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Как работать с учебником

Уважаемые старшеклассники!
Вы окончили основную школу и решили продолжить образо­

вание в старшей школе, выбрав при этом углубленное изучение 
курса химии. Материал этого учебника направлен на углубление 
и обобщение знаний, полученных вами в 8-9 классах. Например, 
в первой и второй главах на более высоком уровне дано предста­
вление о состоянии электронов в атомах, об энергетических уров­
нях и подуровнях, о валентных возможностях атомов, природе и 
свойствах химической связи. Далее рассматриваются основные 
закономерности протекания химических процессов, в том числе 
электролиза и коррозии, общие свойства неметаллов и металлов, 
научные принципы химического производства и отдельные ас­
пекты охраны окружающей среды.

Для повторения некоторых вопросов вам понадобятся учебники 
для 8 и 9 классов.

Работая с учебником, не забывайте, как правильно им пользо­
ваться. Изложение материала в учебнике последовательно: не 
усвоив материал одного параграфа, вы можете столкнуться с 
трудностями при изучении следующего. При чтении текста преж­
де всего обращайте внимание на научные термины, формулиров­
ки, обобщения и законы, которые выделены различными шриф­
тами или специальными знаками.

Не упускайте из виду схемы, таблицы, рисунки и подписи к ним. 
Они облегчают понимание текста, поясняют и дополняют его.

При поиске нужной темы обращайтесь к оглавлению, а терми­
ны или понятия можно найти с помощью предметного указателя, 
расположенного в конце учебника.

В конце параграфов приведены разнообразные вопросы, упраж­
нения и задачи. Выполнение этих заданий будет способствовать бо­
лее полному усвоению материала и поможет вам при самоконтроле 
полученных знаний. Ответы к расчетным задачам даны в конце 
книги. Если вы затрудняетесь ответить на тот или иной вопрос, 
прочитайте параграф еще раз.

Дорогие учащиеся! Продолжая изучать химию, помните, что 
полученные знания пригодятся вам как в трудовой деятельности, 
так и в повседневной жизни. Они помогут вам понять окружаю­
щий вас мир, определить свое место в природе и обществе.

Успехов вам в изучении химии!



Условные обозначения

Материал для повторения.

Материал, на который следует обратить особое вни 
мание.

Пример решения задачи, выполнения задания.

Лабораторный опыт.

Тестовые задания с выбором одного или нескольких правиль­
ных ответов из предложенных.

I Материал, который подлежит изучению, но не включается в 
I требования к уровню подготовки выпускников.



Глава

Строение атома. 
Периодический закон 
и Периодическая система 
химических элементов 
Д. И. Менделеева

§i

СОСТАВ АТОМА. НУКЛИДЫ

Вспомните, что атом — наименьшая частица хими­
ческого элемента. Из курса химии 8 класса вам 
известно, что:

1. В центре атома находится положительно заряженное
ядро, очень малое по размеру: радиус атомного ядра примерно 
в 100 000 раз меньше радиуса атома.

2. Согласно протонно-нейтронной теории ядро атома состоит 
из протонов и нейтронов (общее название — нуклоны). 
Протон \р обладает массой 1,0073 а.е.м. (~1 а.е.м.) и условным 
зарядом +1. Масса нейтрона составляет 1,0087 а.е.м. 
(~1 а.е.м.), заряд равен 0.

Суммарное число протонов Z и нейтронов N в ядре атома 
называют массовым числом А:

А = Z +N.

Это уравнение связывает между собой все три характерис­
тики атомного ядра: массовое число, число протонов и число 
нейтронов.

Массовое число всегда имеет целочисленное значение.
Число протонов в ядре равно атомному (порядковому) номе­

ру элемента в Периодической системе, т. е. заряду ядра атома, 
число нейтронов — разности между массовым числом элемен­
та А и числом протонов (атомным номером) Z:

N = А - Z.
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3. В ядре сосредоточена почти вся масса атома, так как 
масса электронов — очень малая величина.

4. Электроны е движутся около ядра в соответствии с опре­
деленными законами. Масса электрона составляет массы 
протона, заряд его условно принят равным -1. Число электро­
нов равно числу протонов.
Различные виды атомов имеют общее название — нуклиды.. При 

обозначении нуклида (атома) массовое число указывают вверху 
слева от символа элемента, а число протонов в ядре — слева внизу. 
Например: JgO — нуклид (атом) кислорода с числом протонов, т. е. 
зарядом ядра, 8 и массовым числом 17.

В природе встречаются нуклиды (атомы) с одинаковым числом 
протонов (Z) или массовым числом (А). В связи с этим различают 
два вида нуклидов (схема 1).

Схема 1
Виды нуклидов

Нуклиды

Изобары

А — одинаковое 
Z и N — различные

Изотопы

Z — одинаковое 
А и N — различные

Изотопы это атомы (нуклиды ) одного и того же химиче­
ского элемента, имеющие одинаковый заряд ядра, но разные мас­
совые числа. Изотопы одного и того же элемента имеют одина­
ковое число протонов и электронов, а отличаются друг от друга 
только числом нейтронов.

Изотопы элементов не имеют собственных названий. Исключе­
нием является водород, изотопы которого имеют специальные 
химические символы и названия: JH — протий, — дейтерий, 
*Т — тритий.

Изобары — это атомы (нуклиды) разных элементов, имею­
щие одинаковые массовые числа, но различные заряды ядер.

В табл. 1 приведены примеры изотопов и изобаров среди при­
родных нуклидов.
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Таблица 1
Примеры изотопов и изобаров среди природных нуклидов

Изотопы Изобары

Нуклиды Z А N Нуклиды Z А N

32с
16й 16 32 16 40 Аг18м* 18 40 22

33 с
16й 16 33 17 40 к19К 19 40 21

34с
16й 16 34 18 40Са20 ьа 20 40 20

36О
16й 16 36 20

ВОПРОСЫ
и ЗАДАНИЯ

1. Число нейтронов в ядре атома 2gCu равно: 
а) 26; 6)16; в) 46; г) 36.

2. Перенесите в тетрадь табл. 2 и заполните свободные клетки.
Таблица 2

Символ
элемента

Атомный
номер

Массовое
число

Число

протонов нейтронов электронов

3,Р
26 30

50 119
127 53

201 80

3. Простое вещество, образованное химическим элементом X, 
реагирует с хлором с образованием соединения состава ХС12. 
Определите, какой это элемент, если его ион в соединении ХО2 

содержит 18 электронов.

, Записаны сведения о нуклидах: 
39 ~
19й’

65о 39о 40о 24о 65g 25 g,Э, 1QO, юО, Qno, „О.29^’ 19w’ 20^’ 12^’ 30^- ,2'
Выпишите отдельно символы нуклидов (атомов), которые являются 
изотопами и изобарами.
Составьте электронные схемы строения атомов фосфора, аргона и 

железа.
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§2

СОСТОЯНИЕ ЭЛЕКТРОНОВ В АТОМЕ

Электроны играют главную роль в химических превраще­
ниях, поэтому более подробно рассмотрим их состояние в атоме.

Согласно современным представлениям движение электрона в 
атоме не подчиняется законам классической механики. Состояние 
электронов описывает квантовая механика — наука о строении и 
свойствах микрочастиц: электронов, протонов, нейтронов и др.

ДВОЙСТВЕННАЯ ПРИРОДА ЭЛЕКТРОНА

Характерной особенностью электрона является двойствен­
ность его природы. Электрон одновременно проявляет свойства 
частицы и волны..

Как частица он обладает определенной массой и зарядом; в то 
же время движущийся поток электронов проявляет волновые 
свойства, например способен к дифракции.

Электрон в атоме не имеет определенной траектории 
движения: он может находиться в любой части околоядерного 
пространства, но вероятность его пребывания в разных частях 
этого пространства неодинакова.

Рис. 1.
Электронное облако 
и атомная орбиталь 
атома водорода

В качестве модели состояния электрона в атоме принято пред­
ставление об электронном облаке, которое наглядно можно пред­
ставить следующим образом. Допустим, нам удалось в какой-то 
момент времени сфотографировать положение электрона в про­
странстве относительно ядра. На фотографии это отразится в виде 
точки. Повторив такое фотографирование через малые промежут­

ки времени очень много раз, мы получим 
снимки, показывающие все новые и новые по­
ложения электрона относительно ядра. Если 
наложить друг на друга большое число полу­
ченных фотопленок, то в проходящем свете 
через этот пакет будут видны все полученные 
точки, которые в совокупности образуют кар­
тину, напоминающую облако (рис. 1). Там, 
где электрон может быть обнаружен чаще, 
чем в других местах, облако более плотное и 
точки расположены гуще.
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Электронное облако не имеет определенных четких границ, 
поскольку электрон может быть обнаружен даже на относительно 
большом расстоянии от ядра. Поэтому условились ту часть элек­
тронного облака, в которой вероятность найти электрон составля­
ет 90-95%, называть атомной орбиталью.

Пространство вокруг ядра атома, в котором наиболее вероят 
но пребывание электрона, называют атомной орбиталью .

Например, в атоме водорода наиболее вероятно нахождение 
электрона внутри сферы радиусом 0,053 нм, которая обозначена 
на рис. 1 сплошной линией.

Движение электрона вокруг ядра можно сопоставить с вращени­
ем тлеющей лучины: при быстром вращении наступает момент, ког­
да вместо точки мы видим сплошное огненное кольцо.

КВАНТОВЫЕ ЧИСЛА ЭЛЕКТРОНОВ

В современной модели атома для описания орбиталей и элек­
тронов используют квантовые числа.

1. Главное квантовое число п характеризует энергию электро­
на данного энергетического уровня и определяет размеры элек­
тронного облака (орбитали); оно принимает целочисленные зна­
чения от 1 до бесконечности: п — 1, 2, 3, 4, 5, ...,

Энергетический уровень составляют орбитали и электроны 
с одинаковым значением главного квантового числа. Чем меньше 
значение га, тем меньше энергия электрона и прочнее его связь с 
ядром. По мере удаления электрона от ядра на более высокий энер­
гетический уровень его потенциальная энергия возрастает, а связь 
с ядром ослабевает. Поэтому менее прочно связаны с ядром элек­
троны внешнего энергетического уровня.

Энергетические уровни обозначают цифрами в соответствии со 
или прописными буквами латинского алфавита.

1 2 3 4 5 6 7

К L М N О Р О

значением га

Значение п:
Обозначение
уровня:

Энергия электрона и радиус электронного облака воз­
растают, связь электрона с ядром ослабевает

* Дано упрощенное понятие орбитали.
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Значения энергии электронов в пределах одного уровня могут 
несколько различаться, поэтому энергетический уровень содер­
жит энергетические подуровни, что отражает орбитальное кван­
товое число.

2. Орбитальное (побочное, или азимутальное) квантовое число I
характеризует энергию электрона данного подуровня и определяет 
форму электронного облака; оно принимает целочисленные значе­
ния от 0 до (л-1). Энергетические подуровни имеют и буквенные 
обозначения (табл. 3).

Таблица 3
Обозначения энергетических подуровней

Значения п Значения/ Буквенные обозначения

1 0 S

2 0 S
1 р
0 S

3 1 р
2 d
0 S

4 1 Р
2 d
3 f

-------------------------------------------- ---- - ----

Каждому значению орбитального квантового числа соответству­
ет определенная форма электронного облака (орбитали) (рис. 2):

♦ s-орбитали имеют форму шара (сферы);
♦ р-орбитали форму гантели (объемной восьмерки);
♦ d- и /-орбитали — сложную пространственную конфигу­

рацию.
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Энергетический подуровень образуют орбитали и электро­
ны с одинаковыми значениями орбитального квантового числа. 
Число подуровней на уровне равно значению главного квантового 
числа. Так, первый уровень (га = 1) имеет один s-подуровень; вто­
рой (га — 2) — два подуровня — s- и р-подуровни; третий (/г = 3) со­
ответственно три подуровня — S-, р- и d-подуровни и т. д.

Электроны s-подуровня называют s-электронами, р-подуров- 
ня соответственно р-электронами и т. д.

При данном значении главного квантового числа га наименьшей 
энергией (Е) обладают s-электроны, затем р-, d- и /"-электроны:

Е,< Ер< Еа< Ef.

Как отмечалось выше, с увеличением значения главного кван­
тового числа га энергия электронов всех подуровней возрастает в 
соответствии с увеличением размера орбитали. Сравните размеры 
орбиталей одной и той же формы, находящихся на разных энерге­
тических уровнях (рис. 3).

Is 2 s 3s

Рис. 3. Сравнительные размеры Is-, 2s- и Зв-орбиталей

3. Магнитное квантовое число гаг, характеризует ориентацию 
атомной орбитали в пространстве относительно внешнего магнит­
ного или электрического поля. Например, для s-орбитали воз­
можна единственная ориентация в пространстве, р-орбитали рас­
полагаются под прямым углом друг к другу вдоль трех осей коор­
динат (х, у, г), для d-орбиталей характерно пять положений в про­
странстве (рис. 4).

Магнитное квантовое число связано с орбитальным квантовым 
числом, оно принимает целочисленные значения — положительные 
и отрицательные — в пределах от —I через 0 до +1, всего (21 + 1) 
значений (табл. 4).
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s-орбиталь

р-орбитали

d-орбитали

Рис. 4. Расположение р- и d-орбиталей в пространстве

Таблица 4
Значения магнитного квантового числа

Значения/ Значения mt

0(s) 0

1 (Р) -1.0,+1
2(d) -2, -1, 0, +1, +2
3(0 -3,-2,-1,0,+1,+2, +3
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Число значений т, определяет число атомных орбиталей дан­
ного (s-, р-, d-, /-) подуровня. Так, для s-подуровня возможно одно 
значение магнитного квантового числа: /П/ = 0, следовательно, на 
s-подуровне одна орбиталь. Условно (графически) атомную орби­
таль изображают в виде квадрата (квантовой ячейки) □ или чер­
точки —. Мы будем пользоваться вторым способом изображения 
орбиталей. Для р-подуровня возможны три значения магнитного 
квантового числа: т, - -1, 0, +1, следовательно, на р-подуровне 
три орбитали (------). Для d-подуровня (/ = 2) возможны пять зна­
чений магнитного квантового числа: тщ = —2, —1, 0, +1, +2; Had-под­
уровне пять орбиталей (--------- ), а на /-подуровне (Z = 3) — семь орби­
талей (--------------- ).

Таким образом, каждая орбиталь и электрон, который нахо­
дится на этой орбитали, характеризуются тремя квантовыми 
числами: п, I, гщ. Они определяют размер, форму и ориентацию 
орбиталей в пространстве.

4. Спиновое квантовое число т„. Кроме размеров орбиталей, 
их формы и расположения друг относительно друга электроны 
различаются спином*. Для характеристики спина электрона вве­
дено спиновое квантовое число ms, которое принимает только два 
значения: +| и что позволяет различать электроны, зани­
мающие одну и ту же орбиталь. Электроны с противоположными 
спинами обозначают стрелками, направленными в разные сторо­
ны: | и |.

Если на атомной орбитали находится один электрон, то его 
называют неспаренным и обозначают f или ф , если два, то это 
спаренные электроны (с противоположными спинами), их обо­
значают ft.

На каждой орбитали может находиться не более двух электро­
нов. Это следует из принципа Паули: в атоме не может быть 
двух электронов с одинаковыми значениями всех четырех 
квантовых чисел.

Иными словами, у любых двух электронов хотя бы одно из 
квантовых чисел п, I, mL или тя должно быть различным.

Упрощенно спин можно представить как собственное вращение 
электрона вокруг своей оси. Более точное понятие спинового квантового 
числа рассматривается в квантовой механике.
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£ Вольфганг Паули
(1900—1958)

Швейцарский физик-теоретик, один из создателей 
квантовой механики. Сформулировал (1925) принцип, 
названный его именем. Предсказал существование 
нейтрино. В 1945 г. ему была присуждена Нобелевская 
премия.

В табл. 5 представлено распределение электронов по энергети­
ческим уровням и подуровням согласно принципу Паули.

Таблица 5
Распределение электронов 

по энергетическим уровням и подуровням

Энерге­
тиче­
ский

уровень
п

Энерге­
тический

под­
уровень/

Число
атомных 

орбиталей лт,

Число орбиталей Максимальное 
число электронов

на
подуровне

(2R1)

на
уровне

п2

на
подуровне 
2(2/+ 1)

на
уровне

2л2
1 S - 1 1 2 2
2 S

р —
1
3 4 2

6 8

3
S
р
d

—
L

9
2
6
10

Г
18

4

S
р
d
f

—
11 
3
5
7 .

16

2
6
10 
14 ,

32

Из таблицы следует, что на s-подуровне (одна орбиталь) может 
быть лишь два электрона, на р-подуровне (три орбитали) — шесть, 
на d-подуровне (пять орбиталей) - десять и т. д. Число орбиталей 
и электронов, которые могут находиться на том или ином 
энергетическом уровне, определяется его номером (л):

♦ число орбиталей на уровне — л2;
♦ число электронов на уровне — 2л2.
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На внешнем энергетическом уровне не может быть 
'ТиВЬ/Г больше восьми электронов (исключение — элемент пал- 

внимание | ладий, в атоме которого внешний уровень содержит
восемнадцать электронов).

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Как называются и какую форму имеют орбитали при Z = 0, / = 1 и / = 2?

2. Сколько орбиталей содержит f-подуровень? Укажите возможное 
число электронов на этом подуровне.

3. Определите число орбиталей и число электронов на пятом энергети­
ческом уровне.

4. Сравните состояние в атоме электронов по набору их квантовых 
чисел: л = 5, / = 1, т, = 1 и л = 5, / = 1, т, = 0.

§3

ЭЛЕКТРОННЫЕ КОНФИГУРАЦИИ АТОМОВ

Распределение электронов в атомах по энергетическим уровням 
и подуровням определяет химические свойства вещества, поэтому 
более подробно рассмотрим строение электронных оболочек атомов.

Распределение электронов в атоме можно изображать:
♦ по энергетическим уровням в виде электронной схемы 

атома (рассматривали в курсе химии 8-9 классов);
♦ по энергетическим уровням и подуровням в виде элек­

тронной формулы атома, которую составляют на основе 
принципа наименьшей энергии;

♦ по атомным орбиталям (квантовым ячейкам) в виде 
графической схемы строения энергетических уровней атома 
(электронно-графической формулы), которую составляют на 
основе правила Хунда.

ПРИНЦИП НАИМЕНЬШЕЙ ЭНЕРГИИ

Электроны в атоме распределяются в соответствии с принципом 
наименьшей энергии (электрон должен обладать наименьшей 
энергией и наиболее прочной связью с ядром). Энергия электрона 
в основном определяется значениями главного и орбитального
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квантовых чисел, поэтому сначала заполняются подуровни, для 
которых сумма значений квантовых чисел п и I (п + I) являет­
ся наименьшей (первое правило Клечковского). Например, энер­
гия электрона на 4в-подуровне (п +1 = 4 + 0 = 4) меньше, чем на 3d 
(п + I — 3 + 2 = 5), поэтому сначала заполняется 4s-, а затем Зй-под- 
уровень.

