Н = 2 М п 0 2+ 3 0 2+ 2 0 Н - + 2 Н 20 .

В растворах, содержащих кислород, при радиолизе весьма эф 
фективно образуется радикал  Н 0 2, например по реакциям:

Н +  0 2= Н 0 2
или

Н 20 2+ 0 Н  =  Н 0 2 +  Н20 .

Этот радикал является амфолитом. В нейтральной и щелочной 
средах он отщепляет протон:

но2̂ н + + о 2-



Константа равновесия этой реакции ~ 3 - 1 0 ~ 5. В сильнокислой сре
де происходит присоединение протона:

НОг +

Константа этого равновесия приблизительно равна 1-10-1.
В зависимости от растворенного вещества гидроперекисный 

радикал может быть как окислителем (восстанавливается до 
Н2О2), так и восстановителем (окисляется до Н3О+ и Ог).

В результате действия ионизирующих излучений на некоторые 
вещества и смеси веществ могут протекать реакции, ведущие к 
образованию технически важных продуктов. В настоящее время 
исследованы такие процессы, как радиационно-химическая поли
меризация, изменение свойств полимеров в результате сшивания, 
низкотемпературный крекинг нефти, синтез гидразина из аммиака, 
окислов азота из воздуха и ряд других процессов. Особый интерес 
представляют цепные реакции под действием ионизирующего из
лучения. К таким реакциям относятся окисление углеводородов, 
их галоидирование, сульфоокисление, сульфохлорирование, поли
меризация и др.

Все живые организмы, в том числе человек, подвергаются дей
ствию ионизирующих излучений, источники которых находятся в 
окружающ ей среде или попадают в организм в виде радиоактив
ных изотопов. Существенная часть естественных мутаций возни
кает под влиянием естественных источников радиации (радиоак
тивность горных пород земли, космические лучи), и очевидно, что 
увеличение дозы ионизирующего излучения должно привести к 
увеличению частоты отдельных мутаций, а возможно, и к появле
нию новых, ранее не наблюдавшихся.



Глава 20 

ХИМИЧЕСКАЯ ЭКОЛОГИЯ

§ 1. ПРОБЛЕМА ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ ЧЕЛОВЕКА 
С ОКРУЖАЮЩЕЙ СРЕДОЙ

Проблема окружающей среды включает вопросы не только* 
чисто научного плана, но и экономического, политического, право
вого, социального, эстетического. Термины «охрана окруж аю щ ей 
среды», «охрана природы», «защита окружающ ей среды» стали на 
сегодня обыденными, но они отраж ают лишь отдельные стороны1 
реально существующей и сложной проблемы, названной пробле
мой окружающей среды.

Основная суть проблемы окружающей среды выражается в том г 
что человечество благодаря своей трудовой деятельности превра
тилось в столь мощную природопреобразующую силу, что дейст
вие этой силы стало проявляться много быстрее, чем ход естест
венной эволюции биосферы. Другими словами, в век научно-тех
нического прогресса воздействие человека на окруж аю щ ую  среду  
стало настолько соизмеримым с мощными силами природы, что- 
сама природа уж е не в состоянии справляться с нарушениям» 
экологического равновесия, которые приняли угрож ающ ий'размах.

Химические аспекты проблемы окружающей среды составляю т 
самостоятельный и важный раздел современной химии, названный: 
химической экологией. Химическая экология включает вопросы, 
связанные с химическими процессами, протекающими в системе 
«человек и биосфера», с химическим загрязнением биосферы и его* 
влиянием на экологические равновесия, с характеристикой основ
ных химических загрязнителей и способов определения степени? 
загрязнения, с химическими методами борьбы с загрязнением 
окружающей среды, с изысканием новых экологически чистых 
источников энергии.

§ 2. ЧЕЛОВЕК И БИОСФЕРА 
(СИСТЕМА ЧИБ)

Схема I характеризует рассматриваемую систему с точки зре
ния уточнения понятия биосферы, характеристики протекающих & 
ней круговоротов химических элементов и энергий, а также опре
деления взаимоотношений человека и биосферы. Учение о биосфе
ре теснейшим образом связано с именем В. И. Вернадского, уста
новившего роль живого вещества в преобразовании земной по
верхности.



Различают несколько геосфер, отвечающих нашей планете. 
Литосфера —  внешняя твердая оболочка земли, состоящая из 
двух слоев: верхнего — осадочные породы, включающие гранит, 
и нижнего —  базальт. Гидросф ера  —  все океаны и моря (мировой 
океан), составляющие 71% поверхности Земли, а также озера и 
реки. Глубина океана в среднем 4 км, а в отдельных впадинах 
д о  11 км. Атмосфера —  слой над поверхностью литосферы и гид-

Ч е л о в е к  и б и о с ф е р а

Биосфера Кругооборот элементов Круговорот энерг ии
45 км в биосфере в биосфере

Г

■ 1. Литосфера 25 км

2. Гилросфера 11 км

3. Тропосфера 15 км

• 4. Стратосфера 100 км

•о, - 0 3 45 км

5. Ионосфера

Биомасса

Биофильные
(жизнелюбивые)
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Н, 2Н, 3Н 

W 8o
12с , 14с

1. Радиоактивная энергия

2. Солнечная энергия 

25-10 ккал в год 

40% отражается

—  60% поглощается —

Фотосинтез

Все живые организмы 
0,01% от всей биосферы

Окисление
органических

веществ

Ноосфера- 
разумная оболочка 

Земли

Зеленые растения образуют в год 
100 млрд т органических веществ

Запасают 4-1017 ккал 

Поглощают 170 млрд т С 0 2 

Выделяют 120 млрд т С>2 

Испаряют 1013 т Н20

дыхание 

брожение 

гниение 

с выделением 

0 2,Н 20 , С 0 2

Частичное
консервирование

в угле, нефти, торфе

росферы, достигающий 100 км. Нижний слой атмосферы (15 км) 
называют тропосферой. Она включает взвешенные в воздухе во
дяные пары, перемещающиеся при неравномерном нагреве по
верхности земли. Над тропосферой простирается стратосфера вы
сотой до 100 км. У ее границ возникают северные сияния. В стра
тосфере на высоте 45 км расположен озонный слой, отражающий 
губительные для жизни космические излучения и частично ультра
фиолетовые лучи солнца. И оносф ера  —  слой разряженного газа 
из ионизированных атомов и наконец космос (космическое про
странство) .



Биосфера —  это геологическая оболочка Земли, населенная 
живыми организмами. Она включает верхнюю часть литосферы, 
всю гидросферу, тропосферу и нижнюю часть стратосферы. Гра
ницы биосферы определяются интенсивной концентрацией ультра
фиолетовых лучей, с одной стороны, и высокими температурами 
земных недр —  с другой; крайних пределов биосферы достигают 
лишь низшие организмы —  бактерии.

О собое  место в биосфере, заслуживающее специального рас
смотрения, занимает озонный защитный слой. В атмосфере содер
жится всего лишь 4• 10-7 об .%  озона. Однако он создал на Земле 
такие условия, благодаря которым на нашей планете зародилась 
и продолжает развиваться жизнь. Озонный защитный слой возник 
примерно 1,8 млрд лет назад, когда в земной атмосфере появился 
кислород.

Совокупность всех живых организмов биосферы называется 
биомассой. Она включает все органическое вещество и заключен
ную в нем энергию. Человечество составляет лишь небольшую 
часть биомассы. Однако, овладев различными формами энергии —  
механической, электрической и атомной, оно стало оказывать 
влияние на процессы, протекающие в биосфере. Как уже указы
валось, человеческая деятельность превратилась в столь мощ ную 
силу, что эта сила стала соизмеримой с естественными силами 
природы.

Анализ результатов деятельности человека, влияния этой дея
тельности на биосферу в целом привел В. И. Вернадского к вы
воду о том, что в настоящее время человечество создало новую 
оболочку Земли, «разумную оболочку», названную им Ноосферой.

Ноосфера —  это  коллективный разум человека, сконцентриро
ванный как в его потенциальных возможностях, так и в кинети
ческих воздействиях на биосферу. Эти воздействия, однако, носилк 
настолько стихийный, а подчас и хищнический характер, что след
ствием такого воздействия стало угрожающ ее загрязнение окру
жающей среды.

§ 3. КРУГОВОРОТ ВЕЩЕСТВ В БИОСФЕРЕ

В круговороте веществ в биосфере постоянно участвуют в о с 
новном одни и те же элементы: водород, углерод, азот, кислород, 
сера. Из неживой природы они переходят в состав растений, из- 
растений —  в животных и человека. Атомы этих элементов пере
ходят из организма в организм и удерживаются в круге жизни 
сотни миллионов лет, что подтверждается данными изотопного 
анализа. .Указанные пять элементов называют биофильными эл е
ментами (жизнелюбивыми), при этом не все их изотопы, а только 
легкие. Так, из трех изотопов водорода 1Н, 2Н, 3Н биофильным 
является только ‘ Н. Из трех природных изотопов кислорода 160 *  
170 , 180  биофилен только 160 , а из изотопов углерода —  толь
ко 12С.



Рассматривая круговорот азота в биосфере, следует прежде 
всего отметить, что растения не могут усваивать азот воздуха 
непосредственно, как углекислый газ и кислород. Большая часть 
азота поступает в экосистему благодаря азотфиксирующим бак
териям, а также за счет выделений живых организмов (аммиак, 
мочевина, мочевая кислота).

В целом круговорот азота может быть представлен схемой

Частые и мощные электрические разряды (грозы) в теплой и 
очень влажной атмосфере отдаленных геологических эпох обуслов
ливали частичную диссоциацию водяного пара и N2 на атомы эле
ментов и связывание атмосферного азота в N 0 , а затем в NO2 
и HNO3, которая вместе с дождем попадала на землю и нейтрали
зовалась солями более слабых кислот (например углекислыми). 
С развитием органической жизни нитраты послужили материалом 
для выработки белковых веществ (2) .  Под влиянием процессов 
гниения связанный азот переходит в аммиак и соли аммония (5). 
Конечные продукты гниения частично вновь усваиваются расте
ниями (4) ,  частично подвергаются в почве дальнейшей перера
ботке в нитраты (5) . Этот природный процесс, названный нитри
фикацией, обусловлен влиянием двух типов микроорганизмов: 
нитрозобактерий и нитробактерий. Первые из них проводят окис
ление аммиака только до азотистой кислоты

Этим основной цикл превращений связанного азота замыкается. 
В основном цикле имеются источники потерь связанного азота. 
Одни из них обусловлены жизнедеятельностью «денитрифицирую
щих» бактерий, вызывающих окисление органических веществ 
или, вернее, органического углерода кислородом нитратов:

Деятельность этих бактерий ведет, тэким образом, к непосредст
венному переводу нитратов в свободный азот (8) ,  который выхо
дит из круговорота. Другие источники потерь обусловлены тем, что

и соли ам\юния

2NH3 +  ЗО2 — 2H NO 3 +  2НгО +  172 ккал, 

вторые вызывают доокисление азотистой кислоты 

2 H N 0 2+ 0 2= 2 H N 0 3+ 2 6  ккал.

5С +  4I\N03 =  2К2СОз +  ЗСО2 +  2N2 +  360 ккал.



при гниении (6)  и при нитрификации (7) всегда выделяется опре
деленное количество свободного азота.

Однако наряду с источниками потерь связанного азота в при
роде имеются и источники его пополнения. В этом направлении 
действуют атмосферные электрические разряды (1) ,  за счет ко
торых в почву ежегодно вносится до 15 кг связанного азота на 
гектар. В этом же направлении действуют и азотобактерии, спо
собные в присутствии органических веществ переводить свободный 
азот в аммиак (9) :  2N2-t-6H20  +  3C +  83 ккал =  41'1Н3+ З С 0 2. За 
счет этого процесса в почве на один гектар за год накапливается 
до 50 кг связанного азота.