Если для двух подуровней суммы значений nul(n + l) равны, 
то сначала заполняется подуровень с меньшим значением п 
(второе правило Клечковского). Например, для подуровней 5s, 3d, 
4р суммы значений га и / равны пяти. В этом случае сначала запол­
няются подуровни с меньшими значениями главного квантового 
числа га, т. е. в последовательности: 3d —> 4р —> 5s. Исключения 
из этих правил наблюдаются тогда, когда энергии близких под­
уровней мало отличаются друг от друга. Так, подуровень 5d запол­
няется одним электроном раньше, чем подуровень 4/; подуровень 
6d заполняется двумя электронами раньше, чем подуровень 5f.

ЭЛЕКТРОННАЯ ФОРМУЛА АТОМА

В электронной формуле атома цифрой записывают главное 
квантовое число (энергетический уровень), затем буквой (s, р, d, f) 
обозначают орбитальное квантовое число (энергетический 
подуровень), а верхним индексом справа над буквой — число 
электронов на данном подуровне. Например, запись 2р3 
означает, что три электрона находятся на р-подуровне второго 
энергетического уровня.

Для написания электронной формулы атома любого элемента 
нужно знать:

♦ атомный номер элемента в Периодической системе (он 
равен заряду ядра и числу электронов в его атоме);

♦ номер периода (он равен числу энергетических уровней, 
на которых находятся электроны);

♦ последовательность заполнения энергетических уров­
ней и подуровней электронами.

В атомах элементов главных подгрупп I и II групп Периодиче­
ской системы заполняется электронами s-подуровень внешнего 
уровня (это s-элементы, к ним относится также гелий). Валент­
ные электроны s-элементов находятся на s-подуровне внешнего 
уровня, число их равно номеру группы (исключение — гелий).
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В атомах элементов главных подгрупп III—VIII групп Перио­
дической системы заполняется электронами р-подуровень вне­
шнего уровня (это p-элементы). Валентные электроны р-эле- 
ментов находятся на s- и р-подуровнях внешнего уровня, чи­
сло их равно номеру группы. Максимальное число электронов, 
которые могут находиться на s- и р-подуровнях, равно восьми, 
поэтому в Периодической системе восемь главных подгрупп. 
Номер заполняющихся s- и р-подуровней равен номеру периода 
Периодической системы, в котором расположен химический 
элемент.

Последовательность заполнения уровней и подуровней для 
атомов элементов малых периодов представлена в табл. 6.

Таблица 6
Последовательность заполнения электронами 

энергетических уровней и подуровней 
в атомах элементов малых периодов

Период Подуровень Элементы
1 1s Н, Не

2 2s
2р

Li, Be
B-Ne

3 3s
Зр

Na, Mg
Al-Ar

Рассмотрим, как составить электронные формулы атомов 
химических элементов третьего периода — магния и серы. По Пе­
риодической системе химических элементов определяем атомные 
номера данных элементов, которые соответственно равны 12 и 16. 
Это значит, что на трех энергетических уровнях атомы данных эле­
ментов содержат соответственно 12 и 16 электронов:

12Mg Is2 2s2 2р6 3? 16S Is2 2s2 2p° 3s2 3p4
валентные валентные
электроны электроны

Согласно электронной формуле магний относится к s-элемен­
там, так как электронами заполняется s-подуровень внешнего 
уровня, валентными являются З.з-электроны, число валентных 
электронов (два) соответствует номеру группы. Сера относится к 
p-элементам, так как электронами заполняется р-подуровень вне­
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шнего уровня, валентными являются 3s- и Зр-электроны, число ва­
лентных электронов (шесть) соответствует номеру группы.

В атомах элементов побочных подгрупп Периодической систе­
мы заполняется электронами d-подуровень предвнешнего уровня 
(это d-элементы). Так как максимальное число электронов, 
которые могут располагаться на d-подуровне, равно десяти, то в 
Периодической системе десять побочных подгрупп. Номер запол­
няющегося d-подуровня на единицу меньше номера периода 
Периодической системы, в котором расположен химический 
элемент, например в атомах элементов четвертого периода запол­
няется Зd-пoдypoвeнь.

Валентные электроны d-элементов находятся на s-подуров­
не внешнего уровня и на d-подуровне предвнешнего уровня. Ис­
ключение составляют d-элементы II группы (Zn, Cd, Hg). Их 
атомы имеют заполненные d-подуровни, поэтому валентными яв­
ляются лишь электроны s-подуровня внешнего уровня, по этой 
причине они проявляют высшую степень окисления +2. Для 
d-элементов III—VII групп число валентных электронов равно но­
меру группы.

Последовательность заполнения энергетических уровней и 
подуровней для атомов элементов четвертого и пятого периодов 
представлена в табл. 7.

Таблица 7
Последовательность заполнения электронами 

энергетических уровней и подуровней в атомах элементов 
четвертого и пятого периодов

Период Подуровень Элементы

4s К, Са
4 3d Sc-Zn

4р Ga-Kr
5s Rb, Sr

5 4d
5р

Y-Cd
In-Xe

Составим электронную формулу атома химического элемента 
пятого периода циркония. По Периодической системе химиче­
ских элементов определяем атомный номер данного элемента, ко­
торый равен 40. Это значит, что на пяти энергетических уровнях
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атома циркония содержится 40 электронов. Запишем электрон­
ную формулу:

40Zr Is2 2s2 2р® 3s2 3p6 4s2 3d104p6 5s2 4d2
валентные
электроны

Согласно электронной формуле цирконий относится к d-эле- 
ментам, так как в его атоме заполняется электронами d-под уро­
вень предвнешнего уровня, валентными являются 5s- и 4с/-элек- 
троны, число валентных электронов (четыре) соответствует номе­
ру группы.

При написании электронных формул атомов следует учиты­
вать так называемый проскок электрона, который объясняется 
повышенной устойчивостью полностью или наполовину запол­
ненных подуровней (s1 или s2, d5 или d10 и т. д.). Так, в атомах, 
электронная конфигурация которых близка к устойчивой (d4, d9), 
электрон с внешнего уровня «проскакивает» на формируемый 
уровень. Например, в атоме хрома происходит «проскок» элек­
трона с 4э-подуровня на 3d-noflypoeeHb:

е~

24Cr Is2 2s2 2р6 3s2 Зр6 4s2 3d4

В результате устойчивому состоянию атома хрома соответствует 
следующая электронная формула:

24Cr Is2 2s2 2р6 3s2 Зр6 4s1 3d5

(оба подуровня стали наполовину заполненными: 4s1 и 3d5). «Про­
скок» электрона происходит в атоме меди:

29Cu Is2 2s2 2р6 3s2 3pfi 4s2 3d9

В результате получаются устойчивые наполовину заполненный 
4в-подуровень и полностью заполненный 3d-noflypoBeHb. Следова­
тельно, электронная формула меди следующая:

29Cu Is2 2s2 2р6 3s2 Зр6 4s’ 3d10

То же происходит и в атомах элементов ниобия Nb, молибдена 
Мо, серебра Ag, золота Au, рутения Ru, родия Rh, платины Pt, 
палладия Pd.
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В атомах лантаноидов (шестой период) и актиноидов (седьмой 
период) заполняется электронами /-подуровень третьего снаружи 
электронного уровня (это f-элементы). На /-подуровне максималь­
но может быть 14 электронов, поэтому в Периодической системе 
химических элементов 14 лантаноидов и 14 актиноидов. Номер за­
полняющегося f-подуровня на две единицы меньше номера периода 
Периодической системы, в котором расположен элемент (т. е. 
в атомах элементов шестого периода заполняется 4/-подуровень).

Валентные электроны f-элементов могут находиться на 
трех внешних уровнях (на s-подуровне внешнего уровня, d-под­
уровне предвнешнего уровня и /-подуровне третьего снаружи 
уровня). Лантаноиды в большинстве своих соединений проявля­
ют степень окисления +3, для актиноидов от тория до урана наи­
более характерная степень окисления элементов возрастает от +4 
до +6, а затем снижается до +3.

Последовательность заполнения энергетических уровней и под­
уровней атомов элементов шестого и седьмого периодов представ­
лена в табл. 8.

Таблица 8
Последовательность заполнения электронами 

энергетических уровней и подуровней в атомах элементов 
шестого и седьмого периодов

Период Подуровень Элементы
6s Cs, Ва

5с/1 La
6 47 Се - Lu

5с/ Hf-Hg
6р Tl - Rn
7s Fr, Ra

6с/1 Ac7 57 Th-Lr
6с/ Rf-Ds

В вышеприведенных электронных формулах указана последо­
вательность заполнения энергетических подуровней. На практи­
ке обычно электронные формулы записывают в порядке возраста­
ния главного квантового числа:

2fiFe Is2 2s2 2р6 3s2 Зр6 3d6 4s2
валентные
электроны
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ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Расположите орбитали в порядке увеличения энергии находящегося 
на них электрона: 4d, 2s, 4s, Зр, 5р.

2. Электронная схема атома серы:
а) 2е" 8е~ 8е"; б) 2е~ 8е~ 6е‘; в)2е~8е~4е'; г) 2е’8е~ 7е".

3. Составьте электронные формулы атомов фтора, калия, аргона и тита­
на; укажите их валентные электроны. К какому электронному семей­
ству (s-t р-, d-элементы) относятся эти химические элементы?

4. Элемент с электронной koi |фигурацией 1s2 2s2 2р6 3s2 Зр6 4s2 3d5 — 
это:

а) хлор; б) железо; в) кальций; г) марганец.

Порядковый номер элемента, у которого валентные электроны 
атома имеют конфигурацию 3s2 Зр3, равен: 

а) 12; б) 15; в) 10; г) 17.

6. В атоме кальция число полностью заполненных энергетических 
подуровней равно: 

а) 4; 6)5; в) 7; г) 6.

7. Установите соответствие между символом элемента и электронной 
конфигурацией его атома.

Символ элемента Электронная конфигурация атома

1) As

2) К

3) Zn

4) P

A) 1s2 2s2 2р6 3s2 Зр3
Б) 1s2 2s2 2р6 3s2 Зр6 3d10 4s2

B) 1s2 2s2 2р6 3s2 Зр6 4s'

Г) 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d’° 4s2 4p3

§4

ЭЛЕКТРОННО-ГРАФИЧЕСКАЯ ФОРМУЛА АТОМА

Если в электронной формуле атома указывают лишь распреде­
ление электронов по уровням и подуровням, то в электронно-гра­
фической — по уровням, подуровням и атомным орбиталям. При 
этом пользуются следующими обозначениями: черточка — 
орбиталь, стрелка — электрон.

21



При распределении электронов по орбиталям соблюдается 
правило Хунда: на орбиталях данного подуровня располага­
ются сначала по одному электрону с одинаковыми спинами, 
а затем по второму электрону с противоположными спинами 
(т. е. устойчивому состоянию атома соответствует максимально 
возможное число неспаренных электронов на подуровне).

Фридрих Хунд
(1896-1997)

Немецкий физик. Принимал участие в разработке 
основного метода квантовой химии — метода молеку­
лярных орбиталей. Научные работы посвящены кван­
товой химии, спектроскопии, магнетизму, истории 
физики.

В качестве примера составим электронно-графическую фор­
мулу атома серы. Сначала запишем электронную формулу:

16S Is2 2s2 2р8 3s2 Зр4

Затем каждый энергетический уровень представим в виде под­
уровней и орбиталей (вспомните, что на s-подуровне имеется одна 
орбиталь, на р-подуровне - три орбитали и т. д.):

Е
d

п = 3 s
п = 2 s -Р-
п = 1 s

Заполним орбитали электронами (вспомните, что на каждой
орбитали может находиться не более двух электронов) согласно
правилу Хунда: л .о

р4 --d__
s2 м +

П = з ft g
S2 ftftft 

n = 2 ft
s2

П = 1 ft
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Графически обычно представляют не все электроны атома, 
а только валентные. Так, в атоме серы валентными являются 3s- 
и Зр-электроны:

Зр4
3s2 ft + +

Рассмотренные выше способы изображения электронных конфи­
гураций атомов представлены в табл. 9 на примере атома углерода.

Таблица 9
Изображения электронных конфигураций атомов

Элемент Электронная
схема

Электронная
формула

Электронно-графическая
формула

6с

©)

4

1s22s22p2

„г 2р2

Is2
n=1 ft

Задание. Составьте электронные формулы атомов 
натрия, фосфора и ванадия; валентные электроны рас­
пределите по орбиталям.

Решение
Порядковый номер натрия — 11, это элемент третьего пери­

ода, следовательно, на трех энергетических уровнях его атома со­
держится 11 электронов. Составляем электронную формулу ато­
ма натрия:

,,Na ls22s22p63?
валентный
электрон

Валентный электрон расположен на Зв-орбитали:

3s1
„Na... +

Подобным образом составляем электронную формулу атома
фосфора:

,5Р Is2 2s2 2р6 3s2 Зр3
валентные
электроны
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Валентные электроны распределим по орбиталям:
Зр3

3? f 11

Размещение электронов на Зр-подуровне показано согласно 
правилу Хунда.

Ванадий — d-элемент четвертого периода, в его атоме запол­
няется электронами d-подуровень предвнешнего уровня:

ЯЗУ Is2 2s2 2pe 3s2 Зр6 3d3 4s2
валентные
электроны

Валентные электроны распределим по орбиталям:
4s2

3d3 ft 
23V ... f ft ft - -

Для каждого атома приведенные электронные конфигу­
рации соответствуют основному (нормальному) состоя­
нию, т. е. состоянию атома с минимальной энергией.

[Ов/ииНшХе' 
| внимание j

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Составьте электронные схемы, электронные и электронно-графиче­
ские формулы атомов магния и фтора.

2. Напишите электронные формулы атомов азота и алюминия; 
валентные электроны распределите по орбиталям.

^^3. В атоме железа число полностью заполненных энергетических 

уровней равно:
а)3; 6)4; в)1; г) 2.

4. Составьте электронные формулы следующих ионов:
a)Cr3+; б) S2"; в) Mg2+; г) Вг”.

Q 5. Иону Са2+ соответствует электронная формула:

а) 1s2 2s2 2р6 3s2 Зр6 4s2; в) 1s2 2s2 2р6 3s2 Зр5 4s* 1;

б) 1s2 2s2 2р6 3s2 Зр6; г) 1s2 2s2 2р6 3s2 Зр4.
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§5

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

Напомним современную формулщювку периодического 
закона:
свойства простых веществ, а также формы а 

свойства соединений элементов находятся в периодической 
зависимости от заряда ядра атома.

Заряд ядра (атомный номер элемента) является главной ха­
рактеристикой атома. Заряд ядра определяет число электронов 
в атоме, строение энергетических уровней, свойства элемента и 
его положение в Периодической системе химических элемен­
тов (далее — Периодическая система).

Периодическая система — естественная классификация хи­
мических элементов, основанная на периодическом законе. Гра­
фически ее изображают в виде таблицы «Периодическая систе­
ма химических элементов» (см. первый форзац). В настоящее 
время существует несколько вариантов графического постро­
ения Периодической системы. В нашей стране наиболее распро­
странен короткопериодный вариант. Вы знаете, что такая та­
блица разделена на семь периодов, десять рядов и восемь групп.

Период это горизонтальный ряд элементов, расположен­
ных в порядке возрастания зарядов ядер атомов; атомы этих 
элементов имеют в основном состоянии одинаковое число энер­
гетических уровней, на которых находятся электроны.

Номер периода указывает на число занятых электронами 
энергетических уровней в атомах элементов, относящихся к 
данному периоду (в этом физический смысл номера периода). 
Исключение составляет элемент пятого периода палладий, в 
атомах которого четыре энергетических уровня. Первые три 
периода называются малыми, остальные — большими.

Группа это вертикальный ряд элементов, атомы 
которых имеют одинаковое число валентных электронов.

Номер группы указывает на число валентных электронов в 
атоме (в этом физический смысл номера группы). Однако из дан­
ного правила есть исключения: d-элементы I и VIII групп. Напри­
мер, в I группе расположены медь и золото, которые могут про­
являть степени окисления +2 и +3 соответственно.
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Валентные электроны могут находиться как на внешнем уровне, 
так и на внешнем и предвнешнем уровнях. Например, сравним 
строение атомов хлора и марганца, которые находятся в VII группе:

17С1 Is2 2s2 2р6 3s2 Зр5 25Mn Is2 2s2 2р6 3s2 3p63d5 4s2
валентные
электроны

валентные
электроны

В атомах хлора валентные электроны находятся на внешнем 
уровне (3s2 Зр5), а в атомах марганца — два электрона на внешнем 
уровне (4s2) и пять электронов на предпоследнем (3d0). Число ва­
лентных электронов как для атомов хлора, так и для атомов мар­
ганца равно номеру группы. Различие в строении атомов обуслов­
ливает различие в свойствах простых веществ, образуемых атома­
ми этих элементов (хлор — типичный неметалл, марганец — ти­
пичный металл), и подразделение групп на подгруппы.

Различают три вида подгрупп.
♦ Главные подгруппы, или подгруппы А (их составляют 

s- и р-элементы), — вертикальные ряды элементов, атомы кото­
рых имеют сходное строение внешнего энергетического уровня. 
В состав главных подгрупп входят элементы малых и больших 
периодов. Главные подгруппы, за исключением главных 
подгрупп I и VIII групп, начинаются во втором периоде.

♦ Побочные подгруппы, или подгруппы В (их составляют 
d-элементы), — вертикальные ряды элементов, атомы которых 
имеют сходное строение внешнего и предвнешнего энергетиче­
ских уровней. В состав побочных подгрупп входят элементы 
больших периодов. Побочные подгруппы начинаются в четвер­
том периоде. Первая побочная подгруппа находится в III группе 
(Sc, Y, La, Ас), а десятая — во II группе (Zn, Cd, Hg).

♦ Вторые побочные подгруппы (их составляют f-элементы) — 
вертикальные ряды элементов, большинство атомов которых 
имеют сходное строение трех внешних уровней. Вторые побоч­
ные подгруппы начинаются с шестого периода. Все они входят в 
III группу. Каждая подгруппа состоит из одного лантаноида и од­
ного актиноида.

Таким образом, каждый четный период дает начало новому 
виду подгрупп.

***■ VIII группа, помимо главной подгруппы (подгруппы
благородных газов), включает не одну, а три побочные 
подгруппы: подгруппу железа, подгруппу кобальта, под­
группу никеля.
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ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Приведите электронные конфигурации двух последних энергетиче­
ских уровней атомов элементов VI группы. Назовите элементы глав­
ной и побочной подгрупп. Укажите: а) сходства и различия в строении 
атомов элементов этих подгрупп; б) высшую степень окисления ато­
мов элементов VI группы. Приведите формулы высших оксидов. Каки­
ми свойствами обладают эти оксиды?