Существенное влияние на естественный круговорот азота ока
зывает сознательная деятельность человека. Так, утечка связан
ного азота за счет деятельности человека обусловлена сгоранием 
топлива и широким применением взрывчатых веществ — процес
сов, сопровождающихся выделением свободного азота (6, 8) .  
В общем за время своего существования человечество вывело из 
круговорота громадное количество связанного азота.

Обратное направление деятельности человека —  введение в 
круговорот свободного азота атмосферы —  проявляется в искус
ственном связывании азота бактериями в сельском хозяйстве, а 
также связывание азота атмосферы за счет «сжигания воздуха» 
( / )  и синтеза аммиака (9).

КРУГОВОРОТ УГЛЕРОДА
Роль углерода в возникновении жизни на Земле поистине 

огромна. Имеются основания полагать, что при образовании зем
ной коры часть углерода вошла в состав ее глубинных слоев в 
виде минералов типа карбидов, а другая его часть была удержана 
атмосферой в виде СО. Последующее понижение температуры со 
провождалось взаимодействием СО с водяным паром по реакции 
Н20  +  С 0  =  Н2 +  С 0 2+ 10 ккал, так что ко времени появления на 
Земле жидкой воды углерод атмосферы должен был находиться 
в виде углекислого газа.

В соответствии с приводимой ниже схемой круговорота угле
рода углекислый газ атмосферы извлекается растениями ( 1) и 
через пищевые связи связанный углерод передается животным:

зеленые

Дыхание животных и растений и тление их остатков постоянна 
возвращ ают атмосфере и водам океана громадные массы угле-



рода в виде углекислого газа (3, 4) .  Вместе с тем наблюдается 
некоторый вывод углерода из круговорота за счет частичной ми
нерализации остатков растений (5) и животных (б).

Дополнительным, причем более мощным, выводом углерода 
из круговорота является неорганический процесс выветривания 
горных пород (7). При их выветривании содержащиеся в них ме
таллы под действием С 0 2 атмосферы переходят в углекислые со 
ли, вымываемые затем водой и переносимые реками в океан с 
последующим частичным осаждеиием. По ориентировочным под
счетам, ежегодно при выветривании горных пород из атмосферы 
связывается до 2 млрд тонн углерода. Такой грандиозный расход 
С 0 2 не может быть скомпенсирован различными свободно проте
кающими природными процессами (извержения вулканов, газовые 
источники, действие образующейся при грозах H N 0 3 на извест
няки и т. д .) ,  ведущими к обратному переводу углерода из мине
ралов в атмосферу (8) .  Таким образом, как неорганическая, так 
и органическая части круговорота углерода являются процессами, 
направленными на уменьшение содержания С 0 2 в атмосфере. 
Б  этой связи следует отметить, что сознательная деятельность 
•человека оказывает существенное влияние на общий круговорот 
углерода и, затрагивая по существу все направления процессов, 
протекающих при естественном круговороте, в конечном счете 
компенсирует утечку С 0 2 из атмосферы. Так, за счет сжигания 
только одного каменного угля атмосфере ежегодно (в середине 
нашего века) возвращалось в виде С 0 2 более 1 млрд тонн угле
рода. Принимая во внимание потребление и других видов ископае
мого горючего (торфа, нефти и др .),  а также ряд промышленных 
процессов, ведущих к выделению С 0 2, можно полагать, что эта 
цифра в действительности еще более высокая.

Таким образом, влияние человека на циклы превращений угле
рода прямо противоположно суммарному результату естественного 
цикла:

природный цикл
углерод СО, ч-----------------------------------Z4 углерод минералов

сознательная деятельн ость  
человека

КРУГОВОРОТ СЕРЫ

В далекую геологическую эпоху образования земной коры гос
подствующие тогда условия (высокая температура и недостаток 
кислорода в атмосфере) благоприятствовали образованию соеди
нений серы только одного определенного типа, а именно продуктов 
ее непосредственного взаимодействия с металлами. В результате 
ко времени появления на земной поверхности жидкой воды вся 
или почти вся сера была связана в виде сульфидов. В соответст
вии с приводимой ниже схемой круговорота серы действие воды и 
углекислого газа на расположенные близко к поверхности земли



сульфиды привело к постепенному превращению их в углекислые 
соли и выделению сероводорода, например, по реакции

CaS +  C02 +  H20  =  CaC 03 +  H2S + 19 ккал.

Взаимодействуя с кислородом, а также под влиянием серобакте
рий сероводород окислялся до свободной серы (1) :

2H2S "ЬО2===z 2Н2О -Ь 2S -Ь 126 ккал.

При недостатке кислорода сера накапливалась в виде залежей, а 
при избытке кислорода воздуха она постепенно переводилась в 
серную кислоту (2 ):

2S +  ЗОг Ч" 2Н2О =  2H2S O4.

Образовавшаяся серная кислота, реагируя с различными солями, 
содержащимися в почве или воде, переходила в сульфаты:

С аС О з -Ь H 2 S 0 4 = C a S 0 4 +  С О 2 +  Н 2 О.

Наряду с окислительными процессами в цикле участвуют и 
восстановительные процессы, ведущие к переходу серной кислоты 
в сероводород. В частности, сульфаты, уносимые водами рек в 
моря, образовали пласты, которые в результате геологических 
смещений земной коры попадали в более глубокие слои Земли. 
Здесь под влиянием повышенных температур они реагировали с  
увлеченными при осаждении органическими веществами, давая 
сероводород (<?), например, по схеме

CaS04 + CH4^CaS + C02 +  2H20-^CaC03 + H2S+H20.

Получающийся сероводород выходит на поверхность Земли либо 
прямо в газообразном состоянии, либо растворившись предвари
тельно в подземных водах.

По такому же механизму, но только под влиянием бактерий 
восстановительные процессы протекают, когда разложение орга
нических веществ происходит под слоем воды, содержащей раство
римые сульфаты. Другой восстановительный путь проходят суль
фаты, содержащиеся в почве. Извлекаемые из нее растениями 
сульфаты претерпевают сложные химические превращения, в ре
зультате которых образуются серусодержащие белковые вещест
ва (4) ,  последние частично усваиваются животными, а после от



мирания животных, а также растительных организмов их белковые 
вещества разлагаются. При этом сера выделяется в виде серово
дорода (5 ) ,  который таким образом вновь вводится в круговорот.

Хотя в природном круговороте серы наряду с окислительными 
процессами протекают и восстановительные, последние все же не 
компенсируют первые. Это еще усугубляется и сознательной дея
тельностью человека, которая постоянно переводит природные 
сульфиды в сульфаты (производство серной кислоты, выплавка 
металлов из сернистых руд и др.).

КРУГОВОРОТ КИСЛОРОДА

Кислород —  самый распространенный элемент земной коры. 
В атмосфере его содержится около 23% по массе, в составе во
ды —  89, в человеческом организме —  65, в песке —  53%- Если 
подсчитать количество кислорода в атмосфере, гидросфере и д о 
ступной для исследования части литосферы, то на долю кислорода 
приходится 50% их общей массы. Свободный кислород содержит
ся главным образом в атмосфере (1015 т ) .  В результате окисли
тельных процессов (и в первую очередь процессов дыхания и 
тления) свободный кислород постоянно переходит в связанное 
состояние, обусловливая тем самым свой круговорот. В современ
ную геологическую эпоху в круговороте кислород связывается 
главным образом с двумя элементами — углеродом и кремнием.

Химическая сущность дыхания состоит в соединении углерода 
и водорода органических веществ с кислородом воздуха. При 
этом, учитывая, что процессы дыхания осуществляются с участием 
растворенного кислорода, растворенность его в воде (в 100 об ъ 
емах воды 5 объемов кислорода при 0° С и 3 объема при 20° С) 
имеет громадное значение для жизни в биосфере. У животных и 
растений процесс дыхания в химическом отношении одинаков. 
Однако у растений параллельно с процессом дыхания протекает и 
процесс питания. Суть последнего заключается в том, что под 
действием солнечных лучей организм растений синтезирует необ
ходимые им органические вещества из углекислого газа и воды, 
причем так, что в атмосферу возвращается свободного кислорода 
значительно больше (в 20 раз) потребляемого при дыхании.

В целом кислород является одной из основных составных ча
стей атмосферы.

Составные части атмосферы можно подразделить на три основ
ные группы: постоянные, переменные и случайные. К первой от
носятся кислород (21 % по объем у),  азот (7 8 % )  и инертные газы 
(1 % ) .  Содержание этих составных частей практически не зависит 
от того, в каком месте земного шара взята проба воздуха. Ко 
второй относятся углекислый газ (0,02— 0,04% ) и водяной пар 
(4 % ) .  Содержание случайных составных частей всецело зависит 
от местных условий (в районах расположения металлургических 
заводов воздух часто содержит сернистый газ, в местах, где про
исходит распад органических остатков, —  аммиак и т. д .) .  В оз



д у х  содержит также следы водорода, азота, закиси азота и мета
на, а также большее или меньшее количество пыли. Общая масса 
атмосферы может быть оценена в 5 -1015 т. Находящийся над зем
лей воздух давит на нее с силой более одного килограмма на каж 
дый квадратный сантиметр поверхности.

Вся жизнь на земной поверхности развивалась в условиях дав
ления атмосферы, в силу чего мы не замечаем его, подобно тому, 
как глубоководные морские рыбы не замечают колоссальных 
давлений, существующих на больших глубинах. Зная из опыта, 
что масса одного литра воздуха при нормальных условиях равна 
1,293 г и что грамм-молекула всякого газа занимает объем 22,4 л, 
можно вычислить в среднем молекулярную массу воздуха, кото
рая оказывается равной 22 ,4 -1 ,2 93 = 20 .

В прилегающем к поверхности Земли слое, называемом тропо
сферой и простирающемся на высоту примерно 18 км у экватора и 
6 км у полюсов, температура понижается на 6° С с каждым кило
метром высоты. В более высоких слоях воздуха —  в стратосфе
ре —  имеются отдельные зоны с разными температурами, а в 
межзвездном пространстве термометр зарегистрировал бы тем
пературу, близкую к — 270°. С другой стороны, учитывая, что 
каждый кубический сантиметр воздуха у  поверхности Земли со 
держит 27-10-8 молекул, а один кубический сантиметр межзвезд
ного пространства содержит всего лишь несколько частиц, и при
нимая во внимание, что температура газа теоретически опреде
ляется средней энергией движения ее частиц:

где Т —  абсолютная температура, m —  средняя масса частиц, 
v  — их средняя скорость, k — константа Больцмана, можно ож и
дать, что по мере удаления от Земли средняя скорость частиц 
возрастает и для межзвездного газа достигает величин, которые 
соответствуют температурам порядка 10 000°. Именно поэтому 
межзвездное пространство одновременно и исключительно холод
но, и чрезвычайно горячо.

О КРУГОВОРОТЕ ВОДОРОДА

Водород является одним из наиболее распространенных эле
ментов. Общее его количество составляет 1% от общей массы 
атмосферы, гидросферы и литосферы, или 17 ат.%. Основная мас
са водорода находится в связанном состоянии —  в виде различ
ных соединений. Так, вода содержит его около 11% по массе, гли
на —  около 1,5% и т. д. В виде соединений с углеродом водород 
входит в состав нефти, различных природных газов и всех живых 
организмов. Свободный водород содержится в вулканических га
зах. В природе он образуется также при разложении некоторых 
органических остатков. Наибольшее количество его выделяется



зелеными растениями. Атмосфера на уровне моря содержит околс 
5 - ! 0 ~ 5% водорода по объему.

Если иметь в виду не только земную кору, но и Вселенную 
в целом, то водород является самым распространенным элементом. 
В межзвездном пространстве его атомы встречаются в несколько 
сотен раз чаще, чем атомы всех остальных элементов, вместе 
взятых. Он является основной составной частью атмосферы звезд 
и, в частности, солнечной атмосферы. Основной состав последней 
в атомных процентах может быть выражен следующим рядом: 
Н — 81,75%, Не— 18,17, 0 — 0,08, М — 0,02, N— 0,01, S— 0,009,
С — 0,008%. Тяжелые планеты солнечной системы —  Юпитер и 
Сатурн — почти целиком состоят из водорода и его соединений

§ 4. КРУГОВОРОТ ЭНЕРГИИ В БИОСФЕРЕ

Энергетический баланс Земли слагается из различных источни
ков, однако главнейшими из них являются солнечная и радиоак
тивная энергия. В ходе эволюции Земли радиоактивный распад 
был интенсивным, и 3 млрд лет назад радиоактивного тепла было 
в 20 раз больше, чем сейчас.

В настоящее время тепло солнечных лучей, падающих на Зем
лю, значительно превосходит внутреннее тепло от радиоактивного 
распада, так что основным источником тепла сейчас можно счи
тать энергию Солнца. Солнце дает нам в год 2 , 5 - 1020 ккал тепла. 
Как указывается в приведенной общей схеме I, 40% солнечной 
энергии отражается Землей в мировое пространство, а 60% по
глощается атмосферой и почвой. Часть этой энергии расходуется 
на фотосинтез, часть — на окисление органических веществ, а 
часть консервируется в угле, нефти, торфе.

Солнечная энергия возбуждает на Земле грандиозные по своим 
масштабам климатические, геологические и биологические про
цессы. Под влиянием биосферы солнечная энергия преобразуется 
в различные формы энергии, обусловливающие огромные по раз
мерам превращения, миграции, круговорот веществ. Несмотря на 
свою грандиозность, биосфера является открытой системой, так 
как в нее извне постоянно вливается поток энергии Солнца.

Фотосинтез. Процесс фотосинтеза включает сложный комплекс 
различных по природе реакций. В фотосинтезе происходит пере
стройка связен в молекуле С 0 2 и Н20  так, что вместо прежних 
связей углерод— кислород и водород— кислород возникает новый 
тип химических связей: углерод— водород и углерод— углерод:

.0
С' (94,26 ккал/моль)

'О

ОН ОН
Н — О — Н(56,69 ккал/моль) (674 ккал/моль,»;

Н Н

н—с—с- -С . .  .



В результате этих превращений возникает молекула углерода, яв
ляющаяся своеобразным концентратом солнечной энергии. Таким 
образом, в химическом отношении сущность фотосинтеза заклю
чается в перестройке химических связей. С этой точки зрения ф о
тосинтезом можно называть процесс синтеза органических соеди
нений, идущий за счет световой энергии.

Суммарное уравнение фотосинтеза показывает, что в ходе его 
протекания кроме углеводов образуется также и кислород:

6СО2+ 6Н2О—>-СбН)20б 4~ 6O2.

Однако суммарное уравнение фотосинтеза не дает представления 
о  его механизме. Это сложный многоступенчатый процесс, в кото
ром с биохимической точки зрения центральная роль принадлежит 
хлорофиллу —  органическому веществу зеленого цвета.

Механизм процессов фотосинтеза может быть представлен 
следующей схемой:

Н 20  1
АТ ,
Н + + О Н "
1

/IV Хлорофилл

Н е +  ОН' 

А Д Ф + Ф -

зон- ■ 2Н 20  +  0 2 

- АТФ

Световая
фаза

Темновая
6С 02 + 2 4 Н = = С 6Н 120 16 + 6 Н 20  /  Фаза

Как видно из схемы, в световой фазе фотосинтеза избыточная 
энергия «возбужденных» электронов порождает два процесса: 
фотолиз с образованием молекулярного кислорода и атомарного 
водорода

2Н20 = 0 2+ 4 Н

и синтез АТФ (аденозинтрифосфорной кислоты) из А Д Ф  (адено- 
зиндифосфорной кислоты) и Ф (фосфорной кислоты). В темновой 
фазе идет синтез углеводов, для осуществления которого расхо
дуется энергия А Т Ф 1 и атомов водорода, возникающих в свето
вую фазу в результате преобразования световой энергии Солнца.

Общая продуктивность фотосинтеза громадна: ежегодно расти
тельность Земли связывает 170 млрд тонн углерода. Помимо того 
растения вовлекают в синтез миллиарды тонн азота, фосфора, 
серы и других элементов. В результате ежегодно синтезируется 
около 400 млрд тонн органических веществ. Тем не менее при 
всей своей грандиозности природный фотосинтез —  медленный и 
малоэффективный процесс, поскольку зеленый лист использует 
для фотосинтеза всего 1% падающей на него солнечной энергии.

1 АТФ —  это универсальное энергетическое вещество. О свобож даю щ аяся 
при расщеплении АТФ энергия (10 ккал/моль) обеспечивает любые виды кле
точных функций —  движение, биосинтез, перенос вещества через мембраны 
и т. д.



Окисление органических веществ. В результате поглощения 
С 0 2 и дальнейших его преобразований в ходе фотосинтеза обра 
зуется молекула углевода, которая служит углеродным скелетом 
для построения всех органических соединений в клетке. Органи
ческие вещества, возникшие в процессе фотосинтеза, характери
зуются высоким запасом внутренней энергии. Но энергия, акку
мулированная в конечных продуктах фотосинтеза —  углеводах, 
жирах, белках, —  недоступна для непосредственного использова
ния ее в химических реакциях. Перевод этой потенциальной энер
гии в активную форму осуществляется в процессе дыхания. Д ы 
хание включает механизмы активации атомов водорода органи
ческого субстрата,  освобождения и мобилизации энергии в виде 
АТФ и генерации различных углеродных скелетов. В процессе 
дыхания углевод, жиры и белки в реакциях биологического окис
ления и постепенной nepeciройки органического скелета отдают 
сноп атомы водорода с образованием восстановленных форм. П о 
следние при окислении в дыхательной цепи освобождают энер
гию, которая аккумулируется в активной форме в сопряженных 
реакциях синтеза АТФ. Таким образом, фотосинтез и дыхание — 
эго различные, но тесно связанные стороны общего энергообмена.

Растительные клетки, как и все другие, постоянно дышат, т. е. 
поглощают кислород и выделяют углекислоту. Днем наряду с ды
ханием растительные клетки преобразуют световую энергию в хи
мическую —  они синтезируют органические вещества. При этом 
в качестве побочного продукта реакции выделяется кислород. Ко 
личество кислорода, выделяемого растительной клеткой в процессе 
фотосинтеза, в 20— 30 раз больше, чем поглощаемого в одновре
менно идущем процессе дыхания. Днем, когда растения дышат и 
фотосинтезируют, они обогащают воздух кислородом, а ночью, 
ког/'.а фотосинтез прекращается, они только дышат, т. е. погло
щают кислород и выделяют уичекислоту.

Основная химическая реакция при дыхании выражается урав
нением С + 0 2 = С О о+ 9 4  ккал. Необходимый для дыхания кислород 
поступает в организм человека через легкие, топкие и влажные 
стенки которых обладают большой поверхностью (порядка 90 м2) 
и пронизаны кровеносными сосудами. Попадая в кровеносные со
суды кислород образует с гемоглобином, заключенным в красных 
кровяных шариках, непрочное химическое соединение, и в таком 
виде красной артериальной кровыо разносится по тканям тела. 
В них кислород отщепляется от гемоглобина и окисляет органи
ческие вещества пищи. При этом получающийся углекислый газ 
частично образует  непрочное соединение с гемоглобином, а ча
стично просто растворяется, после чего током темной венозной 
крови вновь поступает в легкие и выводится из организма. Схема
тически процесс дыхания можно представить следующими реак
циями:

Гем. +  0 2 =  Г е м .0 2 (легкие: вдох)
Г е м . 0 2 +  С (из пищи) =  Г е м .С 0 2 (ткани)
Гем. С 0 2 =  Гем. +  С 0 2 (легкие: выдох) .



Обычно вдыхаемый воздух содержит 21% (по объем у) и 0,03%» 
СОг, а выдыхаемый —  16% Ог и 4% СОг; за сутки человек выды
хает 0,5 м3 СОг.

Угарный газ (С О ) реагирует с гемоглобином аналогично кис
лороду, причем образующееся соединение Гем.СО значительно 
более прочно. П оэтому даже при небольших концентрациях СО в 
воздухе значительная часть гемоглобина оказывается связанной с  
ним и перестает участвовать в переносе кислорода.

При содержании в воздухе 0,1% СО  (по объ ем у),  т. е. при со 
отношении СО и О 2 1 : 200, гемоглобином связываются равные ко
личества обоих газов. В силу этого при вдыхании отравленного 
окисью углерода воздуха смерть от удушья может наступить, не
смотря на наличие избытка кислорода.

Брожение как процесс распада сахаристых веществ в присут
ствии особого  рода микроорганизмов настолько часто протекает в 
природе, что спирт, хотя и в ничтожных количествах, является по
стоянной составной частью почвенных вод, а пары его всегда в не
больших количествах содержатся в воздухе. Простейшая схема 
брожения может быть представлена уравнением

СбН120 е̂ 2С02+ 2С2+ 2С2Н50Н.
Хотя механизм процессов брожения сложен, все ж е  можно утверж
дать, что чрезвычайно важную роль в процессе брожения играют 
производные фосфорной кислоты (А Т Ф ),  а также ряд ферментов.

Гниение —  сложный биохимический процесс, в результате к о 
торого экскременты, трупы, остатки растений возвращают почве 
взятый из нее связанный азот. Под влиянием особы х бактерий а 
конечном счете этот связанный азот переходит в аммиак и соли 
аммония. Кроме того, при гниении часть связанного азота перехо
дит в свободный азот и теряется.

Как следует из схемы I, часть солнечной энергии поглощаемой 
нашей планетой, консервируется в виде торфа, нефти, угля. М ощ 
ные сдвиги земной коры погребали под слоями горных пород гро
мадные растительные массивы. При разложении отмерших расти
тельных организмов без доступа воздуха из них выделяются ле
тучие продукты распада, а остаток постепенно обогащается 
углеродом. Это соответствующим образом сказывается на химиче
ском составе и теплотворной способности продукта разложения» 
который в зависимости от его особенностей называют торфом, б у 
рым углем, каменным углем или антрацитом.

Подобно растительной животная жизнь минувших эпох такж е 
оставила нам ценное наследство —  нефть. Современные океаны 
и моря содержат громадные скопления простейших организмов в 
верхних слоях воды до глубины примерно 200 м —  планктон и в 
придонной области не очень глубоких мест —  бентос. Общая 
масса планктона и бентоса оценивается громадной цифрой: 
— 10й т. Будучи основой питания всех более сложных морских 
организмов, планктон и бентос сейчас вряд ли накапливаются. 
Однако в далекие геологические эпохи, когда условия для их



развития были более благоприятны, а потребителей намного мень
ше, чем сейчас, остатки планктона и бентоса, а также, возможно, 
и остатки более высокоорганизованных животных, массами гиб
нувших в силу тех или иных причин, могли служить основным 
строительным материалом для возникновения нефти. Сырая нефть 
представляет собой нерастворимую в воде маслянистую жидкость 
черного или коричневого цвета. В ее состав входят 83— 87% угле
рода, 10— 14% водорода и небольшие количества азота, кислорода 
и серы. Ее теплотворная способность выше, чем у антрацита, и 
оценивается величиной 11 ООО ккал/кг.

§ 5. ЗАГРЯЗНЕНИЕ ОКРУЖАЮЩЕЙ СРЕДЫ

Зараженность окружающей среды, зараженность всех осталь
ных частей биосферы —  реальный и угрожающий факт. Техноло
гические причины глобальных загрязнений сводятся к следую
щему.

1. Практическая невозможность полной изоляции производст
венного процесса от биосферы.

2. Принципиальная невозможность создания безаварийного 
производства.

3. Требования к особой чистоте сырья, предъявляемые промыш
ленностью и предопределяющие дополнительные технологические 
мероприятия.