2. Что такое период? Сколько периодов содержит Периодическая систе­
ма химических элементов?

3. Укажите, какой признак положен в основу подразделения элементов 
на периоды.

4. Что такое группа, подгруппа? Какие признаки служат основой для 
объединения элементов: а) в группы; б) в подгруппы?

;У;' 5. Номер группы в Периодической системе химических элементов 
соответствует числу:

а) всех электронов в атоме;
б) валентных электронов в атоме;
в) электронов на внешнем уровне атома;
г) уровней, по которым распределены электроны в атоме в основном 
состоянии.

§6_______________________

ИЗМЕНЕНИЕ СВОЙСТВ ПРОСТЫХ ВЕЩЕСТВ
И СОЕДИНЕНИЙ ЭЛЕМЕНТОВ В ПЕРИОДАХ

Рассмотрим сущность периодического закона, руководствуясь 
представлениями о строении атома.

Известно, что характеристики и свойства атомов элементов, 
простых веществ и соединений элементов определяются:

♦ зарядами ядер атомов;
♦ атомными радиусами;
♦ числом электронов на внешнем энергетическом уровне 

атомов.

МАЛЫЕ ПЕРИОДЫ

Обратимся к Периодической системе химических эле- 
Z/i А ментов и рассмотрим изменение характеристик и свойств

атомов элементов, простых веществ и соединений
элементов в малых периодах на примере второго периода (табл. 10).
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Характеристики и свойства атомов элементов второго периода 
образованных ими простых веществ и соединений

Таблица 10

Группа 1 II III IV V VI VII VIII

Элемент и заряд 
ядра атома 4Ве 5В 6е 7n 8° ioNe

Строение внеш­
него энергетиче­

ского уровня
2s1 2s2 2s2 2р1 2s2 2р2 2s22p3 2s2 2р4 2s22р5 2sZ2p6

Радиус атома, 
нм 0,159 0,104 0,078 0,062 0,052 0,045 0,040 0,035

Относительная
электроотрица­

тельность
1,0 1,5 2,0 2,5 3,0 3,5 4,0 —

Свойства про­
стого вещества

Щелочной
металл Металл Неметалл Неметалл Неметалл Активный

неметалл

Очень
активный
неметалл

Благо­
родный

газ

Окислитель­
но-восстано­

вительные 
свойства 

простого ве­
щества

Сильный
восстано­

витель

Восста­
новитель

Слабый
окисли­

тель

Слабый
окисли­

тель

Окисли­
тель

Сильный
окис­

литель

Очень
сильный
окисли­

тель

Хими­
чески

инертен

Кислотно­
основные 
свойства 
оксида 

и гидроксида

+1
и2о

основный
оксид

ион
сильное

основание

+2
ВеО

амфотерный
оксид

Ве(ОН)2
амфотерный
гидроксид

+3
в2о3

КИСЛОТНЫЙ

оксид

H3BO3 
очень слабая

кислота

+4
со2

кислотный
оксид

н2со3
слабая
кислота

+5
N2°5

КИСЛОТНЫЙ

оксид

HNO3
сильная
кислота

— — —

Устойчивость
газообразных
водородных
соединений

— — —

-4
сн4

-3
NH3 

не очень 
устойчивое

-2
н2о

устойчивое

-1
HF

очень
устойчивое

—

Свойства
водных

растворов
газообразных
водородных
соединений

— — Основные Амфотер­
ные Кислотные —

Примечание. Устойчивость СН4 рассматривают в курсе органической химии.
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Во втором периоде с увеличением зарядов ядер атомов про­
исходит последовательное увеличение числа электронов на 
внешнем уровне и уменьшение радиусов атомов. Во втором пе­
риоде, как и в других малых периодах, наблюдается быстрое 
уменьшение атомных радиусов, так как в атомах заполняется 
внешний уровень. Он наиболее удален от ядра атома и поэто­
му легко деформируется (сжимается ).

Следствием быстрого изменения радиусов атомов является 
быстрое ослабление металлических и восстановительных 
свойств простых веществ, образованных атомами данных эле­
ментов, усиление неметаллических и окислительных 
свойств, возрастание кислотных свойств оксидов и т. д. Завер­
шается период элементом неоном Ne, образующим простое ве­
щество — благородный газ.

В третьем периоде свойства простых веществ и соединений 
элементов изменяются так же, как и во втором, поскольку 
электронные конфигурации атомов элементов третьего и 
второго периодов сходны.

Итак, в малых периодах с увеличением заряда ядра атомов 
(слева направо):

♦ число электронов на внешнем уровне увеличивается от 
1 (в атомах щелочных металлов) до 8 (в атомах благородных 
газов);

♦ число электронных слоев в атомах не изменяется;
♦ радиусы атомов уменьшаются, так как при одинаковом 

числе электронных слоев возрастает заряд ядра, а следова­
тельно, и притяжение им электронов; поэтому прочность свя­
зи электронов внешнего уровня с ядром увеличивается;

♦ относительная электроотрицательность возрастает;
♦ металлические и восстановительные свойства простых 

веществ, образуемых атомами этих элементов, убывают;
♦ неметаллические и окислительные свойства простых 

веществ, образуемых атомами этих элементов, усиливаются;
♦ основные свойства оксидов и гидроксидов ослабевают;
♦ кислотные свойства оксидов и гидроксидов усиливаются;
♦ устойчивость и кислотные свойства водных растворов 

газообразных водородных соединений возрастают;
♦ максимальная (положительная) степень окисления 

элементов увеличивается;
♦ минимальная (отрицательная) степень окисления 

элементов изменяется от -4 до -1.

30



БОЛЬШИЕ ПЕРИОДЫ

В четных рядах четвертого и пятого периодов между s- и 
p-элементами расположены десять d-элементов, в атомах которых 
заполняются d-орбитали предвнешнего энергетического уровня, а 
структура внешнего уровня остается неизменной. Предвнешний 
уровень расположен ближе к ядру атома и поэтому деформируется 
(сжимается) в меньшей степени. Это приводит к более медленно­
му уменьшению радиусов атомов (табл. 11).

Таблица 11
Изменение радиусов атомов d-элементов четвертого периода

Группа IV V VI VII VIII

Элемент Ti V Сг Мп Fe-Ni

Радиус атома, нм 0,148 0,140 0,145 0,128 0,123 — 0,114

Следствием медленного изменения радиусов атомов и одина­
кового числа электронов на внешнем уровне является такое же 
медленное возрастание электроотрицательности, а также медлен­
ное убывание металлических и восстановительных свойств 
простых веществ, образованных атомами этих элементов. Так, в 
четном ряду четвертого периода элементы от калия до марганца 
образуют простые вещества — активные металлы, от железа до 
никеля — металлы средней активности (сравните с элементами 
второго периода, где третий элемент — бор — уже образует неме­
талл). Высшая степень окисления увеличивается от +1 у калия до 
+7 у марганца; у следующих элементов она понижается до +2 у 
цинка, а затем снова увеличивается от +3 у галлия до +7 у брома.

Такая же закономерность наблюдается и в пятом периоде. Но 
начиная с III группы нечетного ряда в рассматриваемых перио­
дах свойства элементов и их соединений изменяются так же, как 
и в малых периодах, так как в атомах начинает заполняться 
внешний уровень.

В четных рядах шестого и седьмого периодов между s- и 
p-элементами расположены не только d-элементы, но и /'-элементы, 
в атомах которых заполняется / подуровень третьего снаружи энер­
гетического уровня. Данный уровень находится еще ближе к ядру и 
поэтому деформируется (сжимается) еще в меньшей степени по 
сравнению с предвнешним и особенно с внешним уровнем. Это приво­
дит к еще более медленному уменьшению радиусов атомов. Так, при
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переходе от 58Се (0,198 нм) к 65ТЬ (0,178 нм) радиусы атомов умень­
шаются только на 0,020 нм. По этой причине как лантаноиды, так 
и актиноиды очень близки по химическим свойствам. Следователь­
но, свойства простых веществ и свойства соединений элементов в 
четных рядах шестого и седьмого периодов изменяются еще более 
медленно по сравнению с четвертым и пятым периодами. Уменьше­
ние радиусов атомов (ионов) лантаноидов и актиноидов называют 
соответственно лантаноидным или актиноидным сжатием.

Таким образом, структура энергетических уровней атомов 
определяет свойства элементов и образуемых ими веществ 
(в большей степени свойства зависят от строения внешнего уров­
ня, в меньшей — от строения предвнешнего и в совсем незначи­
тельной — от строения третьего снаружи уровня).

Из сказанного выше можно сделать следующие выводы:
♦ начало каждого периода совпадает с началом заполнения 

нового энергетического уровня в атомах элементов;
♦ каждый период начинается элементом, атомы которого 

образуют щелочной металл, а заканчивается элементом, образу­
ющим благородный газ. Исключение — первый период, кото­
рый начинается водородом;

♦ свойства простых веществ и соединений элементов пе­
риодически повторяются, потому что периодически повто­
ряются электронные конфигурации атомов. В этом заключа­
ется физический смысл периодического закона.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Число энергетических уровней, на которых распределены элек­
троны в основном состоянии атома, равно:

а) атомному номеру элемента: в) номеру группы;
б) заряду ядра; г) номеру периода.

ф' 2. Наибольший радиус имеет атом:
а) брома; б) цинка; в) кальция; г) германия.

3. Напишите формулы газообразных водородных соединений химиче­
ских элементов третьего периода. Выберите из них вещество, кото­
рое наиболее активно реагирует:
а) со щелочью; б) с кислотой.
Укажите, какие свойства проявляют выбранные водородные соеди­
нения в водном растворе.
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4. Формула высшего оксида элемента с электронной конфигураци­
ей атома 1s2 2s2 2р6 3s2 Зр6 3d10 4s24p3:

а) ЭО; б) Э2О3; в) ЭО2; г) Э2О5.
Укажите, какие свойства проявляет данный оксид. Составьте уравне­
ния реакций, иллюстрирующих эти свойства.

5. Вычислите объем оксида серы(1У), который образуется при взаимо­
действии 16 г серы и 22,4 л (н. у.) кислорода.

§7
ИЗМЕНЕНИЕ СВОЙСТВ ПРОСТЫХ ВЕЩЕСТВ
И СОЕДИНЕНИЙ ЭЛЕМЕНТОВ В ГРУППАХ

ГЛАВНЫЕ ПОДГРУППЫ

г*- Изменение характеристик и свойств атомов элемен-
тов и их соединений в главных подгруппах рассмо- 
трим на примере главных подгрупп II и VII групп 
(табл. 12 и 13).

Таблица 12
Характеристики и свойства атомов элементов 
главной подгруппы II группы и их соединений

Пери­
од

Элемент 
и заряд

ядра атома

Строение
внешнего
энергети­
ческого
уровня

Радиус
атома,

нм

Относитель­
ная электро-
отрицатель­

ность

Кислотно-основные 
свойства оксида 

и гидроксида

2 14Вв 2s2 0,104 1.5
ВеО Ве(ОН)2
амфо- амфо­
терный герный
оксид гидроксид

3 ,2Мд 3s2 0,148 1,2
МдО Мд(ОН)2 

основ- основание 
ныл средней

оксид силы

4 20СЭ 4s2 0,169 1,0
СаО Са(ОН)2 

основный сильное
оксид основание

... ... ... ... ... ...

6 56Ва 6s2 0,206 0,9
ВаО Ва(ОН)2 

основный сильное
оксид основание
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Таблица 13
Характеристики и свойства атомов элементов 

главной подгруппы VII группы и их соединений

Пери­
од

Элемент
и заряд 

ядра
атома

Строение
внешнего
энергети­
ческого
уровня

Радиус 
атома, нм

Относи­
тельная
электро­
отрица­

тельность

Устойчи­
вость газо­
образного 

водородного
соединения

Свойства вод­
ного раствора 
газообразного 
водородного
соединения

2 2s2 2р5 0,040 4,0
HF

очень
устойчивое

HF
кислота 

средней силы

3 ,7С1 3s2 Зр5 0,073 2,83 HCI
устойчивое

HCI
сильная
кислота

4 35ВГ 4s2 4р5 0,085 2,74
НВг

менее
устойчивое

НВг
сильная
кислота

5 53* 5s2 5р5 0,105 2,21
HI

мало­
устойчивое

HI
сильная
кислота

В главных подгруппах с увеличением заряда ядра (сверху 
вниз):

♦ число электронов на внешнем уровне не изменяется; 
оно равно номеру группы;

♦ радиусы атомов возрастают, так как увеличивается чи­
сло запятых электронами энергетических уровней, поэтому 
прочность связи электронов внешнего уровня с ядром умень­
шается;

♦ относительная электроотрицательность уменьшается;
♦ металлические и восстановительные свойства простых 

веществ, образуемых атомами этих элементов, возрастают;
♦ неметаллические и окислительные свойства простых 

веществ, образуемых атомами этих элементов, уменьшаются;
♦ основные свойства оксидов и гидроксидов возрастают;
♦ кислотные свойства оксидов и гидроксидов убывают;
♦ устойчивость газообразных водородных соединений 

уменьшается;
♦ кислотные свойства растворов газообразных водород­

ных соединений усиливаются.

34



ПОБОЧНЫЕ ПОДГРУППЫ

Изменение свойств простых веществ, характеристик и 
свойств атомов элементов и их соединений в побочных подгруп­
пах рассмотрим на примере побочной подгруппы VI группы 
(табл. 14).

Таблица 14

Характеристики и свойства атомов элементов 
побочной подгруппы VI группы и их соединений

Период
Элемент и 
заряд ядра

атома

Радиус
атома,

нм

Относительная
электроотрица­

тельность

Кислотно-основные
свойства высшего оксида 

и гидроксида

4 24Сг 0,145 1,56
СгО3

КИСЛОТНЫЙ
оксид

н2сю4
кислота 

средней силы

5 42Мо 0,152 1,30
МоО3

КИСЛОТНЫЙ
оксид

Н2МоО4
слабая
кислота

6 h-

I______ 0,136 1,40
WOg

кислотный
оксид

H2WO4
очень слабая 

кислота

Из приведенных данных следует, что в побочных подгруппах 
с увеличением заряда ядра (сверху вниз):

♦ радиусы атомов изменяются неравномерно: при переходе 
от элемента четвертого периода к элементу пятого периода проис­
ходит некоторое увеличение радиуса атома, а при дальнейшем пе­
реходе к элементу шестого периода радиус атома уменьшается при 
резком возрастании заряда ядра. Это объясняется влиянием лан­
таноидного сжатия на атомы элементов шестого периода, располо­
женных после лантаноидов, начиная с гафния. Благодаря тому что 
атомы элементов побочных подгрупп пятого и шестого периодов 
имеют не только сходное электронное строение, но и практически 
одинаковые радиусы, в химических свойствах образованных ими 
веществ наблюдается более близкое сходство, чем в случае элемен­
тов четвертого и пятого периодов. Так, цирконий по свойствам зна­
чительно ближе к гафнию, чем к титану, молибден сходен с воль­
фрамом в большей степени, чем с хромом, и т. д.;

♦ относительная электроотрицательность, как и радиусы 
атомов, изменяется неравномерно;
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♦ восстановительные свойства простых веществ (металлов), 
образуемых атомами этих элементов, ослабляются;

♦ основные свойства оксидов и гидроксидов усиливаются;
♦ кислотные свойства оксидов и гидроксидов ослабляются.
Рассмотренные особенности побочных подгрупп не затрагива­

ют элементы подгруппы скандия, так как лантан стоит перед лан­
таноидами и его атомы не испытывают влияния лантаноидного 
сжатия, а актиний стоит перед актиноидами и его атомы не испы­
тывают влияния актиноидного сжатия. Поэтому свойства эле­
ментов и их соединений в подгруппе скандия изменяются так же, 
как и в главных подгруппах.

Что касается лантаноидов и актиноидов, то атомы всех 
/-элементов образуют простые вещества — типичные металлы с 
высокой восстановительной активностью. У актиноидов металли­
ческие свойства выражены несколько сильнее, чем у лантаноидов.

В Периодической системе можно проследить и некоторые 
закономерности изменения свойств простых веществ и соедине­
ний элементов в диагональном направлении. Так, наблюдается 
некоторое сходство свойств простых веществ и соединений эле­
ментов, находящихся в разных группах и в разных периодах, 
например:

Mg А1 Si

Диагональное сходство объясняется тем, что уменьшение ра­
диусов атомов в периодах (слева направо) приблизительно ком­
пенсируется эффектом увеличения радиусов атомов в группах 
(сверху вниз).

Рассмотрев изменение свойств простых веществ и соединений 
элементов в трех направлениях (горизонтальное, вертикальное и 
диагональное), можно сделать вывод, что свойства простого веще 
ства и соединений элемента являются усредненными между 
свойствами веществ, образованных окружающими элементами.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Объясните сходство в свойствах атомов химических элементов и об­
разуемых ими простых веществ:

36



а) щелочных металлов Li, Na, К, Rb, Cs;
б) галогенов F, Cl, Br.
Укажите характерные свойства щелочных металлов и галогенов.

2. Определите, у какого вещества из пары веществ, формулы которых 
приведены ниже, сильнее выражены свойства:
а) восстановительные — К или Са, Мд или Са, Са или Zn, V или Та;
б) окислительные — Si или S, S или Se, Р или As;
в) основные — Мд(ОН)2 или AI(OH)3, Sr(OH)2 или Ва(ОН)2, Са(ОН)2 
или Zn(OH)2, Ti(OH)2 или Hf(OH)2;
г) кислотные — Н3РО4 или H3AsO4, H2SO4 или НСЮ4, НМпО4 или 
HReO4;
д) кислотные — H2S или H2Se, H2Se или HBi, HF или HI.

©3 Кислотные свойства наиболее ярко выражены у вещества, фор­
мула которого:

a) HF; б) H2S; в) H3N; г) HCI.

4. Охарактеризуйте элемент с порядковым номером 17, исходя из его 
положения в Периодической системе химических элементов и стро­
ения атома, по плану:
химический символ и название элемента;
атомный номер, номера периода и группы, вид подгруппы;
заряд и состав ядра;
электронная формула атома, электронное семейство; 
свойства простого вещества (металлические или неметаллические); 
формулы высшего оксида и гидроксида, газообразного водородного 
соединения и их свойства (основные, кислотные или амфотерные).

5. Определите объем сероводорода (н.у.), который образуется при вза­
имодействии 0,5 моль сульфида цинка с 200 см3 20%-ного раствора 

хлороводорода (р = 1,098 г/см3).