4. Неполнота протекания химических реакций, сопровождаемая 
побочными процессами и образованием продуктов, требующих 
удаления.

5. Увеличение энергоемкости производств.
6. Синергетический эффект, заключающийся в том, что сум 

марное воздействие вредных веществ, попадающих в атмосферу, 
во много раз опаснее их раздельного воздействия.

Рассматривая вопросы загрязнения окружающей среды, нельзя 
пройти мимо так называемого аэрозольного загрязнения, посколь
ку чрезмерное накопление аэрозолей в атмосфере становится 
угрожающим. Аэрозоли —  это дисперсные системы, в которых 
дисперсионная среда является газообразной, а дисперсная фаза 
находится в твердом или жидком состоянии. В первом случае 
(Г — Ж ) имеем дело с туманом, во втором (Г— Т) —  с пылью и 
дымом. Размеры частиц аэрозолей обычно ограничивают интер
валом 10~7— 10_3 см. Дым и туман образую т смог.

Аэрозольные экраны существенным образом влияют на пого
ду. Кроме того, они оказывают сильное влияние на фотосинтез, 
препятствуя поглощению солнечного света. Взвешенные частицы 
дыма, аэрозоли поглощают солнечный свет на 10— 15%. Имеются 
опасения, что чрезмерное накопление аэрозолей может вызвать 
искусственный ледниковый период. Нельзя не упомянуть и о ра
диоактивных аэрозолях, представляющих чрезвычайную опасность 
с  точки зрения заражения атмосферы.



Из основных составляющих атмосферного воздуха больш ое 
значение для жизни в биосфере имеют кислород и углекислый газ. 
В настоящее время в атмосфере содержатся 21% , или 1021 г, кис
лорода, и 0,03%, или 2 -1 019 г, углекислого газа.

Изменения концентрации углекислого газа и кислорода в атмо
сфере оказывают существенное влияние на жизнь в биосфере. 
О собое  значение для фотосинтеза и климата имеет колебание 
концентрации С 0 2. Лабораторными и полевыми опытами было 
установлено, что современное содержание СОг в атмосфере па 
крайней мере в 10 раз меньше той концентрации, при которой д о 
стигается наивысшая продуктивность фотосинтеза. Имеются дан
ные, свидетельствующие о том, что в далеком прошлом концент
рация С 0 2 в атмосфере достигала 0,4% и определялась в основ
ном интенсивной вулканической деятельностью. Именно в этот  
период и климат был очень теплым. Большую роль в эволюции 
атмосферы сыграло и ослабление вулканической деятельности* 
что привело к уменьшению массы углекислого газа и соответст
венно к появлению полярных оледенений.

Современная деятельность человека, особенно в век научно- 
технического прогресса, резко изменила характер эволюции атмо
сферы. В середине XX в. были начаты систематические наблюде
ния за атмосферной углекислотой. Эти наблюдения привели к 
заключению, что в результате сжигания больших количеств угля, 
нефти и других видов топлива количество углекислого газа в 
атмосфере увеличивается.

Увеличение массы углекислоты повысило среднюю годовую 
температуру у поверхности Земли на 0,3— 0,4° С. На протяжении 
длительного времени (30— 40 лет нашего столетия) влияние роста 
концентрации СОг на температуру воздуха компенсировалось 
уменьшением прозрачности атмосферы за счет возрастания массы 
атмосферного аэрозоля (особенно обусловленного хозяйственной 
деятельностью человека).

Однако в настоящее время уменьшение прозрачности атмосфе
ры прекращается, так что рост концентрации СОг должен сп особ 
ствовать изменению климата в сторону потепления. В связи с этим 
высказывается мнение о возможности сначала частичного, а за 
тем в не очень отдаленном будущем и полного таяния морских 
полярных льдов.

Наличие углекислого газа в атмосфере предопределяет явле
ние, известное под названием «парниковый эффект». Около по
ловины солнечного облучения, главным образом в видимой и 
близкой инфракрасной областях спектра, легко проходит через ат
мосферу и попадает на поверхность Земли. Кроме того, земная 
поверхность нагревается за счет внутренних тепловых источников.

Тепловое излучение Земли (инфракрасное) поглощается атмо
сферой, в результате чего создается благоприятный для жизни 
тепловой режим. Такое явление принято называть парниковым 
эффектом. Если бы не было такого поглощения, то тепло Земли 
рассеивалось бы в мировое пространство, а само охлаждение



Земли привело бы в конечном счете к угасанию жизни. Именно 
поэтому значение парникового эффекта велико. Парниковое дейст
вие вызывается не за счет поглощения теплового излучения глав
ными составными частями атмосферы (азотом и кислородом), а за 
счет таких ничтожных примесей, как водяной пар, углекислый газ 
и озон. Причем, судя по спектрам поглощения этих примесей, вода 
обнаруживает не столь большую поглощающую способность, как 
углекислый газ и озон. Парниковое действие главным образом 
падает на долю озона, парниковый эффект которого в два раза 
выше эффекта углекислого газа. В этой связи заслуживают спе
циального рассмотрения вопросы, относящиеся к роли озона в био
сфере. Озон появился в атмосфере вместе с кислородом примерно 
1,8 млрд лет назад за счет фотохимических реакций. Механизмы 
его образования еще не до конца ясны, однако можно полагать, 
что этот механизм должен включать две стадии:

0 2  +  /iv =  20,

0  +  0 2̂ fc03.

Если собрать весь атмосферный озон в один слой, то при нор
мальных условиях, т. е. при давлении 1 атм и температуре 273° С, 
он будет иметь толщину всего лишь 0,3 см, а средняя его кон
центрация будет примерно 4 -1 0 " 7 об .% . Несмотря на такую ма
лую концентрацию, значение озона для жизни в биосфере огром
но. Оно предопределяется не только тем, что озон поглощает ин
фракрасное излучение Земли, создавая парниковый эффект, но и 
его способностью поглощать жесткое ультрафиолетовое излучение 
Солнца (в диапазоне длин волн 2200— 2900 А ).

Если учесть, что солнечные лучи короче 2900 А губительны 
для всего живого, то можно прямо сказать, что «озонный защит
ный слой» определяет верхний предел жизни в биосфере, а потому 
факторы, отрицательно влияющие на озонный слой, будут отри
цательно влиять и на биосферу в целом.

В век научно-технического прогресса антропогенные загрязне
ния атмосферы затрагивают «озонный слой». Особенно опасным 
в этом отношении является загрязнение атмосферы оксидами азо
та. Приводимые ниже схемы различных вариантов цепных меха
низмов убедительно показывают отрицательное влияние оксидов 
азота на озонный слой:

n o 2 +  o = n o  +  o 2 n o + o 3 =  n o 2 +  o 2
NO +  0 3 =  N 0 2 +  0 2 N 0 2 +  0 3 =  N 0 3 +  0 2

N 0 3 г hv - NO + 0 2.

Образование оксидов азота происходит при ядерных взрывах 
за счет быстрого нагревания воздуха примерно до 6000° С, а затем 
быстрого его охлаждения. Считается, что при ядерном взрыве 
мощностью в 1 М т образуется от 1000 до 12 000 т оксидов азота. 
Другим источником оксидов азота в атмосфере могут быть вы



хлопные газы современных самолетов, содержащие до 10 г окси
дов азота на 1 кг израсходованного топлива. Данные по количест
ву самолетов и по числу часов, которые они налетали, показыва
ют, что в 1975 г. было выброшено в атмосферу около 290 000 т 
оксидов азота. По прогнозам к 1990 г. таким образом в атмосферу 
будет выбрасываться до 1 млн т оксидов азота в год. Оксиды 
азота выделяются и при разложении азотных удобрений бакте
риями. При росте производства удобрений на 6% в год к 2025 г. 
уменьшение содержания озона может достичь 1— 10%.

Наконец, оксиды азота образуются и при обычном сжигании 
топлива. Расчеты показывают, что при современном объеме сжига
ния может образовываться 2,8 млн т оксида азота (II)  в год.

В целом явное влияние антропогенных загрязнителей на озон
ный слой еще не достигло угрожающих размеров. Тем не менее 
серьезные опасения на этот счет остаются в силе.

§ 6. МОНИТОРИНГ ОКРУЖАЮЩЕЙ СРЕДЫ

Под термином « мониторинг окруж ающей ср еды »  понимается 
комплекс мероприятий, предусматривающих наблюдение за нару
шением экологических равновесий. Служба слежения за наруше
нием экологических равновесий имеет в своем распоряжении все, 
что входит в арсенал современной аналитической химии. Разли
чают четыре основных типа мониторинга: глобальный, националь
ный, региональный, локальный. В конечном счете нарушения эко 
логических равновесий определяются антропогенными факторами 
и, в частности, загрязнением окружающ ей среды. В химическом 
отношении загрязнители можно разделить на две категории: за 
грязнители органического и неорганического характера.

С Х Е М А  И

Десять основных загрязнителей окружающей 
среды и их источники

энергетика, промышленность, отопление

металлургия, нефтеперерабатывающая промышленность, 
транспорт

энергетические и промышленные предприятия, выхлоп
ные газы

двигатели внутреннего сгорания, реактивные двигатели, 
домны, химическая промышленность

химические моющие средства, удобрения

1.

2 .

СОа

СО

SO,

NO, NOj

5. фосфаты



7.

8 .

9.

10.

Pb

нефть

ДДТ и 
пестициды

РАДИАЦИЯ

лакокрасочная промышленность, обогащение руд, целлю
лозно-бумажная промышленность

химическая промышленность, горнодобывающая промыш
ленность, двигатели внутреннего сгорания, пестициды

нефтеперерабатывающая промышленность, перевозка по 
морю, сбросы

сельское хозяйство

производство ядерного топлива, атомная энергетика

В схеме II приведены десять наиболее распространенных на 
сегодня загрязнителей и отвечающие этим загрязнителям источ
ники поступления. Ими, однако, не исчерпывается перечень всех 
загрязнителей, опасных в экологическом отношении. Многоком- 
понентность сточных вод и газовых выбросов в атмосферу пред
определяет большие сложности в количественном и качественном 
определении компонентов. Основными методами определения о б 
щей зараженности сточных вод, принятыми на сегодня, являются 
методы химического потребления кислорода (Х П К ) и биохимиче
ского потребления кислорода (В П К ).

Химическое потребление кислорода —  это величина, характе
ризующая общее содержание в воде восстановителей (органиче
ских и неорганических), реагирующих с сильными окислителями. 
Ее обычно выражают в единицах количества кислорода, расхо
дуемого на окисление.

Наиболее эффективным окислителем, удобным для примене
ния, является бихромат калия в 18 н. серной кислоте:

Сг20 72-+ 1 4 Н + + 6 ё = 2 С г 3+ + 7 Н 20 .

Окисление органических веществ бихроматом в рассматриваемых 
условиях ускоряется и охватывает практически все органические 
вещества, если в качестве катализатора вводить в реакционную 
смесь сульфат серебра. Большинство органических веществ окис
ляется при этом на 95— 100%- Исключение составляют лишь не
которые вещества, такие как пиридин, бензол, толуол и ряд других 
соединений ароматического ряда, которые совершенно не окис
ляются и требуют для своего определения других методов. П о
скольку содержание в воде неорганических веществ (каждого в 
отдельности) можно определить с достаточной степенью точности, 
то, вычитая из общ его значения Х П К  расход окислителя, соответ
ствующий содержанию в воде неорганических восстановителей, 
можно по разности найти и содержание органических компо
нентов.



Биохимическое потребление кислорода —  это количество кис
лорода, требуемого для окисления находящихся в воде органиче
ских веществ в аэробных условиях в результате происходящих 
в воде биологических процессов. Окислительный процесс в этих 
условиях осуществляется за счет микроорганизмов, использующих 
органические компоненты в качестве пищи.