Глава II

Химическая связь

Химическая связь это силы взаимодействия, удерживаю­
щие частицы друг около друга.

В образовании химических связей могут принимать участие 
атомы, молекулы или ионы. Между ними возникают силы взаи­
модействия электрических зарядов, носителями которых 
являются электроны и ядра атомов. В зависимости от механизма 
образования химической связи и характера распределения элек­
тронной плотности между химически связанными атомами раз­
личают несколько типов химической связи: ковалентную, ион­
ную, металлическую и водородную.

§8

КОВАЛЕНТНАЯ СВЯЗЬ

Ковалентная связь это химическая связь, возникающая в 
результате образования общих для взаимодействующих атомов 
электронных пар.

Ковалентная связь может образоваться по обменному и донор­
но-акцепторному механизмам.

При образовании ковалентной связи по обменному механиз­
му каждый атом предоставляет на образование общей элек­
тронной пары по одному неспаренному электрону с противопо­
ложными спинами:

А+ + В+ = A ft В

неспаренные
электроны

общая (поделенная) 
пара электронов

В структурной формуле общую пару электронов обозначают 
черточкой (А—В), а в электронной — точками (А : В).
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Механизм возникновения ковалентной связи рассмотрим на 
примере образования молекулы водорода из атомов (рис. 5).

Is1 Is1

Н : Н 4- 436 кДж/моль

Н ft Н

Рис. 5. Образование молекулы водорода

Представим себе, что два атома водорода находятся на боль­
шом расстоянии друг от друга. В этом положении они не 
взаимодействуют. При сближении атомов между ними возника­
ют электростатические силы двух типов:

♦ силы притяжения между положительно заряженным 
ядром одного атома и электронным облаком другого;

♦ силы отталкивания между ядрами и между электронами 
обоих атомов.

Расчеты показывают, что при сближении атомов до опреде­
ленного расстояния преобладают силы притяжения. В результа­
те происходит перекрывание электронных облаков атомов, со­
провождающееся уменьшением энергии системы (рис. 6) и 
образованием общего (связующего) облака, которое обладает по­
вышенной электронной плотностью в пространстве между ядра­

Рис. 6. Изменение энергии при взаимодействии двух атомов водорода 
в зависимости от расстояния между ядрами
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ми (см. рис. 5). Однако при дальнейшем сближении атомов силы 
отталкивания начинают преобладать над силами притяжения. 
Энергия системы при этом резко возрастает.

Наиболее устойчиво состояние, когда силы притяжения и от­
талкивания уравновешиваются; энергия системы при этом 
оказывается минимальной. Для молекулы водорода этому 
состоянию соответствует расстояние между ядрами атомов, 
равное 0,074 нм. При этом энергетический выигрыш системы со­
ставляет 436 кДж/моль — столько энергии выделяется при об­
разовании молекулы Н2.

Итак, при образовании ковалентной связи происходит перекры­
вание электронных облаков атомов, сопровождающееся выделены 
ем энергии. Связь тем прочнее, чем в большей степени перекрыва 
ются облака.

При образовании ковалентной связи каждый атом приобрета­
ет завершенный энергетический уровень.

Ж Ковалентные связи могут быть одинарными, двой­
ными, тройными, что определяется, в частно­
сти, числом электронов, недостающих до заверше­

ния энергетического уровня атома. Так, азот находится в 
главной подгруппе V группы. На внешнем уровне атома азота 
пять электронов, следовательно, до устойчивой конфигурации 
ему не хватает трех электронов. Поэтому при образовании связи 
между двумя атомами азота образуются три общие электрон­
ные пары, т. е. ковалентная связь в молекуле азота тройная:

: N • + ■ N :

общие (поделенные) 
электронные пары

NeN

неподеленная 
электронная пара

Jfo В электронных формулах молекул точками обозна- 
чают все валентные электроны, в том числе и не уча-

I Ашмише 1 ствующие в образовании связи.
Химические связи, образованные более чем одной элек­

тронной парой, называют кратными.
Ковалентная связь может образоваться между атомами с 

одинаковой и различной электроотрицательностью, поэтому 
различают неполярную и полярную ковалентную связь.



Ковалентная неполярная химическая связь образуется 
между атомами с одинаковой электроотрицательностью. 
В таких молекулах (Н2, Cl2, 02, N2) общая электронная пара, 
которая образует связь, в равной степени принадлежит обоим 
соединяющимся атомам.

Ковалентная полярная химическая связь образуется меж j 
атомами, которые незначительно отли^ютсяпо электроотри­
цательности. В таких молекулах (NH3, Н2О, НС1) общая эле 
тронная пара, которая образует связь, смещается к атому более 
электроотрицательного элемента (8 - частичный заряд на атомах):

8-

Н • + • С1: = Н : С1:

Н-С1
ЭО(Н)=2,1 ЭО(С1)=2,83

Чем больше разность электроотрицательностей атомов 
элементов, тем выше абсолютное значение заряда и тем более 
полярна ковалентная связь.
При образовании ковалентной связи по донорно-акцепторному 

механизму один атом (донор) предоставляет неподеленную пару 
электронов, а другой (акцептор) - свободную орбиталь:

А: + ПВ = А : В
донор акцептор ковалентная связь

Так, атом азота имеет на внешнем энергетическом уровне два 
паренных и три неспаренных электрона.

N ..

2р
-2 м +2s

Л
При образовании молекулы аммиака неспаренные 2р-электро- 

ы атома азота образуют по обменному механизму три электрон- 
ые пары с электронами трех атомов водорода. У атома азота 
стается неподеленная пара электронов на 28-орбитали, поэтому 
юлекула аммиака может служить донором электронов.

Н
H:N

Н
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Образование химической связи по донорно-акцепторному ме­
ханизму рассмотрим на примере взаимодействия молекулы ам­
миака с ионом водорода.

Ион водорода (например, образовавшийся при диссоциации 
воды или кислоты) имеет свободную орбиталь, поэтому является 
акцептором электронов. При взаимодействии молекулы аммиа­
ка с ионом водорода неподеленная электронная пара азота пере­
ходи! на свободную орбиталь иона водорода и становится общей 
для атомов азота и водорода:

Н
H:N: + ОН’

й| / 

донор акцептор

Н 1 + Н
H:N:H или H-N-H

H\J н J

ион аммония\
ковалентная связь, образованная 

по донорно-акцепторному механизму

В результате образуется четвертая ковалентная связь N-H. 
Связь, образовавшаяся по донорно-акцепторному механизму, 
не отличается по своим свойствам от ковалентной связи, обра­
зованной по обменному механизму. Степень окисления атома 
азота в ионе аммония NH,* 1, как и в молекуле аммиака NH., рав­
на —3, а валентность увеличилась с III до IV.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Расположите формулы молекул в порядке убывания полярности свя­
зи: Cl2, H2S, HBr, Н2О, NH3, ВеН2.

2. Объясните изменение полярности связи в ряду молекул: 

a) PH3-H2S-HCI; б) H2O-H2S-H2Se.

Для каждого ряда составьте электронную формулу молекулы с 
наиболее полярными ковалентными связями.

3. Изобразите схему образования иона гидроксония Н3О+ из иона Н' и
молекулы воды. Укажите: Л
а) донор и акцептор электронной пары;
б) степени окисления атома кислорода и его валентности в молекуле 
воды и в ионе гидроксония.

4. Ковалентной полярной связью связаны частицы в: 
а) броме; б) графите; в) железе; г) воде.

5. К раствору массой I04 г с массовой долей хлорида бария 10% добавили 
91,6 см3 раствора (р = 1,07 г/см3) с массовой долей серной кислоты 
10%. Вычислите массовые доли веществ, содержащихся в растворе.
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§9

ВАЛЕНТНОСТЬ И ВАЛЕНТНЫЕ ВОЗМОЖНОСТИ АТОМА
В СВЕТЕ ТЕОРИЙ СТРОЕНИЯ АТОМА И ХИМИЧЕСКОЙ СВЯЗИ

Валентность — это способность атомов образовывать 
определенное число ковалентных связей .

Количественно она определяется числом химических связей, 
которые атом данного элемента образует с другими атомами. Если 
связь образуется по обменному механизму, то валентность и ва­
лентные возможности атома элемента определяются числом неспа­
ренных электронов. При затрате некоторой энергии в атомах мно­
гих элементов увеличивается число неспаренных электронов — 
атом переходит из основного состояния в возбужденное.

Спаренные валентные электроны при возбуждении могут 
разъединяться при наличии свободных орбиталей на том же 
уровне, т. е. валентное возбуждение атома (далее возбуждение) 
это переход валентных электронов с одной орбитали на другую в 
пределах того же энергетического уровня.

Доказано, что энергия, затраченная на распаривание элек­
тронов и их переход на свободные орбитали в пределах одного 
энергетического уровня, как правило, компенсируется энергией 
образования новых химических связей. В противном случае воз­
буждение атома энергетически невыгодно.

Рассмотрим возможные валентности атомов углерода, кисло­
рода, серы и железа.

Углерод — элемент главной подгруппы IV группы, следова­
тельно, валентные электроны его атома расположены на вне­
шнем энергетическом уровне. Электронная формула атома угле­
рода — Is2 2sz 2р2, т. е. углерод относится к р-элементам. 
Валентные электроны — 2s2 2р2.

Распределим валентные электроны по орбиталям:
2р2

2s2 f + - 
П

* Приведено одно из возможных определений валентности.
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В атоме углерода два неспаренных электрона, следовательно, 
углерод двухвалентен. Но на втором уровне имеется одна свобод­
ная 2р-орбиталь. При возбуждении один 2в-электрон переходит 
в 2р-состояние. В результате этого общее число неспаренных 
электронов увеличивается до четырех:

2р3
2s1 fff

Итак, в возбужденном состоянии атом углерода имеет четыре 
неспаренных электрона и может образовать четыре связи, т. е. 
является четырехвалентным (IV).

Кислород — элемент главной подгруппы VI группы. Элек­
тронная формула атома кислорода — ls22s22p4. Валентные элек­
троны — 2s2 2р4:

2р4
2s2 fjff

В основном состоянии в атоме кислорода два неспаренных 
электрона, следовательно, кислород двухвалентен. Но в отличие 
от атомов углерода атомы кислорода на втором уровне не имеют 
свободных орбиталей (на нем только два подуровня: 2s и 2р), по­
этому спаренные электроны разъединить нельзя. Значит, кисло­
род может проявлять валентность, равную двум (И).

Сера, как и кислород, элемент главной подгруппы VI группы. 
Электронная формула атома серы — ls22s22p63s23p4. Валент­
ные электроны — 3s2 Зр4:

3d0
Зр‘ --------------

Зз2 + f 
ft

В основном состоянии в атоме серы два неспаренных электро­
на, следовательно, сера двухвалентна. Но в отличие от атома ки­
слорода валентные электроны атома серы расположены на 
третьем энергетическом уровне, где имеются три подуровня: 3s, Зр 
и 3d. Из этих подуровней электронами заполнены только
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подуровни 3s и Зр, а 3</-подуровень с пятью орбиталями свободен. 
В связи с этим возможно возбуждение атома серы, который в отли­
чие от атома кислорода может проявлять переменную валентность.

В атоме серы две пары электронов, поэтому при поглощении 
определенной энергии возможно распаривание одной из них 
переход одного Зр-электрона в 3</-состояние:

, 3d1
Зр3 ft------------

3s2 *
ft

В результате этого общее число неспаренных электронов уве­
личивается до четырех. В таком состоянии атом серы четырехва­
лентен (IV).

При поглощении дополнительной энергии распаривается и 
вторая пара электронов — один Зв-электрон переходит в 3d-co 
стояние:

3d2
Зр3 ft ft-------

3s1 ftftft
ft

В результате этого общее число неспаренных электронов уве 
дичилось до шести — атом серы шестивалентен (VI). Итак, воз­
можные валентности атома серы: И, IV, VI.

Железо — элемент побочной подгруппы VIII группы. Следова­
тельно, валентные электроны атома железа расположены на вне­
шнем и предвнешнем уровнях. Электронная формула атома же­
леза — Is2 2s2 2р6 3s2 Зр6 3d6 4s2, т. е. железо относится к d-эле- 
ментам. Валентные электроны 3d 4s :

2 4^°
4.ч“-----------

3d6 ft
ftftftftf

В атоме железа из восьми валентных электронов четыре на­
ходятся в спаренном состоянии. Спаренные Sd-электроны 
разъединить нельзя, так как на третьем энергетическом уровне 
нет свободных орбиталей. Но на четвертом уровне в атоме желе-
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за имеются три свободные 4р-орбитали, поэтому спаренные 
4в-электроны можно разъединить. При возбуждении один 
4в-электрон переходит в 4р-состояние:

ЗсГ +
fm + +

В результате общее число неспаренных электронов увеличи­
вается до шести. Следовательно, железо максимально может об­
разовать шесть связей, т. е. является шестивалентным. Возмож­
ны валентности железа от I до VI.

Из приведенных примеров следует:
♦ при определении валентности не учитывается поляр­

ность образовавшихся связей, следовательно, валентность не 
имеет знака;

♦ возбуждение одного из спаренных электронов увеличива­
ет число неспаренных электронов в атоме на два, и валентность 
атома возрастает на две единицы;

♦ атомы большинства элементов проявляют переменную 
валентность.

Если ковалентная связь образуется не только по обменному, но 
и по донорно-акцепторному механизму, то валентность атома 
определяется числом валентных орбиталей или числом общих 
электронных пар, которыми данный атом соединен с другими 
атомами в молекуле, ионе. По этой причине максимальная валент­
ность может не соответствовать номеру группы. Например, атомы 
элементов второго периода на внешнем уровне имеют четыре ва­
лентные орбитали: одну s- и три р-. Значит, максимальная валент­
ность атомов всех элементов второго периода равна четырем.

Например, атом азота имеет на внешнем уровне пять элек­
тронов (2s2 2р3), но четыре валентные орбитали. На трех из них 
находится по одному электрону:

•N-
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Эти орбитали образуют три связи в молекулах азота и аммиака:

Н
:N::N: H:N:H

Четвертая орбиталь содержит неподеленную пару электро­
нов, которая и образует четвертую связь (по донорно-акцептор­
ному механизму) с ионом водорода, что приводит к образованию 
иона аммония:

н + Г Н 1 1
+

H:N:H или H-N-H1
. н . 1 н

Валентность атомов азота в молекулах азотной кислоты и 
оксида азота(У) также равна четырем. Электронную формулу 
азотной кислоты последовательно можно вывести так:

1. Атом водорода связывается с атомом кислорода ковалент­
ной связью:

Н:О-

2. Атом кислорода за счет второго неспаренного электрона 
образует ковалентную связь с атомом азота:

H:O:N-

3. Два неспаренных электрона атома азота образуют две кова­
лентные связи со вторым атомом кислорода:

Н : О : N :: О

Видно, что у атома азота сохранилась неподеленная пара 
электронов, поэтому он способен образовать еще одну (четвер­
тую) ковалентную связь по донорно-акцепторному механизму.

4. При возбуждении третьего атома кислорода образуется сво­
бодная 2р-орбиталь путем спаривания неспаренных электронов. 
В данном случае возбуждение атома выражается не в распари­
вании электронов, а, наоборот, в переходе неспаренного элек­
трона на орбиталь, занятую другим неспаренным электроном:
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„ 2р' 2p4
o н 2s2 О ~
0 ft —► О ft

5. Взаимодействие неподеленной пары атома азота со свобод 
НОИ орбиталью третьего атома кислорода приводит к образова 
нию молекулы азотной кислоты:

Н : О : N :: О или Н—О — N = 0
" :0 : 1 

О
Стрелкой обозначена связь, образованная по донорно­

акцепторному механизму. Итак, валентность атома азота в 
молекуле HNO3 равна четырем, степень окисления +5.

Распределение электронов в молекуле HN03 можно более 
точно передать следующей структурной формулой:

Пунктирные линии означают, что одна из общих электрон­
ных пар принадлежит не двум, а трем атомам — атому азота и 
двум атомам кислорода.

Аналогичны электронная и структурная формулы оксида 
азота(У) N2O5:

О :: N : О : N:: О 
:0: :0:

О /О
\-+5 +5^

или N—О — N 
/ \ 

о о
или N—О—N

Рассмотрим схему образования соединения состава K[BF,]: 

BFg + KF = K[BFJ
Атом бора (элемент второго периода) имеет на внешнем уров­

не три электрона (2s 2р!), но четыре валентные орбитали. Опре­
делим возможные валентности атома бора:

2 , 2р1 2р2
2s2 + - - 2/ + + -
ti ft

основное возбужденное
состояние состояние
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В возбужденном состоянии атом бора имеет три неспаренных 
электрона, которые образуют три общие электронные пары с 
электронами трех атомов фтора:

:F:B:F:
”:F:’

Но одна 2р-орбиталь свободна, поэтому бор может выступить 
как акцептор электронов. Атом фтора во фториде калия имеет 
неподеленные электронные пары, значит, он может выполнять 
роль донора:

:F: :F:
или K+

F
F-B-FF:B □ + K+ :F:~ = K* :F:B:F:

1 :F: F
акцептор донор

Итак, азот — элемент V группы, бор — элемент III группы Пе­
риодической системы, но максимальная валентность их атомов 
равна IV. В таком состоянии атомы азота и бора приобрели вось­
миэлектронную конфигурацию благородного газа.

Атомы элементов третьего периода для образования кова­
лентных связей могут использовать не только в- и р-, но также 
пять rf-орбиталей, тогда теоретически валентность соответ­
ствующего элемента могла бы достичь максимального значения, 
равного IX. Однако чаще всего она равна VI. Рассмотрим схему 
образования соединения состава K3[AlFfi]:

A1F3 + 3KF = K3[A1F6]
В атоме алюминия (элемент третьего периода) в отличие от 

атомов азота и бора валентные электроны (3s Зр1) находятся на 
третьем энергетическом уровне, поэтому у него девять валент 
ных орбиталей. Образование соединения K3[A1F6] происходит 
так же, как и K[BFJ:

:F: □ 
:F:A1D 
":F:\d

+ 3K :F:

- :F:1 3- F .F
:F: z :: I z

:F:A1 —:F: или K3 F-Al-*—F

fa
z-fa__

1

t
акцептор донор
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Таким образом, в данном веществе валентность алюминия 
(элемент III группы) равна VI. При этом не соблюдается принцип 
октета: атом алюминия окружен 12 электронами. Принцип окте­
та не соблюдается также в некоторых бинарных соединениях: 
РС15, SF6 и др.

Из вышеизложенного следует:
1. Валентность атома определяется числом орбиталей, ко­

торые он может использовать для образования химических свя­
зей. Это могут быть:

♦ орбитали с неспаренными электронами (обычно пишут 
просто «неспаренные электроны»);

♦ орбитали с неподеленными электронными парами (в наших 
примерах — в атомах азота и фтора);

♦ свободные (вакантные) орбитали (в атомах бора и алюминия).
2. Во многих случаях валентность атомов может быть больше 

номера группы Периодической системы, в которой расположен 
химический элемент.