Определение компонентов в газовых выбросах более сложно 
и основывается преимущественно на хроматографических методах 
анализа. При сбросе сточных вод в водоемы и выбросе газов в 
атмосферу обязательно строгое соблюдение норм устанавливае
мых предельно допустимых концентраций загрязнителей (П Д К ).  
Предельно допустимые концентрации сведены в специальные ка
талоги и характеризуются различными значениями в зависимости 
от типа загрязнителя. В свою очередь, соблюдение норм П Д К  
предопределяет комплекс мероприятий по очистке сточных вод и 
газовых выбросов.

§ 7, МЕТОДЫ БОРЬБЫ С ЗАГРЯЗНЕНИЕМ  
О КРУЖ А Ю Щ ЕЙ  СРЕДЫ

Наиболее эффективным способом предотвращения загрязнения 
окружающей среды является создание безотходных производств и 
замкнутых циклов. Выявлены четыре основных направления раз
вития безотходной технологии.

1. Создание различных видов бессточных технологических 
систем на базе существующих перспективных методов очистки.

2. Разработка и внедрение систем переработки отходов с целью 
создания вторичных материальных ресурсов.

3. Создание принципиально новых процессов получения тради
ционных видов продукции без экологических загрязнителей.

4. Разработка и создание территориально-производственных 
комплексов с замкнутой структурой материальных потоков сырья 
и отходов.

Безотходная технология и замкнутые циклы —  перспективный 
метод предотвращения заражения окружающей среды. Однако 
внедрение его возможно главным образом на базе новых строя
щихся предприятий. Что касается уже действующих предприятий, 
работающих с нормальным выходом продукции, внедрение безот
ходной технологии и замкнутых циклов не всегда возможно. 
В этих случаях создание при таких предприятиях очистных соору
жений крайне необходимо. Для очистки сточных вод применяют 
два метода —  биологический и химический.

Проблема уменьшения количества и степени загрязнения сточ
ных вод имеет на сегодня первостепенное значение. Потребление 
воды для производственных и бытовых нужд значительно увели
чилось. Так, на многих предприятиях химической промышленности 
потребляется 150— 160 тыс. м3/сут чистой воды, на предприятиях 
нефтехимической и нефтеперерабатывающей промышленности ис



пользование воды в обороте достигает 90— 9 5% , а тепловые элект
ростанции только на охлаждение различных аппаратов потребля
ют 30 м3/сут  на 1 млн кВт установленной мощности.

С Х Е М А  III

Основные методы борьбы с загрязнением 
окружащ ей среды

1. Безотходные производства и замкнутые циклы.
2 . Очистка сточных вод.

Биологическая.
Физико-химическая:

сжигание 
озонирование 
фильтрация 
обратный осмос 
вымораживание

3. Очистка газовых выбросов. 
Механическая. 
Химическая.

электроокисление
электрофлотация
электроосмос
электродиализ
адсорбция
катализ
радиолиз

4.  Изыскание принципиально новых источников энергии.

Физико-химические методы, как это видно из схемы III, вклю
чают в принципе все, что имеется на сегодня в арсенале физиче
ской химии. Оставляя в стороне специальное рассмотрение всех 
возможных вариантов физико-химических методов, остановимся 
для примера лишь на одном —  на каталитическом методе очистки 
сточных вод с использованием пероксида водорода в качестве 
окислителя2. Этот метод моделирует принцип существующего в 
природе естественного метода самоочищения водоемов.

Исследования в этом направлении свидетельствуют о том, что 
в процессах самоочищения большую роль играют окислительно
восстановительные превращения, главным образом с участием пер
оксида водорода естественного происхождения и неизбежно при
сутствующих в водоемах ионов металлов переменной валентности.

Стационарное содержание пероксида водорода в природных во
дах определяется многими факторами и обычно колеблется в пре
делах 10~6— 10-5 моль/л. В круговороте кислорода Н20 2 занимает 
промежуточное положение между молекулярным кислородом и во
дой. К образованию Н20 2 приводят каталитические процессы 
окисления с участием 0 2 и фотохимические процессы, протекаю
щие в гомогенной среде с участием растворенных органических и 
неорганических веществ, тогда как распад пероксида водорода 
осуществляется под влиянием солнечных лучей, а также под ка

* Приводимое ниже подробное изложение данного метода показательно с  
точки зрения того, как используются научные подходы  при решении технологи
чески *ажных задач.



талитическим влиянием микроколичеств ионов металлов перемен
ной валентности. Зачастую концентрация Н20 2 уменьшается во 
времени со скоростью, практически не зависящей от ее исходной 
концентрации. Это позволило предположить, что скорость исчез
новения пероксида водорода определяется скоростью образования 
веществ восстановительной природы биогенного происхождения, 
окисляющихся Н20 2 гораздо более эффективно, чем растворенным 
в воде кислородом.

Как показывает опыт, удаление из воды микроводорослей при
водит к резкому снижению скорости разложения пероксида водо
рода, тогда как введение в природную воду концентрата водорос
лей из того же водоема приводит к значительному возрастанию 
скорости. Введение в такую химико-биологическую систему 
(Н 20 2 —  микроводоросли —  примеси ионов переходных металлов) 
загрязняющих веществ сопровождается их быстрым окислением 
за счет ОН радикалов, возникающих при распаде пероксида во
дорода. Результаты этих исследований позволили предложить 
редокс-модель природной воды, согласно которой микроводорос- 
левая биота участвует как в образовании пероксида водорода под 
действием солнечного света, так и в ее разрушении за счет вы
деления во внешнюю среду веществ с ярко выраженными восста
новительными свойствами. В целом механизм самоочищения м о
жет быть представлен следующей схемой:

Характеристиками, определяющими эффективность радикаль
ных процессов самоочищения, служат скорость накопления в сре
д е  восстановителей и доля свободных радикалов в процессе раз
ложения Н20 2. Анализ редокс-модели воды приводит к выводу о 
том, что присутствие Н 20 2 в пробах воды из водоема возможно 
лишь в том случае, если стационарная концентрация пероксида 
водорода выше, чем стационарная концентрация RH (восстанови
телей), т. е. если вода находится в окислительном состоянии. Если 
ж е  скорость накопления в воде веществ восстановительной при-;



роды выше, чем пероксида водорода, то в пробах воды будет 
регистрироваться восстановитель, т. е. вода будет находиться в 
восстановительном состоянии. Натурные исследования подтвер
дили этот вывод, и на примере нерестовых рыб показали, что при
сутствие в природной воде пероксида водорода столь же необхо
димо для гидробионтов (особенно на ранних стадиях их разви
тия), как и присутствие кислорода.

Рассмотренный механизм естественного самоочищения водое
мов наглядно обосновывает целесообразность использования пер
оксида водорода в очистке сточных вод и может быть положен в 
основу разработки искусственных методов очистки сточных вод. 
При этом наиболее оправданными являются каталитические ва
рианты (гомогенно-каталитический и гетерогенно-каталитический), 
в которых спонтанный распад Н20 2 генерирует активные окис
ляющие частицы типа радикалов ОН.

Касаясь гомогенно-каталитического варианта, необходимо 
остановиться на комплексообразовании в катализе. Обычно для 
технологических процессов характерно использование больших 
количеств субстрата, а главной задачей является увеличение се
лективности каталитического процесса и снижение выхода побоч
ных продуктов, приводящих к загрязнению окружающей среды. 
При этом постепенный переход к технологиям, в которых в ка
честве окислителей используют лишь 0 2, Н20 2 и Оз, кажется пер
спективным и экономически и экологически, поскольку продуктом 
их восстановления является вода, а не водные растворы солей 
различных металлов (натрия в случае таких окислителей, как 
гипохлорит, хрома -— в случае хроматов и т. д.).

Решение этой задачи применительно к различного типа про
изводствам в значительной мере зависит от разработки спосо 
бов активации 0 2 и Н 20 2. В промежуточном комплексе ионов ме
таллов переменной валентности в восстановленной (М+) или 
окисленной (М 2+) форме с молекулами 0 2 или Н 20 2 имеет место 
полный или частичный перенос электрона от М+ к 0 2 или Н20 2. 
При полном переносе одного электрона происходит образование 
свободных радикалов 0 2~ или ОН с последующими реакциями 
этих радикалов с субстратными компонентами. При частичном 
переносе заряда становятся возможными молекулярные механиз
мы окисления-восстановления, осуществляющиеся без выхода ак
тивных промежуточных частиц из координационной сферы ионов 
металла. В последнем побочные процессы взаимодействия ради
калов с субстратными частицами не развертываются, а селектив
ность процесса возрастает, что существенно для целенаправлен
ного технологического синтеза. В первом же случае реакции ра
дикалов с субстратными компонентами интенсифицируют окисли
тельные процессы по многим направлениям, что представляет ин
терес с точки зрения разработки методов очистки сточных вод, 
коль скоро для способов очистки существенна не столько избира
тельность, сколько эффективность окисления загрязняющих ве
ществ.
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Сказанное хорошо иллюстрируется на примере реакции взаи
модействия Fe2+ с Н 20 2. Так, при (Fe2+) < 1 0 -2 моль/л взаимо
действие происходит в соответствии с уравнением

Fe2+ + H 20 2̂ F e 3+ + 0 H - + 0 H  •,

а сама пара Fe2+ и Н 20 2 выступает как реактив, генерирующий 
радикалы ОН и известный под названием реактива Фентона. В то 
же время при (Fe2+) > 1 0 ~ 2 моль/л процесс протекает по уравне
ниям, исключающим возникновение радикалов ОН:

Fe2+ +  H 20 2̂ F e H 20 22+,

FeH 20 22+ + F e 2+ -> 2 F e ^ -+ 2 0 H - .

Возможность превращения Fe2+ в F e ^  без образования ОН в 
случае повышения концентрации ионов железа открывает пер
спективы замены загрязняющих среду окислителей экологически 
чистым пероксидом водорода. Так, при производстве витамина С 
с использованием гипохлорита в качестве окислителя на тонну 
аскорбиновой кислоты образуется более 10 тонн хлористого на
трия, попадание которого в окруж аю щ ую  среду приводит к ми
нерализации природных вод и засолению почвы. Замена Н СЮ  
на Н 20 2 —  реальный путь экономии сырьевых ресурсов и сниже
ния загрязнения окружающей среды.

Наряду с гомогенно-каталитическими методами гетерогенно
каталитические методы очистки сточных вод с использованием 
Н20 2 как окислителя скрывают в себе широкие возможности. 
О собого  внимания заслуживает гетерогенно-каталитический ва
риант, в котором в качестве катализатора используются платино
вые металлы. Гетерогенно-каталитический распад Н20 2 на плати
не, палладии и родии в растворах, содержащих органическое ве
щество, часто сопровождается интенсивным окислением органиче
ских веществ с выделением диоксида углерода как конечного 
продукта окисления. При этом соотношение между промежуточ
ными и конечным продуктом окисления зависит от ряда факто
ров, в частности от соотношения концентрации пероксида водо
рода и органического компонента, природы активной фазы, ха 
рактер подложки, pH раствора, температуры и др. В этой свя
зи заслуживает внимания гетерогенно-каталитическая система: 
катализатор (кат) —  Н 20 2 —  органический компонент (R).

Такая система в принципе имитирует рассмотренный выше ме
ханизм самоочищения водоемов, поскольку окислительными аген
тами в них являются радикалы ОН, генерируемые каталитическим 
распадом пероксида водорода. Вместе с тем для нее характерны 
и свои специфические особенности, связанные с адсорбционно
каталитической активностью применяющихся катализаторов как 
по отношению к пероксиду водорода, так и по отношению к окис
ляющемуся органическому веществу.



Наиболее активными катализаторами гетерогенно-каталитиче
ск ого  разложения Н 20 2 являются платиновые металлы, причем 
активность самой платины намного выше активности остальных 
металлов платиновой группы. С другой стороны, платиновые ме
таллы обладают ярко выраженной способностью к деструкции 
части адсорбированного на них органического вещества. Такая 
диссоциативная хемосорбция предопределяет накопление на по
верхности катализатора наряду с физически адсорбированными 
молекулами исходного органического компонента и хемосорбиро- 
ванных частиц, представляющих собой «осколки» исходных мо
лекул.

В целом механизм окисления органического компонента в рас
сматриваемых системах может быть представлен схемой:

P t /кат

Н о02
I- он-

диссоциативная
хемосорбция

:

продукт
I

RX«

"Показательным примером такой системы является гетерогенно-ка
талитическая система Pt— Н 20 2— С Н 20 ,  лежащая в основе одного 
из методов очистки сточных вод от формальдегида —  распрост
раненного загрязнителя сточных вод, особенно опасного для мик
роорганизмов биологических очистных сооружений. М етод позво
ляет проводить эффективную очистку формальдегидсодержащих 
сточных вод с высоким процентом конверсии и с достаточно боль
шой селективностью по С 0 2, что подтверждается данными, при
веденными в табл. 20.1.

Механизм, предопределяющий появление Н СООН  как проме
жуточного продукта окисления формальдегида и С 0 2 как конеч
ного продукта окисления, может быть представлен схемой:

физическая
адсорбция

СНоО

Н А

диссоциативная
хемосэрбция

->СН20  аде-
I
L

4он- со

нс.оон- СО.

Из схемы видно, что образование Н СО О Н  происходит за счет 
окисления физически адсорбированных молекул формальдегида,
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Состав продуктов окисления СН20  на платиновых и смешанных 
плаi ино-палладиевых катализаторах

Электрод-ката
лизатор

2 2 Конверсия,
%Л’к 

атм '1 - с ' 1
по С 0 2, % ность по 

НСООН, о/о

P t/P t 2 78 76 24

Pt сильноплати- 
q  нированная 16 86 88 12

0 Ме= О ,219

pt
—  в м е = « .0 1 6

128 60 75 25

е Ме= 0 ,2 1 5
P t+ P d  „

с  Ме 0 '020

258 63 73 27

тогда как появление С 0 2 обусловлено главным образом окисле
нием хемосорбированных СО частиц, возникающих в процессе 
диссоциативной хемосорбции формальдегида.

Применение платины в качестве катализатора с учетом ее вы
сокой стоимости предопределяет необходимость использования 
таких типов катализаторов, на приготовление которых требова
лось бы минимальное количество драгоценного металла, при со 
хранении высокой активности и длительной работоспособности 
в окислительном процессе. К таким типам катализаторов отно
сятся низкопроцентные катализаторы, приготовленные электрохи
мическим осаждением на графитовую подложку малых количеств 
драгоценного металла, далеко недостаточных для монослойного' 
покрытия (0ме<О,3). Как следует из табл. 20.1, активность и се 
лективность таких катализаторов в реакции окисления формаль
дегида продуктами гетерогенно-каталитического распада Н 20 2 
мало отличается от активности и селективности платинированной 
платины и сильноплатинированного графита.

Для очистки газовых выбросов в атмосферу существуют два 
основных метода —  механический и химический. Механический 
применяется для удаления из газовых потоков взвешенных ве
ществ при помощи циклонов, электрофильтров, тканиевых фильт
ров и абсорберов. Химический —  включает в себя абсорбцию, 
термическое и термокаталитическое сжигание.

Улавливание газообразных отходов преследует две основные 
цели —  исключить их попадание в атмосферу и утилизировать 
уловленные вещества. Помимо этого все большее распростране
ние в практике получает в дополнение к основной санитарная



•очистка. Примером метода очистки газсв ы х^ ы бр осов  в производ
стве азотной кислоты является метод селективного разложения 
оксидов азота метаном или аммиаком до безвредных элементов: 
азота, воды, диоксида углерода.

Одна из важных и трудных задач экологической проблемы —  
это борьба с «тепловым загрязнением» водоемов и воздушного 
басеейна. Экологические требования неизбежно будут заставлять 
человека производить все более «чистую энергию», не оказываю
щую влияние на качество окружающей среды. В этом отношении 
наиболее показательна возможность использования водорода как 
перспективного топлива. Экологическая «чистота» водорода не 
вызывает сомнений, если учесть, что практически единственным 
продуктом его сгорания является в о д а 3 и что в этом случае 
полностью отсутствуют характерные для углеводородных топлив 
•загрязняющие атмосферу соединения типа диоксида углерода, ди
оксида серы и паров углеводородов. Кроме того, водород —  это 
и достаточно калорийное топливо. По теплотам сгорания 
(34 ккал/г) он намного превосходит такие классические виды топ
лива, как углеводород (10 ккал/г) и древесины (4 ккал/г).

Однако успешное решение проблемы водородной энергетики 
связано с решением и ряда дополнительных задач, таких как:

а) поиск и разработка первичных источников энергии, которые 
могут быть использованы для синтеза водорода;

б )  безопасность хранения, транспорта и распределения боль
ших количеств газообразного водорода;

в) эффективное преобразование энергии водорода при реше
нии ряда конкретных энергетических задач.

Определенные успехи, достигнутые в этом направлении, позво
ляют надеяться, что водород действительно станет одним из важ
ных источников энергии в будущем.

Материал, изложенный в данной главе, дает лишь общее пред
ставление о характере процессов, связанных с химической эколо
гией. Вместе с тем в сочетании со специальной литературой он 
должен способствовать более глубокому пониманию вопросов, от
носящихся к проблеме окружающей среды.

8 При сгорании водорода на воздухе образуется и оксид азота (III) в ки- 
чтожно малых количествах.
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сплавы 490, 544

сродство к электрону 540 
структура 155 
сульфаты 541 сл. 
сульфиды 490 сл., 541 
твердость 494 
фториды 541 
хлориды 541 сл. 
электродный потенциал 496 сл. 
электроотрицательность 540 
электропроводность 540 
энергия ионизации 540 
энтальпия гидратации 494, 496 

Ж идкое стекло

Закон Авогадро 23, 41 сл.
—■ Генри 246
—  Генри— Дальтона 231
— Гесса 23
—  действующ их масс 200, 208, 285, 
387
— изоморфизма 23, 25
—  Канниццаро 23
—  Кольрауша 287
—  кратных отношений 23 сл.
—  объемных отношений 23, 25
—  постоянства состава 23 сл., 34 
сл.
—  разбавления 286
— сохранения массы 33 сл.
—  сохранения энергии 163
—  термодинамики первый 163 сл.

второй 169 сл. 
третий 173

—  удельных теплоемкостей 23, 25 
сл.
—  Фарадея 282 сл.
—  эквивалентов 23, 38 сл.
—  электролиза 23, 282 сл.

Закрытая система 162 
Заряд эффективный 144 
Звездное вещ ество 7 
Звездность 80
Золото 550 сл., см. также П ереход

ные элементы 
атомный объем 494 
галогениды 554 
гидроксид 552 
золь 252, 262
ионизационный потенциал 491 
карбонилгалогенид 552 
комплексные соединения 550, 552, 
554
кристаллическая решетка 496 
оксиды 552 
применение 554 
радиус атома 491
— ионный 550
—  ковалентный 550 
сродство к электрону 550 
цианиды 552
электроотрицательность 550



энергия ионизации 550 
Золь 257 сл.
Зона 134 сл.

—  валентная 137
—  запрещенная 135 сл.
—  проводимости 137 

Зонная плавка 456
Зонное строение 136 сл.

Идеальный газ 150
— раствор 177 

Известняк 462
Изобарно-изотермический потенциал 

175
Изобарный процесс 164 
Изолированная система 162 
Изомерия геометрическая 376

—  ионизационная 375
—  координационная 376
—  метамерная 375
— оптическая 376 сл.
—  пространственная 376
—  сольватная 375 

Изомеры ядерные 578
Изоморфизм 155 

И зополикислоты 375 
Изотопический коэффициент 283 
Изотопный носитель 589 
Изотопный эффект 592 сл. 
Изоциановая кислота 10 
Изохорный процесс 164 
И зумруд 481, 484 
Ильменит 513 
Индикатор 297 
Индий 472 сл. 

галогениды 474 
гидриды 474 
оксид 474 
получение 475 
применение 476 
радиус ионный 472
—  ковалентный 472 
сульфид 474

Инсектициды 466 
Интеграл перекрывания 109 
Ионизационная изомерия 375 
Ионизационный потенциал 64 сл. 
Ионизирующие излучения 564 
Ионная атмосфера 292

—  сила 293
Ионное произведение воды 296 сл. 
Ионогены 308 
Ионосфера 599 
Ионофоры 308
Иридий 546 сл., см. такж е П ереход

ные элементы 
карбонил 547 
комплексообразование 547 
кристаллическая решетка 496 
оксиды 547 
радиус атома 491

—  ионный 546
—  ковалентный 546 
хлориды 547

Иттербий см. Лантаноиды 
Иттрий 504 сл., см. также П ереход

ные элементы 
галогениды 506 сл. 
гидриды 506 сл. 
гидроксид 506 сл. 
карбонат 506 
нитрат 506 
нитрид 506 
оксид 506 сл. 
получение 508 
применение 508 
сульфаты 506 сл. 
сульфиды 506 сл. 
фосфаты 506 сл.

И од 415 сл.
кристаллическая структура 153 

Й одоводород  203 сл.

Кадмий 554 сл., см. также П ереход
ные элементы 
бромид 556 
гидрид 555 
гидроксид 555 
йодид 556
комплексные соединения 555 
нитрат 556 
оксид 490, 555, 557 
получение 490, 556 
применение 557 
сульфат 556 
сульфид 555 
фторид 556 
хлорид 556 
цианид 556 

Калий 487 сл. 
гидрид 488 
гидроксид 488 
дихромат 528 сл. 
ион 568 
йодид 313' 
карбид 488 
манганат 537 
нитрат 313 
нитрит 488 
оксид 488 сл. 
перманганат 537 сл. 
пероксиды 488 сл. 
сульфид 488 
феррат 488, 543 

Калифорний см. Актиноиды 
Каломельный электрод 336 
Кальций 481 сл. 

азид 482 
гидрид 482, 484 
гидроксид 482, 484 
карбид 482



оксид 482 
пероксид 484 
получение 485 
сульфид 484 
фосфат 445 
хлорид 235 
цианид 464 

Кальцит 482 
Карбамид 462 
Карбиды 464 сл.
Карбоангидраза 571 
Карбонилы 460 
К арборунд 465 
Карналлит 482, 486 
Касситерит 454 
Каталаза 15 сл., 573 
Катализ 15, 218 сл.
К атод 338
Квант действия 46
Квантовые числа 53 сл.
Кварц 467
Кварцевое стекло 467 
Киноварь 555, 557 
Кислород 424 сл. 

изотопы 425 
ионы 568 
круговорот 605 
лиганд 569 сл. 
молекула 568 сл. 
молекулярные орбитали 425 
молярный объем 42 
получение 425 
применение 426
распространенность в Земной коре 
605, 12 

Кислородная единица 31 
—  электрод 329 

Кислота 309 сл.
Клапейрона — Менделеева уравнение 

150
Кластеры 372
Кластерные соединения 499 
Клатраты 409
Клечковского правило 83, 90 
Коагуляция 259
Кобальт 540 сл., см. также Пере

ходные элементы 
борид 543 
бромид 541 
гидроксиды 541 сл. 
двойные соли 541 
карбид 543 
карбонат 541
комплексные соединения 541 
нитрат 541 сл. 
оксиды 499, 541 сл. 
пруссиды 541 
сплавы 544 
сульфаты 541 сл. 
сульфиды 500, 541 
фториды 541

хлориды 541 сл.
Коллоидные системы лиофильные 

259, 262 сл.
—  лиофобные 259 сл.
— необратимые 259
—  обратимые 259, 263 сл.
—  получение 262

Коллоидное состояние вещества 256 
Колумбит 519
Комплексные соединения 367 сл. 