3. Принцип октета не соблюдается строго для элементов треть­
его и последующих периодов.

4. Валентность не может быть равна нулю.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Составьте электронные формулы атомов фтора, брома, кальция, 
неона и криптона; определите возможные валентности атомов этих 
элементов. Сделайте вывод, какой благородный газ можно действи­
тельно называть инертным.

2. Возможное число неспаренных электронов в атоме азота: 

а)3; 6)4; в) 5; г) 1.

3. Сколько валентных электронов и валентных орбиталей имеют атомы: 
а) бериллия и углерода; б) кислорода и серы?

4. Через раствор щелочи объемом 164 см3 (р = 1,22 г/см3) с массовой 
долей гидроксида натрия 20% пропустили 5,6 л (н. у.) оксида угле- 
рода(1\/). Вычислите массовые доли веществ, содержащихся в ра­
створе.

50



§ 10

КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ

Особое место среди неорганических соединений занимают 
комплексные (координационные) соединения, теория строения 
которых разработана швейцарским химиком А. Вернером в 
1893 г.

•л

Альфред Вернер
(1866-1919)

Швейцарский химик, лауреат Нобелевской пре­
мии, один из создателей учения о комплексных соеди­
нениях. Вернер синтезировал большое число новых 
комплексных соединений, систематизировал сведе­
ния о ранее известных и вновь полученных комплекс­
ных соединениях и разработал экспериментальные 
методы доказательства их строения. Для объяснения 
строения и свойств комплексных соединений Вернер

выдвинул идею о координации, т. е. о пространственном окружении иона 
комплексообразователя анионами или нейтральными молекулами. Коор­
динационная теория легла в основу современных представлений о ком­
плексных соединениях.

СОСТАВ КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ

Рассмотрим состав комплексного соединения на примере соли 
Na3[AlF6]. Согласно теории Вернера в комплексном соединении 
различают несколько составных частей.

Комплексообразователъ — центральный ион, имеющий 
положительный заряд (в рассматриваемом примере — 
ион А13').

Комплексообразователями могут быть атомы как металлов 
(Na,JAlF6]), так и некоторых неметаллов, например кремния 
(H2[SiCl6]), азота ([NHJC1). Но наиболее характерна эта способ­
ность для атомов d-элементов.

Лиганды — противоположно заряженные ионы (в рассма­
триваемом примере — ионы F) или полярные молекулы, кото­
рые удерживает (координирует) комплексообразователъ 
(табл. 15).
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Таблица 15
Лиганды и комплексообразователи

Лиганды Ионы-комплексообразователи

Г идроксид-ион ОН- 
Анионы кислотных остатков:

F-, СГ, Вг-, CN-, NOg, SCN- и др. 
Нейтральные молекулы:

NH3, Н2О, СО

Zn2+, Al3+, Ве2+, Ад+, Au3+, Sn2+, 

Pb2+, Си2+, Cr3+, Fe2+, Fe3+, Со2+, 

Ni2+, Pt2+ и др.

Координационное число показывает, сколько лигандов связано 
с ионом комплексообразователем (в рассматриваемом примере 6). 
Оно может принимать различные значения, но наиболее харак­
терны (более чем у 95% комплексных соединений) координаци­
онные числа 4 и 6. Координационное число комплексообразова- 
теля зависит от ряда факторов, но, как правило, оно равно 
удвоенному заряду (степени окисления) иона-комплексообразо- 
вателя (табл. 16). В таблице выделены наиболее характерные ко­
ординационные числа.

Таблица 16
Зависимость координационного числа 

от заряда иона-комплексообразователя

Заряд комплексообразователя Координационное число

1 + 2
2+ 4,6
3+ 4,6
4+ 6, 8

Комплексообразователь с лигандами составляют внутрен­
нюю сферу (комплексный ион). При написании комплексный 
ион заключают в квадратные скобки: [A1F6]'}~.

Заряд комплексного иона равен алгебраической, сумме зарядов 
иона-комплексообразователя и лигандов. Например:

[Al3bFg]x; х =+3 + 6 • (-1) =-3.

Если лигандами являются нейтральные молекулы, то заряд 
комплексного иона равен заряду комплексообразователя. На­
пример:

[Ag+(NH3)°]X; х =+1+0-2 = +1.
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Ионы, которые не связаны непосредственно с комплексооб- 
разователем, составляют внешнюю сферу (ионы Na+). Они не 
входят во внутреннюю сферу:

комплексообразователь 
/ лиганды

NaJAlFJ координационное число

внешняя
сфера

внутренняя сфера 
(комплексный ион)

НОМЕНКЛАТУРА КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ

Названия комплексных соединений образуют аналогично 
названиям обычных солей, т. е. сначала указывают анион в име­
нительном падеже, а затем — катион в родительном.

Соединения с комплексными катионами

В катионном комплексе в роли лигандов выступают ней­
тральные молекулы, например Н2О или NH3. Для молекул Н2О 
принято название аква, NH3 — аммин. В названии катионного 
комплекса:

♦ перечисляют лиганды; число лигандов указывают гречес­
кими числительными слитно с названием лиганда;

♦ указывают комплексообразователь (русским названием 
элемента в родительном падеже) и его степень окисления слит 
но с названием:

[А1(Н2О)б]С13 [Cu(NH3)4]SO4
хлорид сульфат

гексаакваалгоминия(Ш) тетраамминмеди(Ц)

Комплексные соединения, содержащие в качестве лигандов 
молекулы аммиака, называют аммиакатами, содержащие 
молекулы воды — аквакомплексами.

Соединения с комплексными анионами

В анионном комплексе в роли лигандов выступают отрица­
тельно заряженные ионы. В названии анионного комплекса:
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♦ перечисляют лиганды; названия лигандов состоят из пол­
ного названия или корня названия соответствующего аниона и со­
единительной гласной -о-:

F- — фторо-, ОН — гидроксо-, СН — хлоро-, CN” — циано-;
♦ указывают комплексообразователь и его степень окисле­

ния слитно с названием-, названия комплексообразователей со­
стоят из корня названия элемента и суффикса am;

♦ затем называют ионы внешней сферы в родительном падеже.
Например:

Na3[AIF6]
1*ексафтириалюмина1*(111) натрии

В состав комплексного аниона помимо анионов могут входить 
и нейтральные молекулы. Например, при взаимодействии ги­
дроксида алюминия с избытком раствора щелочи образуется ион 
тетрагид роксодиакваалюминат(Ш):

А1(0Н)3 + ОН + 2Н2О = [А1(0Н)4 • 2Н2О]_.

Однако упрощенно записывают ион тетрагидроксалюми- 
нат(Ш):

А1(0Н)3 + ОН = [А1(0Н)4]‘.

Комплексные соединения образуются при взаимодействии 
двух и более реагентов. Рассмотрим, как составить формулу ком­
плексного соединения, например соединения, образующегося 
при взаимодействии хлорида цинка с соляной кислотой.

Алгоритм составления формулы 
комплексного соединения

1. Найти среди исходных веществ ион-комплексообразова- 
тель и определить его заряд (степень окисления).

В рассматриваемом примере ион цинка является комплексо- 
образователем (цинк — d-элемент), его заряд равен +2 (Zn2+).

2. Определить значение координационного числа, для этого 
надо удвоить заряд комплексообразователя.

Координационное число иона цинка: 2-2 = 4.
3. Найти в исходных веществах частицы, которые являются 

лигандами.
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В нашем примере это ионы хлора (СП), их заряд противополо­
жен заряду комплексообразователя.

4. Составить на основании пунктов 1-3 формулу комплекс­
ного иона и определить его заряд.

Формула комплексного иона [Zn2+Cl4]x. Его заряд равен алге­
браической сумме зарядов комплексообразователя и лигандов:

х =+2 + 4 • (-1) =-2.
Итак, [ZnClJ2-.
5. Найти в исходных веществах ионы, которые будут нахо­

диться во внешней сфере комплексного соединения. Они нейтра­
лизуют заряд комплексного иона.

Ионы водорода Н+ формируют внешнюю сферу образующего­
ся комплексного соединения. С учетом заряда комплексного 
иона (-2) и заряда иона водорода (+1) состав комплексного сое­
динения можно записать в виде формулы H2[ZnCl4].

На основании вышеизложенного составим уравнение реак­
ции образования комплексного соединения HJZnClJ:

ZnCl2 + 2НС1 = HJZnClJ
тетрахлороцинкат(Н)

водорода

Соединение состава H2[ZnCl4] называют «травленой» кисло­
той, ее раствор применяют для пайки.

МЕХАНИЗМ ОБРАЗОВАНИЯ КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ

В настоящее время для объяснения механизма образования, 
строения и свойств комплексных соединений применяют три 
теории. Одна из них основана на предположении, что химиче­
ская связь является двухэлектронной*. В образовании комплекс­
ных соединений большую роль играет донорно-акцепторное 
взаимодействие неподеленных электронных пар лигандов — они 
служат донорами — и свободных орбиталей комплексообразова­
теля — он играет роль акцептора электронов.

Другие теории — метод молекулярных орбиталей и теорию кристал­
лического поля — изучают в курсе химии высшей школы.
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Примеры образования комплексных соединений, в которых 
лигандами являются анионы, представлены ранее (см. § 9). Те­
перь рассмотрим образование комплексного соединения с ней­
тральными молекулами в качестве лигандов.

Проведем опыт. В пробирку нальем 10-15 капель раствора 
сульфата меди(П) и такой же объем раствора гидроксида натрия. 
К полученному осадку гидроксида меди(П) (синего цвета) будем 
добавлять по каплям концентрированный раствор аммиака. Мы 
увидим, что осадок растворяется с образованием сине-фиолето­
вого раствора комплексного соединения — гидроксида тетраам- 
минмеди(И):

Cu2+ + 2ОН = Си(ОН)2|

Cu(OH)2+ 4NH3 = [Cu(NH3)J(OH)2
гидроксид тетраамминмеди(Н)

Или в ионно-молекулярной форме:

Cu(OH)2+ 4NH3 = [Cu(NH3)4]2+ +2ОН

При образовании связей в ионе [Cu(NH3)4]2+ донорами элек­
тронов выступают молекулы аммиака, поскольку атом азота 
имеет одну неподеленную электронную пару:

Н
H:N:H

Акцепторами электронов являются ионы Си2+, которые пре­
доставляют для неподелениых электронных пар молекулы амми­
ака одну 4s- и три 4р-орбитали:

□ н
□ Cu2+D + 4 : N : Н

□ Н
акцептор донор

NH3 2+ NH„
1 3

H3N: Cu :NH3 или Н N-Cu-NH3
NH3 . NH. I

Все четыре ковалентные связи Cu-N равноценны. Координа­
ционное число меди(П) равно 4.

Исходя из механизма образования, можно сформулировать 
определение комплексных соединений.
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Комплексные соединения — это соединения, которые содер­
жат хотя бы одну ковалентную связь, образованную по донорно­
акцепторному механизму*.

ДИССОЦИАЦИЯ КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ

Среди комплексных соединений различают:
♦ неэлектролиты — в их составе отсутствует внешняя сфера 

комплекса, например [Zn(NH3)2Cl2], [Co(NH3)3Cl3], [Сг(Н2О)3С13]. 
Они в водных растворах не диссоциируют;

♦ электролиты — комплексные основания, кислоты, соли:
[Ag(NH3)2]OH H[AuC14] Na3[AlF6]

[Cu(NH3)4](OH)2 H2[SiF6] K4[Fe(CN)6]
основания кислоты соли

Комплексные кислоты, основания и соли, как правило, в вод­
ном растворе диссоциируют по типу сильных электролитов на 
комплексный ион и ионы внешней сферы:

H2[SiF6] = 2H++[SiF6]2- 
Na3[AlF6] = 3Na+ + [ A1F(>]3

Это объясняется тем, что между ионами внешней сферы и 
комплексными ионами существует ионная связь; в комплекс­
ных же ионах между комплексообразователей и лигадами дей­
ствуют связи не ионного типа.

ПРИМЕНЕНИЕ КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ

Образование комплексных соединений используют в химиче­
ской технологии для извлечения из природных соединений зо­
лота, серебра, металлов платиновой группы и др. Эти соедине­
ния широко применяют для умягчения воды, в аналитической 
химии для обнаружения и количественного определения многих 
элементов, в медицине, для получения красителей.

Комплексные соединения играют важную роль в жизнедея­
тельности организмов — в процессах обмена вешеств, фотосин­
теза, дыхания, ферментативного катализа. Так, хлорофилл — 
комплексное соединение магния, гемоглобин — комплексное со­
единение железа, витамин В12 — комплексное соединение ко­
бальта.

' Приведено одно из определений понятия «комплексные соединения».
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w Лабораторный опыт 1

ПОЛУЧЕНИЕ КАТИОННЫХ АКВАКОМПЛЕКСОВ 
И АНИОННЫХ ГИДРОКСОКОМПЛЕКСОВ ХРОМА(Ш)

Получите гидроксид хрома(Ш) реакцией обмена, используя 
имеющиеся на вашем столе реактивы (вспомните, как получа­
ют амфотерные гидроксиды). Исследуйте кислотно-основные 
свойства осадка. Для этого разделите его на две части. К одной 
части прилейте раствор кислоты, к другой — раствор щелочи 
до растворения осадка.

Составьте уравнения протекающих реакций в молекуляр­
ном и ионно-молекулярном видах. Назовите полученные соли, 
сравните их окраску. Укажите комплексообразователь и его 
координационное число, лиганды, комплексный ион и его за­
ряд, ионы внешней сферы. Составьте схемы образования 
полученных комплексных ионов.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Напишите формулы следующих комплексных соединений: хлорида 
диамминсеребра(1), хлорида гексааквахрома(Ш), гексафтороалюми- 
ната(Ш) калия. Укажите внешнюю и внутреннюю сферу комплексов, 
комплексообразователи и их координационные числа, лиганды.

2. Найдите заряд иона-комплексообразователя по формулам соеди­
нений:
a) K3[Fe(CN)6]; б) K4[Fe(CN)6]; в) [Cr(H2O)6]CI3.
Составьте названия этих комплексных соединений.

3. Определите заряды комплексных ионов:
a) [Cu(NH3)4]x; б) [BFJ*; в) [Ве(ОН)4]х.

4. Составьте уравнение реакции между иодидом калия и иодидом ртути(П). 
Назовите полученную соль, зная, что комплексные соли ртути(Н) на­
зывают меркуратами (гидраргиратами). Укажите комплексообразо­
ватель и его координационное число, лиганды, комплексный ион и 
его заряд, ионы внешней сферы.

5. Укажите формулы комплексных соединений — электролитов: 
[Co(NH3)3CI3], K3[Fe(CN)6], H[AuCI4], [Ag(NH3)2]CI. Напишите уравне­
ния диссоциации. Назовите комплексные соединения.

6. К раствору массой 200 г с массовой долей хлорида цинка 34% при­
лили 116 см* 1 2 3 4 5 6 раствора с массовой долей гидроксида натрия 32% (р = 
= 1,35 г/см3). Определите массу осадка и массовые доли солей в растворе.
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§11

ОСНОВНЫЕ ХАРАКТЕРИСТИКИ КОВАЛЕНТНОЙ СВЯЗИ

Ковалентную связь количественно характеризуют энергия 
связи, длина связи и валентные углы.

Энергия связи — это количество энергии, выделяющейся при об­
разовании химической связи. Энергия связи служит мерой прочно­
сти связи, от нее во многом зависит реакционная способность ве­
щества. Выражают ее в килоджоулях на моль (кДж/моль).Чем 
больше энергия связи, тем прочнее связь. Например, связь О-Н 
(459 кДж/моль) в молекуле Н2О более прочная, чем связь N-H 
(386 кДж/моль) в молекуле NH3.

Длина связи — это расстояние между ядрами атомов в моле­
куле. Например, длина связи в молекуле С12 равна 0,198 нм, а в 
молекуле Н2 — 0,074 нм.

Энергия и длина связи взаимосвязаны.
Обе эти величины определяются радиусами атомов и степенью 

перекрывания их электронных облаков. Например, в молекулах 
галогеноводородов по мере увеличения радиуса атома галогена 
длина его химической связи с водородом возрастает, а ее энергия 
уменьшается (табл. 17).

Таблица 17
Длина и энергия связей в молекулах галогеноводородов

Связь Длина связи, нм Энергия связи, кДж/моль

H-F 0,092 536

H-CI 0,128 432

Н—Вг 0,142 360

Н-1 0,162 299

С увеличением числа связей между атомами в молекуле длина 
связи уменьшается, а ее энергия увеличивается (табл. 18).

Таблица 18
Длина и энергия одинарной и кратной связей в молекулах F2 и N2

Связь Длина связи, нм Энергия связи, кДж/моль

F-F 0,141 159

N=N 0,109 946
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Валентный угол — это угол между воображаемыми линия­
ми, проведенными через центры ядер химически связанных ато­
мов. Например, связи 0-Н в молекуле воды расположены под 
углом 104,5°:

Н Н

Ковалентная связь обладает специфическими свойствами: на­
сыщаемостью, направленностью, поляризуемостью.

Насыщаемость ковалентной связи — это способность 
атомов образовывать определенное и ограниченное число связей. 
Она определяется числом валентных орбиталей. Например, атом 
водорода может образовать только одну ковалентную связь, 
атомы азота, углерода — не более четырех связей и т. д. 
Благодаря насыщаемости ковалентных связей молекулы и ионы 
имеют определенный состав: Cl2, Н2О, NH+, СН( и др.

Направленность ковалентной связи. В зависимости от формы 
и направления в пространстве электронные орбитали могут 
перекрываться разными способами и образовывать соединения с 
различной геометрической формой молекул.

В зависимости от способа перекрывания орбиталей различают 
сигма(о)- и пи(л)-связи.

а-Связь возникает при перекрывании атомных орбиталей 
вдоль оси, соединяющей ядра взаимодействующих атомов. Она 
образуется при перекрывании двух s-орбиталей, s- и р- или двух 
р-орбиталей (рис. 7). Все одинарные связи являются а-связями.

р р р

00 0ЕХЭ сжзокв
Н О——о H Н о—  • F F • — • F

а б в

Рис. 7. Перекрывание атомных орбиталей при образовании а-связей

п-Связь возникает при перекрывании орбиталей по обе сторо­
ны от оси, соединяющей ядра атомов. В ее образовании могут уча­
ствовать р- (рис. 8) и d-орбитали. При образовании л-связи боковое
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Рис. 8. Боковое 
перекрывание 
р-орбиталей при 
образовании 
я-связи

перекрывание р-орбиталей меньше, чем их пере­
крывание по линии связи в случае образования 
a-связи, поэтому я-связь, как правило, менее 
прочна и ее энергия меньше энергии ст-связи.