внешнеорбитальные 380 
внутрикомплексные 374 
внутриорбитальные 380 
высокоспиновые 380 
инертные 389 
кластерные 372 
константа нестойкости 388 сл. 
лабильные 389 
многоядерные 375 
мостиковые 372 
низкоспиновые 380 
номенклатура 370 сл. 
хелатные 374 
химическая связь 378 сл. 

Комплексообразователь 367 
Компонент 229, 267 
Константа автопротолиза 311

— гидролиза 300
—  диссоциации 187 сл., 191 сл., 
285, 294, 387, 407
—  нестойкости 188, 387
—  равновесия 186 сл., 208
—  скорости реакции 200, 210 сл.
— устойчивости 383, 388 

Константан 554
Концентрация раствора 237 сл. 

моляльная 180, 237 сл. 
молярная 180, 237 сл. 
нормальная 237 
процентная 237 

Координационная связь 378
—  теория 369 сл.
—  число 156 

Коррозия 360 сл.
Корунд 11, 474
Коэффициент активности 178 сл., 291

—  Вант-Гоффа 215
—  распределения 190
—  растворимости 230 

Кремневодороды 465 сл.
Кремнезем 467
Кремниевая кислота 261 сл., 466 
Кремний 453 сл. 

галогениды 466 
гидриды 454 сл. 
гидроксиды 455 
диоксид 467 
карбид 465
комплексны* соединения 454 
оксиды 10, 454 
силикаты 4.67 сл.



сульфид 10, 454, 467
хлорид 454 

Криолит 313, 472 
Криоскопия 248 сл.
Криптон 409 сл.
Кристалл 151
Критическая температура 157 сл.

—  давление 157 сл.
Ксенон 409 сл.

молярный объем 42 
фториды 410 

Куприт 550
Курчатовий 512 сл., 517 

идентификация 589 сл. 
получение 513 
степени окисления 513 

Кюри 588
Кюрий см. Актиноиды

Лаймана серия 48 
Л акмус 297
Лантан 504 сл., см. также Л анта

ноиды
галогениды 506, 508 
гидриды 506 
гидроксиды 506 сл. 
карбонаты 506 
оксиды 506 сл. 
сульфаты 506 сл. 
сульфиды 506 

Лантаноиды 504 сл.
Латунь 554 
Лед 11
Л едебурит 274
Ле Шателье — Брауна принцип 194 
Лиганд 16, 367, 369 сл., 385 сл., 389 

полидентантный 370 
трансвлияние 377 

Лиозоль 257 
Ликвидус 271 
Литий 487 сл.

галогениды 488 сл. 
гидратированный ион 487 
гидрид 488 сл.
—  молекула 130 сл. ' 
гидроксид 488 
карбид 489 
карбонат 489
комплексные соединения 489
нитрид 489
оксид 488 сл.
пероксид 488
сульфат 489
сульфид 488 сл.

Литосфера 599 
Льюиса кислоты 520

Магические числа 9, 100 сл.
Магнезит 482 
Магнетит 11, 540 
Магний 481 сл.

гидрид 484 
гидроксид 482, 484 
нитрид 482 
оксид 10, 482 
структура 154 

Магнитное квантовое число 53, 56 
Малахит 550
М арганец 531 сл., см. также Пере

ходные элементы 
бромид 535 
галогениды 533, 535 
гидроксиды 533, 535 сл. 
карбонат 534, 636 
карбонил 535, 540 
комплексные соединения 536 
нитрид 535
оксиды 499, 532 сл., 535 сл. 
оксогалогениды 533 
сульфат 534, 536 
сульфид 535 сл.

М ассовая доля 237 
М ассовое число 31 
Марганцевая кислота 532, 535, 537 
Марганцовый колчедан 531 сл. 
М арганцовый шпат 531 сл.
Медь 550 сл., см. также Переходные 

элементы 
галогениды 551 
гидроксиды 551 сл. 
йодид 315
карбопилгалогениды 552 
оксиды 551 сл. 
сульфаты 433, 551 
сульфиды 551 

Медный блеск 550 
Медный колчедан 42-8, 550 
Медный купорос 372, 554 
М езоморфизм 160 
Мел 462 
Мельхиор 554 
Менделевий см. Актиноиды 
Металлы 139 сл.
Металлопротеипы 570 
Металлоферменты 570 сл.
Метан 115 сл., 126 сл.
Метанол 10 

константа автопротолиза 311 
Метиламин 10 
Метилацетилен 10 
Метилидин 10 
Механическая смесь 154 
Меченые атомы 592 сл.
Миоглобин 570 
Мицелла 261, 263 сл.
Молекулярность реакции 204 сл. 
М олекулярных орбиталей метод 107, 

118 сл., 384 сл.
М олибден 523 сл., см. также Пере

ходные элементы 
галогениды 525



гетерополианионы 531 
изополисоединения 531 
карбиды 502, 525 
карбонилы 526 
нитриды 525 
оксиды 499, 524 
пероксосоединения 525, 531 
тиосульфаты 526 

М олибденовая кислота 525
—  синь 525 

Молибденовый блеск 523 
М оль 32 сл.
Мольная доля 238 
Молярная масса 32

—  объем 41 сл.
Монацит 508
Мониторинг окружающей среды 614 

сл.
Мочевина 462 
М рамор 462
Муравьиная кислота 10, 460 

константа автопротолиза 311 
М ыло 263
Мышьяк 435, 449 сл. 

галогениды 449 сл. 
гидрид 449 
гидроксиды 450 
оксиды 449 сл. 
сульфиды 436, 449 сл.

Мышьяковая кислота 450 
М ышьяковистая кислота 450

Надпероксиды 425, 427 
Напряжение разложения 354 сл. 
Насыщенный раствор 230 
Натрий 487 сл. 

азид 438 
амид 439 
галогениды 488 
гидрид 488 
гидроксид 488 сл. 
ион 568 
карбонат 313 
оксид 488 
сульфаты 283, 432 
сульфиды 488, 516 
триоксостаннат 468 
хлорид 36, 154, 283, 313, 315 

Нашатырь 440 
Негашеная известь 484 
Нейзильбер 554 
Нейтрон 576
Необратимые реакции 209 
Неметаллы 136 сл.
Неон 409 сл.
Неорганический бензол 479 
Несвязывающая орбиталь 120 
Нестехиометрия 36
Никель 540 сл., см. также П ереход

ные элементы 
борид 544

галогениды 541 
гидроксиды 541 сл. 
карбонаты 541 
карбонил 460
комплексные соединения 541 
нитрат 541 сл. 
оксиды 36, 541 сл. 
сплавы 544 
сульфаты 542 
сульфиды 541 

Ниобий 518 сл., см. также П ереход
ные элементы 
галогениды 520 
оксиды 499, 519 

Ниобиевая кислота 519 
Нитраты 442 
Нитриты 442 
Нитрификация 601 
Нитроглицерин 445 
Нитрозилхлорид 442 
Нитрозоний 441 
Нитроклетчатка 445 
Нитроний 443 
Н оосфера 600 
Нормальность 41 
Нормальные условия 41 
Нуклеиновые кислоты 565 сл. 
Нуклеотиды 565 
Нуклон 31

Оболочечная модель ядра 100 
Обратимые реакции 207 сл. 
Объединенный газовый закон 150 
Озон 198 сл., 202, 426 сл., 613 
Озониды 425, 427 сл.
Озонный слой 599 сл., 613 
Окисление 319 сл.
Окислители 320 сл.
Оксалаты 459 
Оксиды 405 сл.
Окруж ающ ая среда 598, 611, 614 
Олеум 432 
Олово 453 сл. 

галогениды 470 
гидриды 454 
гидроксиды 468 
комплексные соединения 454 
оксиды 454 сл., 470 
сульфиды 454 сл., 470 

Оловянная кислота 457 
Орбиталь несвязывающая 386

—  перекрывание 108, 386
—  разрыхляющая 386
—  связывающая 386
— энергия 386

Орбитальное квантовое число 53, 55 
Осмий 546 сл., см. также П ереходные 

элементы 
галогениды 548 
карбонил 548
комплексные соединения 547



оксиды 547 сл. 
сульфид 548 

О см ос 250 сл.
Осмотическое давление 251 
Основание 309 сл.
Основной закон химической кинети

ки 199 сл.
Открытая система 162 
Относительная атомная масса 24 
Очистка газовых вы бросов 622 
Охра 542

Палладий 546 сл., см. также Пере
ходные элементы 
галогениды 548 
оксиды 547 

Параметры состояния 162 
Парниковый эффект 612 
Парциальное давление 181, 243 
Паста 258
Паули принцип 62, 83 
Пашена серия 49 
Пептидная связь 564 
Пергидраты 472 
Перенапряжение 354 сл. 
Пересыщенный раствор 231 
Переходные элементы 489 сл. 

атомный объем 494 
атомный радиус 490 
бориды 502
водородные соединения 503 
галогениды 503
интерметаллические соединения 498 
ионизационный потенциал 490 
карбиды 502
каталитическая активность 498 
комплексные соединения 500, 503 
координационное число 501 
кристаллическая решетка 496 
нитриды 502 
окраска соединений 499 
оксиды 490, 499 
полиморфизм 495 
получение 490 
плотность 494 сл. 
содержание в природе 490 
сульфиды 490 
твердость 494
электродный потенциал 496 
энтальпия гидратации ионов 496 

П ериод полураспада 203, 578 
Периодический закон 72 сл. 
Периодичность внутренняя 96 сл.

— вторичная 96 сл.
Перлы буры 478 
Перовскит 11, 513 
Пероксид водорода 15 
Пероксидаза 573 
П ероксиды 407 сл., 425 сл. 
Пероксодисерная кислота 433 
Персульфаты 433

Пирит 430, 432, 540 
Пиролюзит 532, 535 
Питьевая сода 462, 489 
Платина 546 сл., см. такж е Пере

ходные элементы 
галогениды 503 
комплексные соединения 547 
оксиды 499, 547 
хлорид 548 

Платиноиды 546 
П лотность вероятности 52

— перекрывания 109, 119 
Плутоний см. Актиноиды 
Пневматическая химия 21 
Поверхностная энергия 154 
Полезная работа 163 
Полигалогениды 372 
Поликислоты 375 
Полиморфизм 153 сл.
Полинуклеотиды 16 
Полипептиды 16, 564 
Полисахариды 16, 563 сл. 
Полифосфаты 448 
Полоний 424 сл.
Полуметалл 137 
Полупроводник 137 
Поляризация 340 сл.
Поляризуемость 140 
Порфин 565
Постоянная Авогадро 32

—  Дирака 47
—  Планка 46
—  Ридберга 49 

Поташ 462
Правило Вальдена 309

—  Вант-Гоффа 215
— фаз 218, 264, 267 сл.

Принцип непрерывности 266
—  соответствия 266, 269’ 

Произведение растворимости 188 сл.,
192, 302 сл.

Протолитическая теория 389 сл. 
Пьезоэлектрические свойства 467

Равновесие 389 
фаз 189
смещение 190 сл.

Радиальная плотность вероятности 
56 сл.

Радиоактивность 575 
Радиоактивный индикатор 592 сл. 
Радиолиз 594 сл.
Радиохимия 587 сл.
Радиус атома 63 сл.
Раствор 35, 229 сл. 

внедрения 236 
гипертонический 252 
гипотонический 252 
давление пара 238 сл. 
замещения 238 
идеальный 245 сл.



изотонический 253 
физиологический 253 

Растворимость 230 
Растворитель 229 сл. 