Поляризуемость ковалентной связи —
это ее способность изменять свою поляр 
ность под действием внешнего электрическо­
го поля. Внешнее электрическое поле могут 
создавать молекулы или заряженные ионы.
При полной поляризации общая электронная 
пара полностью переходит к атому с наиболь­
шей электроотрицательностью и полярная
ковалентная связь становится ионной (вспомните механизм 
диссоциации молекул хлороводорода под действием молекул 
воды).

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Прочность связи увеличивается в ряду:
а) Н2О-H2S; б) NH3-PH3; в) CS2-CO2; г) N2-O2.

2. Наименьшая длина связи в молекуле: 
a) H2S; б) SF6; в) SO2; г) S03.

3. К раствору массой 100 г с массовой долей гидроксида натрия 10% 
прилили 100 г раствора с массовой долей азотной кислоты 10%. 
Какова среда полученного раствора: кислотная, щелочная, 
нейтральная? Ответ обоснуйте расчетом.

§ 12

ПРОСТРАНСТВЕННОЕ СТРОЕНИЕ МОЛЕКУЛ

ГИБРИДИЗАЦИЯ АТОМНЫХ ОРБИТАЛЕЙ

Часто атомы образуют химические связи с участием электро­
нов, которые находятся в различных состояниях, например 
один на s-, другой — на р-орбитали. Энергия s- и р-орбиталей 
различна, поэтому можно было бы ожидать, что прочность свя­
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зей будет тоже различаться. Но опыт показывает, что они рав­
ноценны. Это явление объясняет теория гибридизации, пред­
ложенная американским ученым Л. Полингом в 1931 г.

Гибридизация — это смешение близких по энергии атомных 
орбиталей разной формы, вследствие которого образуются ги­
бридные орбитали, одинаковые по форме и энергии.

Карл Лайнус Полинг
(1901-1994)

Американский физик, химик и общественный дея­
тель. Автор первых фундаментальных исследований 
по применению квантовой механики к изучению при­
роды химической связи и строения молекул. Он выдви­
нул идею о гибридизации атомных орбиталей и создал 
шкалу электроотрицательности химических элемен­
тов, разработал представления о строении полипептид- 
ной цепи в белках и первым высказал мысль о ее спи­
ральной структуре.

За исследования природы и определение структуры сложных соедине­
ний Полингу в 1954 г. была присуждена Нобелевская премия по химии. За 
активную антивоенную деятельность в 1962 г. он стал лауреатом Нобелев­
ской премии мира.

При гибридизации происходит изменение формы и энергии 
атомных орбиталей и вместо неравноценных, например s- и 
д-орбиталей, образуются гибридные орбитали, которые имеют 
одинаковую энергию и форму. Гибридные орбитали асимме­
тричны и сильно вытянуты по одну сторону от ядра. В перекры­
вании с другими орбиталями участвуют только более вытяну­
тые части гибридных орбиталей. Число гибридных орбиталей 
равно числу исходных. Так, при гибридизации одной s- и одной 
д-орбиталей (sp-гибридизация) возникают две гибридные орби­
тали, расположенные друг относительно друга под углом 180° 
(рис. 9).

Химическая связь, образованная электронами, которые нахо­
дятся на гибридных орбиталях, прочнее связи с участием элек­
тронов негибридных орбиталей, так как перекрывание гибрид­
ных орбиталей с орбиталями других атомов происходит в 
большей степени. Гибридные орбитали образуют только а-связи.
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Рис. 9. Яр-Гибридизация орбиталей: а — s- и р-орбитали; б— две sp-орбитали; 
в — расположение sp-гибридиых орбиталей в пространстве

180

Гибридизации могут подвергаться одноэлектронные и двух 
электронные орбитали с близкими значениями энергии. В ато­
мах с малым значением заряда ядра в гибридизацию вступают s- 
и р-орбитали. Гибридизация наиболее характерна для атомов 
элементов второго периода II—VI групп.

В группах сверху вниз с увеличением радиуса атомов усилива­
ется различие в энергиях s- и р-электронов, поэтому уменьшается 
возможность их гибридизации.

ГЕОМЕТРИЧЕСКАЯ ФОРМА МОЛЕКУЛ

Атомные орбитали, участвующие в образовании связей, и их 
пространственная ориентация определяют геометрическую фор­
му молекул.

Линейные молекулы
Связи в молекулах, имеющих линейную форму, образуются 

при перекрывании:
♦ двух s-орбиталей (s-s-перекрывание), например в молеку­

ле Н2 (см. рис. 7о);
♦ s- и р-орбиталей (s-р-перекрывание), например в молеку­

лах HCI, НВг и др. (см. рис. 7(5);
♦ двух р-орбиталей (р-р-перекрывание), например в молеку­

лах F2, С12, Вг2 и т. д. (см. рис. 7в).
Молекулы линейной формы образуют также атомы некоторых 

элементов II группы с атомами водорода или галогенов (ВеН2, 
ВеГ2). Рассмотрим образование молекулы ВеС12.

Атом бериллия в возбужденном состоянии имеет два неспарен­
ных электрона (2s1 2рг). При образовании связей происходит 
sp-гибридизация, образуются две sp-гибридные орбитали, распо­
ложенные друг относительно друга под углом 180° (см. рис. 9).
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Две sp-гибридные орбитали атома бериллия перекрываются с 
Зр-орбиталями двух атомов хлора, в результате образуется моле­
кула линейной формы (рис. 10).

Cl Be С1

Рис. 10. Схема образования линейной молекулы ВеС12

Треугольные молекулы
Молекулы треугольной формы характерны для галогенидов 

бора, алюминия. Возбужденный атом бора имеет три неспарен­
ных электрона (2s1 2р2). При образовании химической связи про­
исходит s/Агибридизация, образуются три в/Агибридные орби­
тали, которые лежат в одной плоскости и ориентированы друг к 
другу под углом 120° (рис. 11).

При взаимодействии бора с хлором три вр2-гибридные орбита­
ли атома бора перекрываются с Зр орбиталями трех атомов хлора, 
в результате образуется молекула, имеющая форму плоского 
треугольника. Валентный угол в молекуле ВС13 равен 120°.

Рис. 11. вр~-Гибридизация орбиталей: а — одна s- и двер-орбитали; 
б три «р--гибридные орбитали; в — схема образования молекулы BCLО

Тетраэдрические молекулы
Тетраэдрическая форма молекул характерна для соединений 

элементов главной подгруппы IV группы с галогенами, водоро­
дом. Так, атом углерода в возбужденном состоянии имеет четыре 
неспаренных электрона (2s1 2р3). Если происходит вр3-гибридиза- 
ция, то образуются четыре гибридные орбитали, расположенные 
под углом 109,5" (рис. 12).

64



При перекрывании четырех яр3-гибридных орбиталей атома 
углерода с ls-орбиталями четырех атомов водорода образуется 
молекула метана, которая имеет форму тетраэдра. Валентный 
угол равен 109,5°.

Рис. 12. вр3-Гибридизация орбиталей: а — одна s- и три р-орбитали; 
б — четыре «//-гибридные орбитали; 

в — схема образования тетраэдрической молекулы СН4

В гибридизации могут участвовать не только одноэлектронные, 
но и двухэлектронные орбитали. Рассмотрим это на примерах во­
дородных соединений элементов главных подгрупп V и VI групп.

Пирамидальные молекулы
При образовании таких молекул, например молекулы ам­

миака, атом азота так же, как и атом углерода, находится в 
состоянии «//-гибридизации. Но в отличие от атома углерода в 
атоме азота в гибридизации принимают участие не только од­
ноэлектронные орбитали (2р), но и двухэлектронная (2s). В связи 
с этим на трех из четырех вр3-гибридных орбиталей находится по 
одному электрону (одноэлектронные орбитали), эти орбитали об­
разуют связи с тремя атомами водорода. Четвертая орбиталь с не- 
поделенной парой электронов не принима­
ет участия в образовании связи. Молекула 
NH3 имеет форму треугольной пирамиды 
(рис. 13).

В вершине пирамиды находится атом 
азота, в углах основания — атомы водоро­
да. Валентный угол равен 107,3°. Отклоне­
ние значения угла от тетраэдрического 
(109,5°) обусловлено отталкиванием меж-

Рис. 13. Пирамидальная 
молекула NH3
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ДУ неподеленной парой электронов на 
четвертой s/Лгибридной орбитали и свя­
зывающими парами трех остальных орби­
талей, т. е. sp3 гибридная орбиталь с непо­
деленной парой электронов отталкивает от 
себя три остальные орбитали связей N-H. 
При этом валентный угол уменьшается.

В группах с увеличением радиусов ато­
мов (сверху вниз) усиливается различие в 
энергиях s- и р-электронов и уменьшается

возможность гибридизации орбиталей. В связи с этим при образо­
вании молекул водородных соединений других элементов под­
группы азота (РН3, AsH3, SbH3) гибридизация орбиталей не про­
исходит. Связи образуют негибридные (чистые) р-орбитали, 
валентные углы в молекулах равны примерно 90°.

Например, в образовании молекулы фосфина РН3 участвуют 
три неспаренных Зр-электрона атома фосфора и 1 s-электроны 
трех атомов водорода. Зр-Орбитали атома фосфора расположены в 
трех взаимно перпендикулярных направлениях, поэтому связи 
располагаются вдоль трех осей р-орбиталей (рис. 14). Образовав­
шиеся молекулы имеют, как и молекулы аммиака, пирамидаль­
ную форму, но в отличие от молекулы NH3 в молекуле РН3 валент­
ный угол равен 93,3 , а в молекулах AsH3 и SbH3 — соответственно 
91,8° и 91,3°. Из-за взаимного отталкивания одноименно заряжен­
ных атомов водорода валентный угол в этих молекулах несколько 
больше 90°.

Неподеленная пара электронов занимает s-орбиталь и не 
участвует в образовании химической связи.

Угловые молекулы
Рассмотренные особенности образования связей в соединени­

ях элементов главной подгруппы V группы характерны и для во­
дородных соединений элементов главной подгруппы VI группы. 
Так, в молекуле воды атом кислорода так же, как и атом азота в 
молекуле аммиака, находится в состоянии вр3-гибридизации. 
На двух sp -гибридных орбиталях находится по одному электро­
ну, эти орбитали участвуют в образовании связей с двумя атома­
ми водорода.

Две другие вр3-гибридные орбитали содержат неподеленные 
пары электронов и не принимают участия в образовании связи.
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Молекула Н2О имеет угловую форму, 
валентный угол равен 104,5° (рис. 15). 
Еще большее отклонение значения угла 
от тетраэдрического обусловлено оттал­
киванием электронов связей от двух не­
поделенных пар электронов.

Угловую форму имеют также молеку­
лы H2S, H2Se, Н2Те. Однако у других 
элементов подгруппы кислорода (S, Se, Те) 
в образовании связей в соединениях Н2Э 
участвуют чистые р-орбитали, поэтому ва­
лентные углы близки к 90° и составляют 
соответственно 92, 91 и 89,5°.

Рис. 15. Угловая 
молекула воды

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. sp-Гибридизация имеет место в молекуле: 

а) СС14; б) ВеН2; в) ВС13; г) HCI.

2. Установите соответствие между формулой молекулы и типом гибри­
дизации атомных орбиталей центрального атома в ней.

Формула молекулы Тип гибридизации атомных орбиталей

1) CCI4 A)SP
2) AICI3 Б) SP3

3) ВеВг2 В) sp2

4) NH3
3. В растворе массой 73 г с массовой долей хлороводорода 10% 

растворили 2,6 г цинка. Рассчитайте массовую долю соли в 
растворе.

§ 13

ПОЛЯРНОСТЬ МОЛЕКУЛ
В зависимости от природы химических связей и их направления 

в пространстве молекулы могут быть полярными и неполярными. 
Рассмотрим молекулы некоторых веществ, образованных атомами 
элементов разных групп Периодической системы (табл. 19).
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Таблица 19
Пространственная структура (геометрическая форма) 

и тип молекул некоторых соединений

Группы элементов
1 II III IV V VI VII

Примеры
соединений

н2
Na2
HCI

ВеН2
ВеГ2

ВГ3
А1Г3

ЭН4
(СН4)
ЭГ4

(СС14)

РН3
AsH3
SbH3

h2s
H2Se
Н2Те

ci2
Вг2

Тип
гибридизации

sp sp2 sp3
Исклю

чение — 
NH3 
(sp3)

Исклю­
чение — 

н2о 
(sp3)

Форма молекул Ли­
ней­
ная

Ли­
ней­
ная

Плоская
тре­

угольная

Тетра­
эдриче­

ская

Пира­
мидаль­

ная

Угловая Ли­
ней­
ная

Валентный угол 180 180 120 109,5” -90” -90" 180

Число связей 
в молекуле 1 2 3 4 3 2 1

Тип молекулы, 
обусловленный 
ее строением
и видом связи О

пр
ед

е­
ля

ет
ся

 в
и­

до
м

 с
вя

зи Неполярная 
(связи образованы 

гибридными 
орбиталями)

Полярная
Непо­
ляр­
ная

Примечание. Таблицу можно использовать только для рассматриваемых 
соединений.

В двухатомных молекулах разновидность ковалентной связи 
совпадает с типом молекулы. Если молекула образована атомами 
одного элемента (Н2, Cl2, N2), то смещения связывающего элек­
тронного облака не происходит. В этом случае центры тяжести 
положительных и отрицательных зарядов совпадают, поэтому 
такая молекула неполярна. Если соединяющиеся атомы облада­
ют различной электроотрицательностью, то связывающее элек­
тронное облако смещается к более электроотрицательному атому. 
Поэтому центры тяжести положительных и отрицательных заря­
дов в молекуле не совпадают, они находятся на некотором рас­
стоянии I. Такие молекулы называют полярными, или диполями 
(от греч. di(s) — дважды и polos — полюс) (HF, НС1, НВг).
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Диполь — это система, состоящая из двух равных по величи­
не и противоположных по знаку зарядов (5+ и 8-), находящихся 
на некотором расстоянии I (длина диполя) друг от друга. Заря­
ды атомов в молекуле называют эффективными, они меньше 
единицы.

Например, в молекуле НС1 8(С1) = -0,17, 8(H) — +0,17 (от 
заряда электрона):

+0,17 .. -0,17
Н : Н Н : С1:

® 

( = 0 ш

неполярная молекула

/>0
полярная молекула

В многоатомных молекулах связь между атомами может быть 
полярной, а сами молекулы в зависимости от пространствен­
ного строения могут быть как полярными, так и неполярными. 
Например, в молекулах СО2, CS2, СН4, CF4, BF3 и др. связи между 
атомами ковалентные полярные, но молекулы имеют симме­
тричное строение (СО2, CS2 — линейное, СН4, CF4 — тетраэдри­
ческое, BF3, А1С13 — плоское треугольное), поэтому центры тяже­
сти положительных и отрицательных зарядов совпадают и эти 
молекулы неполярны.

В молекулах Н2О, H2S (угловые), NH3, РН3 (пирамидальные) 
связи между атомами ковалентные полярные. Поскольку эти мо­
лекулы асимметричны, то полярность связей в них приводит к 
полярности молекулы:

F8- 

в3'* 1’ •■38"
n

6+HZ г^нй+ 
н8+

полярная молекуланеполярная молекула

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Из приведенных формул выпишите отдельно формулы полярных и 
неполярных молекул: HBr, AICI3, BeF2, l2, H2S, SiH4, CCI4, СО2, РН3.
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2. Неполярна молекула: 

а) Н20; б) SO2; B)SiF4; г) СО.

3. Даны конфигурации валентных электронов атомов двух химических 
элементов: 2s2 2р2 и 3s2 3pJ. Определите элементы, атомам которых 

они соответствуют. Напишите формулу молекулы, образованной ато­
мами этих элементов. Определите тип химической связи в этой мо­
лекуле, составьте ее электронную формулу и изобразите схему пере­
крывания атомных орбиталей. Укажите тип молекулы.

4. Рассчитайте, в каких массовых соотношениях следует смешать 10%-ные 
растворы гидроксида калия и азотной кислоты для получения 
нейтрального раствора нитрата калия. Вычислите массовую долю 
соли в 1аком растворе.

§ 14

ИОННАЯ СВЯЗЬ. СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ

ИОННАЯ СВЯЗЬ

Ионная связь — это связь между противоположно 
заряженными ионами, осуществляемая электро­
статическим притяжением. Она образуется в том 
случае, если атомы элементов резко отличаются по

электроотрицательности (типичные металлы и типичные не­
металлы). Атомы металлов отдают свои валентные электроны 
и превращаются в положительно заряженные ионы, а атомы 
неметаллов принимают электроны и превращаются в отрица­
тельно заряженные ионы. Положительно и отрицательно за­
ряженные ионы притягиваются, образуя ионные соединения.

Например, при образовании хлорида натрия атом натрия 
отдает один электрон и приобретает электронную конфигура­
цию атома стоящего перед ним благородного газа:

Na - е~ = Na+
uNa+ Is2 2s2 2p6 10Ne Is2 2s2 2p6

Атом хлора принимает этот электрон и приобретает электрон­
ную конфигурацию атома стоящего за ним благородного газа:

С1 + е
17С1” Is2 2s2 2р6 3s2 Зр6

= СГ
]8Аг Is2 2s2 2р6 3s2 Зр6
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Между ионами Na+ и СГ возникают силы электростати­
ческого притяжения, в результате чего и образуется ионное сое­
динение — хлорид натрия:

Na+ + СГ = NaCl
Согласно современной теории химической связи механизм 

образования ионной связи такой же, как и ковалентной (пере­
крывание электронных облаков), но с последующим переходом 
общей электронной пары к атому более электроотрицательного 
элемента (рис. 16).

Рис. 16. Механизм образования ионной связи.
Ион Na+ меньше атома натрия, ион СГ больше атома хлора

Следовательно, природа разных типов химической связи еди­
на, и ионную связь рассматривают как предельный случай кова­
лентной полярной связи. В связи с этим введено представление о 
степени ионности связи. Даже в таком соединении, как фторид 
цезия CsF, степень ионности связи составляет только 89%, т. е. 
соединении с чисто ионной связью нет. Степень ионности связи 
возрастает с увеличением разности электроотрицательности (ЭО) 
образующих ее атомов:

Разность ЭО атомов 0 0,5 1,0 1.5 1,7 2,0 2,5 3,0

Степень ионности связи, % 0 6 22 44 50 63 79 89

Считают, что связи с разностью ЭО атомов химических 
элементов больше 1,7 относятся к ионным, а с меньшей к кова-
лентным полярным:

0 0 5+ $"
Н : Н Н :С1: Na+[:C1 :]

ЭО 2,1 2,1 2,1 2,83 0,9 2,83
дэо-о ДЭО = 0,73 ДЭО = 1,93

Ковалентная Ковалентная Ионная
неполярная полярная СВЯЗЬ

связь связь
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Ионная связь, в отличие от ковалентной, не обладает на­
правленностью. Ионы можно представить как заряженные 
шары, силовые поля которых равномерно распределяются во 
всех направлениях в пространстве, поэтому взаимодействие 
между ионами осуществляется одинаково, независимо от 
направления.