амфитропный 310 
апротонный 310 
протогенный 310 
протофильный 310 

Реактив Фентона 620 
Реакция

—  амидо 390
—  гидроксо 390
—  диспропорционирования 325
—  механизм 389
—  параллельные 224
— порядок 200
—  последовательные 224
— протолитические 310 сл.
—  скорость 197, 389
—  Чугаева 546 

Ректификация 244 
Рениевая кислота 532
Рений 531 сл., см. также П ереход

ные элементы 
галогениды 533 
гидроксиды 533 
оксиды 533, 535 
сульфид 533 

Рибоза 566
Рибонуклеиновая кислота 566 
Роданиды 464
Родя поводородная кислота 463 
Родий 546, см. также Переходные 

элементы 
аммиакаты 550 
галогениды 548 
оксиды 547 

Рубидий 487 сл. 
гидрид 488 
гидроксид 488 сл. 
пероксиды 488 

Рубин 474
Рутений 547 сл., см. также П ереход

ные элементы 
галогениды 548 
карбонил 547 
сульфид 548 

Рутил 513
Ртуть 11, 554 сл., см. также Пере

ходные элементы 
амальгамы 557 
галогениды 556 
гидриды 555
комплексные соединения 555, о59
нитраты 556
оксиды 499, 555, 557
сульфаты 556
сульфиды 555
цианиды 556

Самарий см. Лантаноиды

Сажа 454
Самоочищение водоемов 617 сл. 
Самопроизвольный процесс 170 
Сапфир 474 
Сахароза 205, 283 
Свинец 453 сл. 

бромид 315 
галогениды 470 
гидриды 454 
гидроксиды 455, 468 
оксиды 454 сл., 470 
сульфиды 454 сл., 470 .
фторид 315
хлорид 454 >

Свинцовая кислота 470 
Свинцовый блеск 428 
Свободная энергия 174 сл.

активации 210 
Связь водородная 140 сл.

— двойная 111
— дельта 109 сл.
— длина 104, 109
— ковалентная 143
— одинарная 111
—  пи 385
—  сигма 385
—  тройная 111, 113
— четверная 111 

Селен 333, 424 сл.
оксиды 434 

Селениды 435 
Селенистая кислота 434 
Селеновая кислота 434 
Селеноводород 118 
Селитра 437, 445 
Сера 424 сл.. 428 

диаграмма состояния 428 
круговорот в природе 603 
модификации 428 
оксиды 430 сл. 
очистка 429 
политионаты 431 
тносоли 430 

Серебро 550 сл., см. также П ереход
ные элементы 
бромид 551 
гидроксиды 552 
йодид 315, 551 
карбонилгалогениды 552 
комплексные соединения 550, 552 
оксиды 10, 551 сл. 
сульфат 432 сл.

Серии 564
Серная кислота 432 сл. 

гидраты 236
константа автопротолиза 311 

Сернистая кислота 431 
Сероводород 10, 429 

молекула 118, 429 
Сероводородная кислота 429 
Сероуглерод 459,, 462



Сидерит 540 
Силаны 465 
Силикагель 468 
Силикаты 467 сл., 484, 486 
Силиконы 467 
Силициды 465 
Сильвин 468 
Сильвинит 486 
Сингония 152
Синильная кислота 463 сл.
Синтез химических элементов 8 сл. 
Ситаллы 468
Скандий 504 сл., см. такж е П ереход

ные элементы 
галогениды 506 
гидроксид 506 сл. 
оксиды 490, 507 

Скорость радиоактивного распада 
578 сл. 
света 33
химической реакции 197 сл., 389 

Сода 462 
Солидус 271 
Сольватация 307 
Сольваты 235
Сопряженные реакции 224 сл. 
Состояние системы 162, 171 
Спин электрона 62 сл.
Сплав Вуда 557 
Сподумен 487 
Спонтанное деление 576 
Сродство к электрону 64 сл.
Сталь 35
Стандартное состояние 166, 178 сл. 
Стекло 155 сл., 467 
Стеклянный электрод 336 сл.
Степень гидролиза 300 сл.

— диссоциации 191 сл., 285
—  окисления 317
—  свободы  267 сл.

Стехиометрия 23 
Стратосфера 599 
Стронцианит 482 
Стронций 481 сл.

азид 482 
гидроксид 482 
гидрид 482, 484 
сульфид 484 

Структурная формула 112 сл. 
Сульфиды 429 сл.
Сурьма 435, 449 сл. 

галогениды 451 
гидроксиды 450 
гидрид 449 
оксиды 450 
оксоионы 453 
сульфиды 436, 451 

Сурьмяная кислота 450 
Сурьмянистая кислота 450 
Суспензия 258 
Сухой лед 461

Таллий 472 сл. 
галогениды 474 
гидроксид 474 
оксид 474 
сульфид 474 

Тальк 468
Тантал 518 сл., см. также П ер еход - 

ные элементы
водородные соединения 503 
галогениды 520, 522 
карбид 502 
нитрид 502 
оксид 519 

Танталаты 519 
Танталовая кислота 519 
Твердые растворы 236, 266 сл.
Теллур 424 сл., 433 сл.

оксиды 433 сл.
Теллуриды 435 
Теллуристая кислота 434 
Теллуровая кислота 434 
Теллуроводород 118 
Температурный коэффициент реак

ции 193, 215 сл.
Теория кристаллического поля 381 сл 
Термодинамическая активность 176

—  вероятность 171
—  система 162 

Термодинамическое равновесие 9, 185 
Термохимия 164 сл.
Термохимические уравнения 165 
Тефлон 459
Технециевая кислота 532 
Технеций 99, 531 сл., см. также Пе~ 

роходные элементы 
галогениды 533 
гидроксид 533 
карбонил 540 
оксид 532
оксогалогепиды 533 

Тимин 566 
Тирозин 564 
Тиокислоты 451 
Тиосерная кислота 204 
Тиосоединения 451 
Тиосоли 451, 453, 455 
Тиосульфат 593 
ТиоформальдегиД 10 
Титан 512 сл., см. также П ереход

ные элементы 
ацидокомплексы 517 
галогениды 516 сл. 
гидроксиды 514 
пнтерметаллиды 515 
карбид 514, 517
комплексные соединения 514, 522 
нитраты 514
оксиды 10, 499. 513 сл., 516 сл. 
пероксосоединения 516, 522 

Титанаты 514
Титанилсерная кислота 516



Титановая кислота 516 
Титр 238 
Топаз 467
Топливный элемент 359 сл.
Торий 509 сл. 

галогениды 510 
гидроксид 510 
йодат 510 
карбид 510 
сульфид 510 

Торит 509 
Трансвлияние 377 
Трансмутация 20 
Троилит 11 
Тройная точка 269 
Тропосфера 599 
Тяжелый шпат 428, 482

Угарный газ 460, 610 
Углекислый газ 460, 612 
Углерод 453 сл. 

галогениды 454, 462, 466 
диоксид 460
комплексные соединения 454 
круговорот в природе 602 
молекулярные орбитали 461 
оксид 10, 42, 454, 460 
сульфид 10, 454 

Углеродная единица 31 
Уголь 454
Угольная кислота 462 
Удельная скорость 200 
Уксусная кислота 34, 459 
Уксусный альдегид 10 
Универсальная газовая постоянная 

150
Уравнение Аррениуса 212

—  Вант-Гоффа 252
—  Ерофеева 228
—  Нернста ЗЭЗ, 342
—  состояния 162
—  Тафеля 355
—  химической реакции 197
—  Яндера 228

Уран 509 сл., см. также Актиноиды 
галогениды 510 сл. 
деление 586 
оксиды 10, 511 
пероксиды 512 

Уранаты 512 
Уранинит 505 
Урановая смолка 505

Фаза 189, 267
Ф актор дисперсности 154 сл. 
Ферменты 222 
Ферриты 274 сл., 544 
Ферромагнетики 495 
Ферромарганец 534 
Ф еррохром 526 
Фигуративная точка 269

Физическая форма движения 5
Физико-химический анализ 264 сл
Флогистон 22
Флюорит 482
Формальдегид 10
Формамид 10
Форстерит 11
Фосген 460
Фосфаты 446, 448 сл.
Фосфазены 447 
Фосфин 446 
Фосфоний 446 
Фосфор 435, 445 сл. 

белый 445 сл.
галогениды 446 сл., 450, 593 
красный 446 сл. 
оксиды 446 сл. 
оксигалогениды 446 
сульфиды 436, 447 

Фосфориты 445 
Фосфорная кислота 447 сл. 
Ф осфористая кислота 447 
Ф осфорноватистая кислота 447 
Ф отосинтез 607 сл.
Ф тор 415 сл.
Фторсиликаты 4 
Функции состояния 163

Халькогеиы 425 
Химизация 27
Химическая кинетика 196 сл.

—  реакция 609
—  связь 104 сл.

в комплексах 378 
донорно-акцепторная 106 
ионная 105, 130 сл. 
ковалентная 106, 112 
координационная 106 
кратность 122 
полярность 130 сл. 
теория 107

— термодинамика 162 сл.
—  форма движения 5 сл.
—  эволюция 4 сл.
—  экология 598 сл.

Химический индивид 6
—  состав атмосферы Венеры 14
—  состав атмосферы Земли 13
—  состав Земли 12
—  состав океана 13
—  элемент 21, 69 сл.

Химическое вещ ество 4 сл., 10 сл.
—  взаимодействие 5 сл.
—  потребление кислорода 615
—  равновесие 184 сл., 193 сл.

Хлор 415 сл.
молекула ИЗ 
оксоанионы 129 сл.

Хлорный электрод 329 
Х лороводород 42, 415 сл.
Хром 523 сл., см. также П ереход-



ные элементы 
галогениды 525 
карбиды 525 сл. 
карбонаты 529 
карбонил 460
комплексные соединения 525, 528 
нитриды 525 
оксиды 499, 524, 528 
пероксосоединения 531 
сульфиды 524 

Хромистый железняк 523 
Хромовая кислота 525 
Хромовые квасцы 529 
Хромпик 529 
Хунда правило 63, 83

Цезий 487 сл. 
гидрид 488 
гидроксид 488 сл. 
оксид 489 сл. 
пероксид 487, 489 
хлорид 154 

Целестин 482 
Цемент 484 
Цементит 274, 544 
Цепные реакции 225 сл., 428 
Циан 10 
Цианамид 464 
Цианиды 463 
Цианоацетилен 10 
Циановая кислота 463 
Ц иановодород 10 
Циановодородная кислота 463 
Цинк 554 сл., см. также П ереход

ные элементы 
галогениды 556 
гидроксид 555 
нитрат 556 
оксид 555, 557 
сульфид 555 

Цинковая обманка 428 
Циркон 514
Цирконий 512 сл., см. также Пере

ходные элементы 
галогениды 514 
гидроксиды 514 
интерметаллиды 515 
карбид 514 
комплексы 514 
оксиды 10, 514 

Цистенн 564 
Ц итохром 573

Число Авогадро 32
—  переноса 289, 3091 

Чистота вещества 38

Шарля —  Гей-Люссака закон 149 
Шеелит 523 
Шпинель 11
Шредингера уравнение 51 сл.

Щ авелевая кислота 459

Эбуллиоскопия 248 сл.
Эвтектические смеси 272 
Эйнштейний см. Актиноиды 
Эквивалент 39 сл., 282 
Электродная поляризация 340 
Электродный потенциал 326 сл. 
Электролиз 304, 350 сл. 
Электролитическая диссоциация 284? 

сл.
Электролиты 281, 315 сл. 
Электропроводность 286 сл.
Электрон гидратированный 595 сл. 
Электрона радиус 52 
Электроотрицательность 65 сл., 402 
Электрофоретический эффект 295 
Электрохимический ряд напряжений} 

330
Элементарная реакция 201 
Энергия активации 212 
Энстантин 11
Энтальпийная диаграмма 166 сл. 
Энтальпия 164 сл.

—  активации 211
—  гидратации ионов 402
—  образования 165 сл.
—  реакции 167
—  связи 167 сл.
—  сгорания 167 

Энтропия 170 сл.
— активации 211'
—  поток 173
—  производство 172 сл.

Эсколаит 11
Этанол 10
Этиламин 189
Этилен-радикал 10
Эффект Вина 295
Эффективный атомный номер 379

Ядерные реакции 581 сл.
Ядохимикаты 466 
Ятрохимия 21
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