Кроме того, взаимодействие двух противоположно заряжен­
ных ионов не приводит к полной компенсации их силовых полей 
(рис. 17). Они сохраняют способность притягивать ионы противо­
положного знака, поэтому ионная связь не обладает насыщаемо­
стью. Следствием описанных особенностей ионной связи являет­
ся соединение ионов в ионную кристаллическую решетку. 
Например, в кристалле хлорида натрия каждый ион Na+ окру­
жен ионами С1 и наоборот (рис. 18). Весь кристалл можно рас­
сматривать как гигантскую молекулу, состоящую из огромного 
числа ионов натрия и хлора. Из кристалла невозможно выделить 
отдельные молекулы, поэтому для ионных соединениий, находя­
щихся в твердом состоянии, понятие «молекула» является услов­
ным. В этом случае более корректно говорить о формульной 
единице вещества. Например, формульная единица хлорида нат­
рия — NaCl. Молекулы же хлорида натрия NaCl образуются 
только в газообразном состоянии.

Рис. 17. Распределение 
электрических силовых полей двух 

разноименных ионов

в Na* О Cl-
Рис. 18. Кристаллическая решетка 

хлорида натрия

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ

Понятие валентности атома применимо к соединениям с кова­
лентной связью (они имеют молекулярное строение). В соедине­
ниях немолекулярного строения отсутствуют ковалентные связи, 
поэтому к ним понятие валентности атома не применимо. По этой 
причине для всех соединений, независимо от вида химических 
связей, введено понятие степени окисления.
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Степень окисления — это условный заряд атома в 
соединении, который вычисляют, исходя из предпо­
ложения, что соединение состоит только из ионов.

Другими словами, при определении значения степени окис­
ления считают, что все электронные пары химических связей 
полностью сместились в сторону более электроотрицательных 
атомов. Значит, при определении значения степени окисле­
ния не учитывается, в какой мере смещаются электроны при
образовании химических связей — частично (полярная связь 
+i -1 +i -1
НС1) или почти полностью (ионная связь NaCl).

Из приведенного определения следует, что степень окисле­
ния в отличие от валентности может иметь положитель­
ное, отрицательное и нулевое значения.

Степень окисления указывают в формуле над символом эле­
мента арабской цифрой, впереди которой ставят знак «+» или

например. +2 _j +3 +з
MgBr2, A1C13, Fe2O3

Правила определения степеней окисления атомов 
в соединениях

1. Степень окисления атомов в молекулах простых веществ 
ООО

(Н„, Cl2, N„ и т. д.), а также в металлах и неметаллах в элементар- 
о о о о

ном состоянии (S, Р, Al, Na и т. д.) равна нулю, так как распре­
деление электронной плотности у них равномерно.

2. При определении степеней окисления атомов в соедине­
ниях с полярными ковалентными связями сравнивают значения 
их электроотрицательностей. При образовании химической свя­
зи электроны смещаются к более электроотрицательным атомам, 
которые поэтому имеют отрицательную степень окисления:

-2 +4 -2 -2 +4 -2
Ot=C^O OJ=S=fO

3. Степень окисления водорода в большинстве соединений 
равна +1 (исключение составляют солеобразные гидриды — сое­
динения водорода с активными металлами, где степень окисле-

+1 -1 +2 -1
ния водорода равна —1, например: NaH, СаН2).

4. Кислород в большинстве соединений проявляет степень 
окисления -2. Исключение составляют:
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+1 -1 +1 -1
♦ пероксиды, например Н2О2, Na2O2, где степень окисле­

ния кислорода равна -1;
+2-1

♦ соединение кислорода с фтором OF2, где степень окисле­
ния кислорода +2, так как фтор самый электроотрицательный 
элемент.

5. Степени окисления металлов главных подгрупп I и II групп 
во всех соединениях соответственно равны +1 и +2, степень окис­
ления алюминия +3.

Во многих случаях степень окисления атома элемента не 
I совпадает с числом образуемых им связей, т. е. не равна ва-
I (шииише | лентности данного атома. Например, в молекулах Н2 и N2 

степени окисления атомов водорода и азота равны нулю, а 
валентности соответственно — I и III, так как атом водорода предоста­
вляет один электрон на образование связи, а атом азота — три:

оо оо
Н:Н (Н-Н) : N ::: N : (N = N)

В связи с этим при определении степени окисления атома в сое­
динении рекомендуется в структурных формулах электронные па­
ры, которые в равной мере принадлежат двум атомам, изображать 
черточкой, а те, которые смещены к более электроотрицательному 
атому, — стрелкой. Например, в молекуле пероксида водорода Н2О, 
степень окисления кислорода равна -1, а валентность — П:

•• •• +i -1 -1 +1
Н:О:О:Н (Н->0 — О-Н)

Довольно часто степени окисления атомов одного элемента в 
соединении разные. Например, рассмотрим нитрат аммония. 
В ионе аммония NH+ степень окисления азота равна -3, а валент­
ность — IV, в нитрат-ионе NO3 (как и в молекуле азотной кисло­
ты) степень окисления азота равна +5, а валентность — IV.

6. Любое вещество электронейтрально, поэтому алгебраиче­
ская сумма положительных степеней окисления должна быть 
равна сумме отрицательных.

Пользуясь этим правилом, можно определить степень окисле­
ния любого атома в соединении. Например, определим степень 
окисления атома марганца в перманганате калия КМпО,. Исходим 
из того, что сумма степеней окисления всех атомов равна нулю:

+1 +7 -2
+1 + х + (-2) - 4 = 0, отсюда х — +7: КМпО4.

7. Алгебраическая сумма положительных и отрицательных 
степеней окисления атомов в сложном ионе равна заряду иона. 
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Например, определим степень окисления атома хрома в ионе 
( Г'г * 1 ' 2х+ (-2) • 7 = -2, отсюда х =+6.

Задание. Определите степени окисления атома угле­
рода и его валентности в угольной кислоте Н2СО3, ме-

' ■ типовом спирте СН3ОН, муравьиной кислоте НСООН, 
формальдегиде НСНО.

Для удобства этапы выполнения этого задания представим в 
виде табл. 20. Таблица 20

Формула соединения Степень
окисления атома 

углерода

Валентность
атома

углеродамолекулярная структурная

+1 х-2 
Н2СО3

О-Н
Ot=C

ЧО—Н
+4 IV

х+1-2+1
СН3ОН

Н
1

н — с — О-Н
t
Н

-2 IV

+1 х -2-2+1 
НСООН

/О
н-*с

4 О-Н
+2 IV

+1 х +1 -2
НСНО

-О
н -» c'z

^н
0 IV

Итак, валентность атома углерода в рассматриваемых соеди­
нениях равна IV, степень окисления имеет различные значения.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Из приведенных формул соединений выпишите формулы веществ с 
ионной связью: PCI3, СО2, AICI3, Cl2, CaCI2, Na2O. Составьте схемы их 
образования и укажите число атомов всех элементов в формульных 
единицах этих веществ.

2. Наиболее выражен ионный характер связи в соединении: 
а)НС1; б) KCI; в) LiCI; г) NaCl.

3. Определите валентности и степени окисления атома азота по 
формулам: N2, NH3, N2H4, NH*, KNO2, KNO3, NH4NO3.
При выполнении задания составьте таблицу, аналогичную табл. 20.
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4. Установите соответствие между формулой частицы и степенью 
окисления атома фосфора в ней.
Формула частицы Степень окисления
1) НРО^ А)+1

2) Р4 Б)-3
3) КН2РО2 В) +5
4) РН41 Г) О

5. Рассчитайте, в каких массовых соотношениях следует смешать 20%-ные 
растворы гидроксида натрия и серной кислоты для получения 
нейтрального раствора сульфата натрия. Вычислите массовую долю 
соли в таком растворе.

§ 15

ВОДОРОДНАЯ СВЯЗЬ

Образование водородной связи обусловлено спецификой водо­
рода как элемента, атом которого состоит из протона и электрона. 
В соединениях водорода с атомами более электроотрицательных 
элементов на атоме водорода возникает частичный положитель­
ный заряд. Такой атом может взаимодействовать с неподеленны- 
ми парами электронов атома более электроотрицательного эле­
мента соседней молекулы, в результате между молекулами 
возникает дополнительная межмолекулярная водородная связь*.

Водородная связь — это связь, которая образуется между 
положительно заряженным атомом водорода одной молекулы и 
отрицательно заряженным атомом сильно электроотрица 
тельного элемента другой молекулы.

Чем больше электроотрицательность атома, с которым соеди­
няется атом водорода, тем больше энергия водородной связи.

Водородная связь наиболее характерна для соединений фтора 
и кислорода, менее — для соединений азота. Образование водо­
родной связи приводит к ассоциации (соединению) молекул.

Рассмотрим образование водородной связи между двумя моле­
кулами воды. В молекуле воды связь О-Н сильно полярная. На 
атоме кислорода сосредоточен отрицательный заряд, а на атомах

Водородная связь может быть и внутримолекулярной. С такой водород­
ной связью вы познакомитесь при изучении органической химии.
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водорода — положительный. Это приводит к притяжению атома 
водорода одной молекулы воды к атому кислорода другой молеку­
лы — возникает водородная связь (ее обозначают тремя точками):

2S- 25" 25-
5+ •• 5+ ■■ 6+
Н-0 : + Н-0 : = Н-0

1 6+Н 5+ 5+

х 2б"5+ •• 
Н-О: 

IН8+н Н
водородная связь

В кристаллах льда, снега каждая молекула воды связана водо­
родными связями с четырьмя соседними — за счет двух атомов 
водорода и двух неподеленных электронных пар атома кислорода 
(рис. 19). Следовательно, образование водородной связи обуслов­
лено как электростатическим, так и донорно-акцепторным взаи­
модействием. В результате образуется ажурная (с большими пу­
стотами) структура льда. Из-за этого плотность льда меньше, чем 
плотность воды (рис. 20).

Рис. 19. Структура льда

Рис. 20. Лед 
плавает в воде

Способностью к ассоциации обладают молекулы как неорганиче­
ских, так и органических соединений (вода, аммиак, спирты и др.).

Водородная связь, как и ковалентная, 
имеет направленность в пространстве и насы­
щаемость.

Длина водородной связи больше длины 
обычной ковалентной связи, энергия — в 
10-20 раз меньше. В связи с этим водородные 
связи малоустойчивы и довольно легко разры­
ваются (например, при таянии льда и кипении 
воды). Но на разрыв этих связей требуется до­
полнительная энергия, поэтому температуры
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плавления и кипения веществ, в которых молекулы ассоцииро­
ваны, оказываются выше, чем у подобных веществ, но без водо­
родных связей. Например, между молекулами фтороводорода и 
воды образуются водородные связи, а между молекулами хлоро­
водорода и сероводорода — практически нет (табл. 21).

Таблица 21
Влияние водородной связи 

на температуры плавления и кипения веществ

Вещество 'пл. °C t °C‘КИП’ Вещество 'пл. °C / Ор‘КИП’

HF -83,36 + 19,52 н2о 0 + 100,00

HCI -114,00 -85,08 H2S -85,54 -60,35

Водородная связь служит причиной некоторых важных осо­
бенностей воды — вещества, которое играет огромную роль в про­
цессах, протекающих в живой и неживой природе. Она в значи­
тельной мере определяет свойства и таких биологически важных 
веществ, как белки и нуклеиновые кислоты, а поэтому имеет 
большое значение в химии жизненных процессов.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

ф 1. Энергия водородной связи увеличивается в ряду:

а) Н2О-HF-NH3; в) HF-H2O-NH3;

б) NH3—-HF—Н2О; г) NH3—Н2О—HF.

2. Наибольшее значение имеет энергия водородной связи между 
молекулами:

a) HCI; б) HF; в) NH3; г) Н2О.

3. Метан и вода имеют примерно одинаковую относительную молекуляр­
ную массу и примерно равное число электронов в молекулах. Однако 
они резко отличаются температурами плавления (/ДЛ(СН4) = -182,5 °C) 
и кипения ('КИП(СН4) = -161,6 °C). Чем это объясняется?

4. Вода — одно из немногих веществ, которые в твердом состоянии 
обладают меньшей плотностью, чем в жидком. Как вы думаете, чем 
это объясняется?

5. Через раствор объемом 178,6 см3 (р = 1,12 г/см3) с массовой долей 
гидроксида натрия 5% пропустили 3,36 л (н. у.) оксида cepbi(IV). 
Определите массовые доли солей в полученном растворе.
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§ 16

МЕЖМОЛЕКУЛЯРНЫЕ ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ

В веществах с молекулярной структурой (кислород, вода, 
иод, хлороводород, этиловый спирт и др.) имеют место межмоле­
кулярные взаимодействия.

Силы межмолекулярного взаимодействия, называемые 
также ван-дер-ваальсовыми (по имени голландского физико- 
химика Я. Ван дер Ваальса), значительно слабее ковалентных, 
ионных или металлических связей. Так, если энергия химиче­
ской связи составляет 125-420 кДж/моль, то энергия межмоле­
кулярного взаимодействия — 8-45 кДж/моль. Межмолекуляр­
ные силы быстро ослабевают при увеличении расстояния между 
молекулами. Они проявляются при переходе вещества из газооб­
разного состояния в жидкое, при кристаллизации сжиженных 
газов и других процессах. В основе ван-дер-ваальсовых сил ле­
жит электростатическое взаимодействие диполей. В различ­
ных веществах механизм возникновения диполей различен, по­
этому различают три типа межмолекулярного взаимодействия: 
ориентационное, индукционное и дисперсионное (рис. 21).

В •--------; А А В 1=0 ,=о

ва
Рис. 21. Взаимодействие молекул: 

а — ориентационное; б — индукционное; в — дисперсионное

Ориентационное взаимодействие проявляется в веществах, 
состоящих из полярных молекул, например Н2О, НО, NH3 и др. 
При сближении полярные молекулы ориентируются друг отно­
сительно друга так, что между противоположно заряженными 
полюсами диполей возникают силы электростатического 
притяжения (рис. 21а). Чем больше полярность молекул, тем 
больше силы ориентационного взаимодействия (табл. 22). Те­
пловое движение молекул препятствует их взаимной ориента­
ции, поэтому повышение температуры ослабляет ориентацион­
ное взаимодействие.
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Таблица 22
Ориентационная, индукционная и дисперсионная 

составляющие ван-дер-ваальсовых сил некоторых веществ

Вещество
Вклад сил (в %)

ориентационных индукционных дисперсионных

Аг 0 0 100
сн4 0 0 100
Н2 0 0 100

NH3 45.0 5,3 49,7
III 0,1 0,4 99,5

НВг 3.3 2,2 94,5
HCI 14,4 4,2 81,4
Н2О 76,9 4,1 19,0

Индукционное взаимодействие проявляется в смесях, содер­
жащих полярные и неполярные молекулы. В этом случае под 
действием электрического поля полярной молекулы А происхо­
дит поляризация неполярной молекулы В. В результате в непо­
лярной молекуле возникает временный индуцированный (наве­
денный) диполь. Между постоянным диполем молекулы А и 
наведенным диполем молекулы В возникает межмолекулярное 
взаимодействие, которое называют индукционным (рис. 216). 
В отличие от ориентационного индукционное взаимодействие 
не зависит от температуры, но зависит от напряженности элек­
трического поля полярной молекулы и поляризуемости непо­
лярной молекулы.

Дисперсионное взаимодействие характерно для неполярных 
молекул. Например, благородные газы, молекулы которых не­
полярны, при понижении температуры переходят в жидкое, а 
затем в твердое состояние. При этом взаимодействие между 
частицами усиливается. Вследствие движения электронов и ко­
лебаний ядер в молекуле (атоме) происходит смещение электро­
нов относительно ядер. В результате этого в молекуле (атоме) 
возникает диполь, который существует очень короткое время 
(мгновенный диполь). Он, в свою очередь, поляризует соседнюю 
молекулу, вызывая в ней образование мгновенного наведенного 
диполя. Между возникшими диполями осуществляется межмо­
лекулярное дисперсионное взаимодействие (рис. 21в). Оно тем
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больше, чем легче поляризуется молекула или атом и чем мень­
ше расстояние между взаимодействующими частицами.

Следует отметить, что при взаимодействии молекул в опре­
деленной мере проявляются все три типа межмолекулярных 
сил. В зависимости от полярности и поляризуемости молекул 
преобладает тот или другой вид межмолекулярного взаимо­
действия (см. табл. 22).

Сравнивая данные табл. 22, легко увидеть, что:
♦ чем больше полярность молекул, тем больше вклад ори­

ентационных сил;
♦ в ряду однотипных веществ дисперсионное взаимодей­

ствие возрастает с увеличением размеров атомов, составляю­
щих молекулы этих веществ;

♦ вклад индукционных сил, как правило, мал.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. За счет каких связей удерживаются: а) атомы в молекуле серы; 
б) молекулы серы в кристалле?

2. Для испарения 1 моль жидкого хлороводорода требуется 16 кДж 
теплоты, а для диссоциации 1 моль хлороводорода на атомы — 
431 кДж. Объясните, почему различаются эти энергетические 
затраты.

3. Укажите тип взаимодействия между молекулами: 
а) Кг; б) H2S; в) N2; г) СО2.

4. Укажите природу сил взаимодействия в кристаллах:
а) хлорида кальция; б) воды; в) кремния; г) аргона.

5. Ориентационное взаимодействие наибольшее между моле­
кулами:

а) РН3; б) H2S; в) H2Se; г) NH3.

§17

ГАЗООБРАЗНЫЕ, ЖИДКИЕ И ТВЕРДЫЕ ВЕЩЕСТВА

Из курса физики и повседневой жизни вам известно, что в за­
висимости от условий окружающей среды, и в первую очередь от 
температуры и давления, вещества могут находиться в одном из 
трех основных агрегатных состояний: газообразном, жидком и
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твердом*. Каждое агрегатное состояние отличается от другого распо­
ложением частиц друг относительно друга и характером их движе­
ния. При переходе вещества из одного состояния в другое состав его 
частиц не изменяется, изменяется лишь их взаимное расположение.

ГАЗООБРАЗНОЕ СОСТОЯНИЕ

В газообразном состоянии вещество не имеет собственной фор­
мы и объема. Оно занимает весь предоставленный ему объем и 
принимает форму сосуда. Газы обладают большой сжимаемостью 
и образуют однородные смеси. Эти свойства газов обусловлены 
тем, что расстояния между их молекулами в десятки раз превы­
шают размер самих молекул (рис. 22а). На таком расстоянии 
практически отсутствует межмолекулярное взаимодействие. Га­
зообразное состояние характеризуется полной неупорядоченно­
стью расположения молекул друг относительно друга. Молекулы 
в газах движутся хаотически.

°°°° ° о°
г

° °°оо о о и
°°о О ° 

° о

V

г
Рис. 22. Расположение частиц в: 

а — газе; б — жидкости; в — аморфном теле; г — кристалле

Если газы в смеси не реагируют между собой, то они сохраняют 
свою химическую индивидуальность, и поэтому многие физико­
химические свойства таких систем могут быть выведены по пра 
вилу аддитивности-, суммированием характеристик образую­
щих их газов с учетом их мольных долей. Например, средняя 
молярная масса смеси газов X, Y, Z определяется так:

М(Х + Y + Z) = х(Х) ■ М(Х) + X(Y) • M(Y) + x(Z) • M(Z),

гдех(Х), x(Y), x(Z) — мольные доли газов X, Y, Z;
M(X), M(Y), M(Z) — молярные массы газов X, Y, Z.

Четвертое агрегатное состояние — плазма, которая представляет собой 
ионизированный газ.
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ЖИДКОЕ СОСТОЯНИЕ

В отличие от газов, в жидкостях молекулы расположены бли­
же друг к другу и удерживаются силами межмолекулярного взаи­
модействия (рис. 226). Это подтверждает, например, тот факт, что 
один объем воды образуется в результате конденсации 1300 объе­
мов пара. Расстояние между частицами в жидкостях невелико, по­
этому жидкости обладают незначительной сжимаемостью, при 
данной температуре им присущ определенный объем. Чтобы за­
метно уменьшить их объем, требуется очень большое давление. 
В то же время силы межмолекулярного притяжения в жидкостях 
недостаточно велики, чтобы придать им определенную форму. Мо­
лекулы в жидкости свободно перемещаются друг относительно 
друга, поэтому жидкости обладают текучестью и приобретают 
форму содержащего их сосуда.

Следовательно, жидкости по структуре и свойствам занимают 
промежуточное положение между газообразными и твердыми ве­
ществами. С повышением температуры жидкости усиливается бес­
порядок во взаимном расположении частиц, что приближает их к 
газам. При понижении температуры упорядоченность внутренней 
структуры возрастает, что сближает их с твердыми веществами. 

ТВЕРДОЕ СОСТОЯНИЕ

В твердом агрегатном состоянии среднее расстояние между 
образующими вещество частицами сопоставимо с их размерами, 
а энергия взаимодействия значительно превышает их среднюю 
кинетическую энергию. Частицы, образующие твердое веще­
ство, не могут свободно перемещаться друг относительно друга, 
они лишь совершают колебательные движения около положе­
ния равновесия. Этим объясняются наличие у твердых веществ 
определенного объема и формы, их механическая прочность и 
незначительная сжимаемость. В зависимости от строения и фи­
зических свойств твердые вещества подразделяют на аморфные 
и кристаллические.

Аморфное состояние
Вещества в аморфном состоянии характеризуются некоторой 

упорядоченностью частиц, расположенных только в непосред­
ственной близости друг от друга (так называемый ближний по­
рядок) (рис. 22в), поэтому они изотропны, т. е. их физические 
свойства не зависят от направления.
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Рис. 23. Пятно расплавленного воска на поверхности: а — стекла: б — гипса

Проведем опыт. Нанесем на поверхность стекла тонкий слой 
расплавленного воска и дадим ему застыть. Коснемся застывшего 
вещества раскаленной иглой. Вокруг иглы воск расплавится. При 
этом пятно расплавленного воска примет форму круга (рис. 23а). 
Следовательно, теплопроводность стекла не зависит от направ­
ления.

Аморфные вещества не имеют определенной температуры 
плавления. При нагревании они постепенно размягчаются, начи­
нают растекаться и, наконец, становятся жидкими. При охлаж­
дении они так же постепенно затвердевают.

Аморфные вещества по структуре представляют собой переох­
лажденные жидкости. Подобно жидкостям они проявляют свой­
ства текучести, т. е. при длительном действии сравнительно не­
больших сил постепенно изменяют свою форму.

Примерами веществ в аморфном состоянии могут служить сте­
кла, смолы, клеи, большинство полимеров и т. д. 

Кристаллическое состояние
Большинство твердых веществ в окружающем нас мире явля­

ются кристаллическими. Для этого состояния характерно строго 
определенное расположение частиц во всем объеме кристалла 
(дальний порядок) (рис. 22г), поэтому в отличие от аморфных кри­
сталлические вещества обладают анизотропией, т. е. их физи­
ческие свойства (прочность, теплопроводность и т. д.) неодинако­
вы в различных направлениях. Так, если вышеописанный опыт 
проделать на гладкой поверхности гипса, то пятно расплавленно­
го воска примет форму эллипса (рис. 23(5). Значит, теплопровод­
ность гипса в одном направлении более высокая, чем в других.

Кристаллическое вещество в отличие от аморфного плавится 
при строго определенной температуре, которую называют 
температурой плавления. Температура плавления — одно из 
важнейших физических свойств вещества, измеряя ее, можно 
определить чистоту данного вещества.
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Рис. 24. Основные типы кристаллических решеток: 

а — ионная; б— атомная; в — молекулярная; г — металлическая

Типы кристаллических решеток
В зависимости от вида частиц, находящихся в 
узлах кристаллической решетки, и от характера 
связи между ними различают четыре типа кри­

сталлических решеток: ионные, атомные, молекулярные и 
металлические (рис. 24).

В узлах ионных кристаллических решеток находятся, 
чередуясь, положительно и отрицательно заряженные ионы 
(рис. 24а), связанные электростатическими силами взаимодей­
ствия (ионной связью). Ионную решетку имеют кристаллы 
большинства солей, некоторых оксидов и гидроксидов. Ионы, 
составляющие решетку, могут быть как простыми (С1 , Вг ), так 
и сложными (SO4, N03). Связи между ионами в кристалле проч­
ные, поэтому вещества с ионной решеткой обладают высокой 
твердостью и термостойкостью, они тугоплавки и малплету- 
чи, в твердом состоянии не проводят электрический ток и те­
пло, диссоциируют в полярных растворителях (исключение — 
оксиды ), их растворы и расплавы электропровод ны.

Ионные соединения хрупкие, поскольку при смещении 
слоев в кристаллах с ионной решеткой рядом оказываются 
одноименно заряженные ионы, и вследствие их взаимного 
отталкивания кристалл разрушается.

В узлах атомных решеток находятся атомы (рис. 246), кото­
рые связаны ковалентной связью. К веществам с атомной 
решеткой относятся некоторые простые вещества, например ал­
маз, кремний, германий, бор, а также сложные вещества, такие, 
как кварц, карбид кремния и др. По прочности атомные ре­
шетки превосходят ионные. Вследствие этого вещества с 
атомными кристаллическими решетками обладают более вы­
сокой твердостью, тугоплавкостью, они не проводят тепло и 
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электрический ток (кроме германия и кремния, которые 
являются полупроводниками) и практически не растворимы 
ни в каких растворителях.

В узлах молекулярных решеток находятся молекулы (по­
лярные или неполярные), состоящие из атомов, связанных ко­
валентной полярной или ковалентной неполярной связью. 
В кристалле эти молекулы удерживаются слабыми (по сравне­
нию с ионной и ковалентной связями) межмолекулярными си­
лами (рис. 24е). Поэтому вещества с молекулярной решеткой 
имеют малую твердость и низкие температуры плавления и 
кипения, высокую летучесть, многие из них при комнатной 
температуре являются жидкостями или газами, обладают 
запахом, они не проводят электрический ток и нерастворимы 
или малорастворимы в полярных раствори телях.

Молекулярную кристаллическую решетку образуют моле­
кулы галогенов и галогеноводородов, азота, фосфора, кислоро­
да, серы, благородных газов (их молекулы одноатомные), во­
дорода, воды, аммиака, углекислого газа («сухой лед») и 
большинства органических соединений (твердый метан, бен­
зол, фенол и т. д.).

В узлах металлических решеток (рис. 24г) находятся поло­
жительные ионы металлов, которые связаны между собой ме­
таллической связью.

Металлическая связь — это связь между ионами метал 
лов и относительно свободными электронами, движущимися 
по всему объему кристалла.

Она характерна для металлов в твердом и жидком состоя­
ниях. Атомы металлов имеют небольшое число валентных элек­
тронов, но много свободных валентных орбиталей. Например, в 
атоме магния на два валентных электрона приходится девять 
валентных орбиталей (одна 3s, три Зр и пять 3d). Кроме этого, 
атомы металлов обладают большими радиусами, поэтому ва­
лентные электроны слабо удерживаются в атоме и перемещают­
ся по всему кристаллу.

В отличие от ковалентной связи металлическая связь не 
имеет направленности и не обладает насыщаемостью.

Особенности металлической связи определяют общие физи­
ческие и механические свойства металлов: металлический 
блеск и непрозрачность, хорошую тепло- и электропровод­
ность, ковкость и пластичность.
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В заключение рассмотрим влияние электронных конфигура­
ций атомов элементов на структуру и физические свойства про­
стых веществ, образованных ими (табл. 23).

Зависимость типа кристаллической решетки простого вещества 
от положения химического элемента в Периодической системе

Таблица 23

Период
Группа

I II Ill IV V VI VII VIII

1 н2 He

2 Li Be В с n2 o2 F2 Ne

3 Na Mg Al Si P4 S8 ci2 Ar

4 К Са . . Ga Ge As Se Br2 Kr

5 Rb Sr . In Sn Sb Те *2 Xe

Тип кристалличе­
ской решетки Металлическая Атом­

ная
Молеку­
лярная

Примечание. Простые вещества, образованные остальными элементами (кроме радо­
на), имеют металлическую решетку.

В Периодической системе в начале периодов расположены хи­
мические элементы, атомы которых содержат на внешнем уровне 
небольшое число электронов, а образованные ими простые веще­
ства имеют металлическую решетку. Далее следуют элементы с 
большим числом электронов на внешнем уровне атома, образую­
щие простые вещества с атомной решеткой. И завершают перио­
ды элементы, атомы которых образуют простые вещества, имею­
щие молекулярную решетку.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Приведите примеры явлений перехода веществ из одного агрегатно­
го состояния в другое.

2. Как вы думаете, почему старые оконные стекла внизу несколько тол­
ще, чем в верхней части?
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3. Из приведенных формул выпишите отдельно формулы веществ с: 
а) ионной; б) атомной; в) молекулярной; г) металлической решеткой: 
Na, MgCI2> СаО, С6Н12О6, Аг (тв.), НВг (тв.), Fe, СН4(тв.), K2SO4, SiC. 
Для каждого соединения с ионной кристаллической решеткой 
укажите число атомов всех элементов в формульной единице 
вещества.

4. Объясните, почему «сухой лед» СО2 при обычной температуре испа­
ряется, а кварц Si09 — тугоплавок.

5. Установите соответствие между 
кристаллической решетки. 
Название вещества
1) Кремнезем
2) Калийная селитра
3) Графит
4) «Сухой лед»

названием вещества и типом его

Тип кристаллической решетки
A) Металлическая
Б) Молекулярная
B) Ионная
Г) Атомная

6. В двух емкостях объемом 10 и 40 л (н. у.) находятся соответственно 
газообразные оксид азота(Н) и воздух. Емкости соединили тонкой 
трубкой и газы перемешали. Определите объемную долю (%) про­
дукта реакции в образовавшейся смеси.



Глава III

Химические реакции
и закономерности
их протекания

§ 18

ЭНЕРГЕТИКА ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

При химических реакциях одни вещества превращаются в 
другие. При этом происходит разрыв одних химических 
связей и образование других, поэтому химические реакции со­
провождаются выделением или поглощением энергии в раз­
личных формах (теплота, свет, работа расширения образовав­
шихся газов).

ТЕПЛОВЫЕ ЭФФЕКТЫ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

Вам известно, что при образовании связей выделяется энер­
гия (см. § 8), поэтому если бы реакции протекали только между 
свободными атомами, то все они сопровождались бы выделением 
энергии. Но химические реакции, как правило, протекают меж­
ду молекулами веществ.

Сравним количество энергии, выделяющейся при образова­
нии молекулы НС1 из атомов водорода Н и хлора С1, с количе­
ством энергии, выделяющейся при образовании этой же молеку­
лы из простых веществ Н2 и С12:

Н + С1 = НС1 + 431,4 кДж/моль
g Н2 + | С12 = НС1 + 92,30 кДж/моль

Энергия взаимодействия простых веществ меньше энергии 
взаимодействия свободных атомов, так как часть энергии затра­
чивается на разрыв связей в молекулах водорода (Н-Н) и хлора 
(С1-С1).

В зависимости от соотношений энергий разрыва и образова­
ния соответствующих связей наблюдается выделение или погло­
щение теплоты.
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Реакции, которые протекают с выделением теплоты, назы­
вают экзотермическими, например:

Н2 + С12 = 2НС1 + 184,6 кДж
На разрыв связей в молекулах Н2 (£(Н2) = 435,9 кДж/моль) 

и С12 (Е(С12) = 242,3 кДж/моль) затрачивается меньше энергии, 
чем ее выделяется при образовании связей в молекулах 
НС1 (£(НС1) = 431,4 кДж/моль):

2-431,4 >435,9+ 242,3

Реакции, которые протекают с поглощением теплоты, на­
зывают эндотермическими, например:

N2 + О2 = 2NO - 180,74 кДж
На разрыв связей в молекулах N2 (Е(N2) = 945,43 кДж/моль) 

и О2 (-Е(О2) = 498,38 кДж/моль) энергии затрачивается больше, чем 
ее выделяется при образовании связей в молекулах N0 (£(N0) = 
= 631,5 кДж/моль):

2 • 631,5 < 945,43 + 498,38

Количество теплоты, которое выделяется или поглощается 
при протекании реакции, называют тепловым эффектом ре­
акции. Его обозначают символом Q и выражают в килоджоулях 
(кДж). Для экзотермических реакций Q > О (+Q), для эндотерми­
ческих реакций Q< О (-<?).

Тепловой эффект реакции зависит от условий ее протекания, 
поэтому его определяют при давлении 101,3 кПа, или 1 атм, и 
температуре 25 °C, или 298 К. Эти условия называют стандарт­
ными.

Тепловой эффект реакции при стандартных условиях выра­
жают через изменение энтальпии КН°г реакции

Энтальпия Н — это величина, которая характеризует 
запас энергии вещества. Если энергия продуктов реакции 
меньше, чем исходных веществ, то КН < 0. Это экзотермическая 
реакция. Если же энергия продуктов реакции больше, чем 
исходных веществ, то АН >0 — реакция эндотермическая. 
Следовательно, знак величины КН противоположен знаку Q:

♦ экзотермическая реакция +Q и -ДЯ°;
♦ эндотермическая реакция -Q и +КН°.
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ТЕРМОХИМИЧЕСКИЕ УРАВНЕНИЯ

Уравнения реакций, в которых указаны тепловые эффекты 
реакций и агрегатное состояние веществ, называют термохи­
мическими.

В термохимических уравнениях обязательно указывают 
агрегатное состояние исходных веществ и продуктов реакции: 
г. — газообразное, ж. — жидкое, тв. — твердое. Значение 
теплового эффекта реакции &Н° записывают после уравнения и 
отделяют от него точкой с запятой. Например, термохимическое 
уравнение образования жидкой воды из простых веществ может 
быть записано двумя способами:

2Н2 (г.) - О2 (г.) = 2Н2О(ж.) + 571,68 кДж

2Н2 (г.) + О2 (г.) = 2Н2О(ж.); ДН° =-571,68 кДж

Это термохимическое уравнение показывает, что при взаимо­
действии 2 моль водорода и 1 моль кислорода образуется 2 моль 
воды и выделяется 571,68 кДж теплоты. Следовательно, в дан­
ном случае энергия продуктов реакции меньше, чем исходных 
веществ.

Чтобы показать тепловой эффект при образовании 1 моль ве­
щества, в термохимических уравнениях применяют дробные 
коэффициенты:

Н2(г.) + ~ О2 (г.) = Н2О(ж.); ДЯ° =-285,84 кДж

Очевидно, что если реакция соединения протекает с выделе­
нием теплоты, то обратная ей реакция разложения будет идти с 
поглощением теплоты. Так, изменение энтальпии при образова­
нии одного моля воды равно -285,84 кДж, а при разложении од­
ного моля воды +285,84 кДж.

По термохимическим уравнениям реакций можно проводить 
различные расчеты.

ЗАКОН ГЕССА

Большинство термохимических расчетов основано на законе 
Гесса:

тепловой эффект химической реакции при постоянном да­
влении или постоянном объеме зависит только от природы и 
физического состояния исходных веществ и продуктов, но не 
зависит от пути перехода из начального состояния в конечное.
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Герман Иванович Гесс
(1802—1850)

Русский химик, один из основоположников термо­
химии. Открыл (1840) основной закон термохимии, 
названный его именем. Исследовал каталитические 
свойства платины, состав кавказской нефти. Написал 
учебник химии, который многие годы был основным 
для всех учебных заведений России.

Например, тепловой эффект реакции окисления углерода до 
оксида углерода(1У) не зависит от того, проводят ли это окисле­
ние в одну стадию, сжигая уголь, или r дяе стадии, получая 
сначала угарный газ, а затем сжигая его до углекислого газа:

в одну стадию С (тв.) + О2 (г.) = СО2 (г.); ДЯ° 

первая стадия С (тв.) + |О2 (г.) = СО (г.); ДН° 

вторая стадия СО (г.) + |О2 (г.) = СО2 (г.); ДЯ“

Графически это можно выразить в виде схемы:

с, О/ [со.
&н° \ Хдн; 

со, |о2

Согласно закону Гесса тепловые эффекты связаны между со­
бой соотношением Д7/° = Д/Д + ДН2, пользуясь которым можно 
определить один из них, если другие два известны. Таким обра­
зом, на основании закона Гесса можно рассчитать тепловые эф­
фекты реакций, для которых экспериментально измерить их не­
возможно. Например, практически невозможно измерить 
теплоту окисления углерода до оксида углерода(И), так как про­
дукт реакции всегда будет состоять из смеси оксидов углерода. 
Но экспериментально можно измерить теплоту полного сгорания 
углерода до углекислого газа (ДЯ° = -393,52 кДж/моль) и тепло­
ту сгорания угарного газа до углекислого (ДН^ = -283 кДж/моль). 
Имея эти данные, по закону Гесса легко рассчитать теплоту 
окисления углерода до оксида углерода(И), т. е. &Н°:

\Н°2 = ЬН\ - \Н°3;
ЬН°2 = -393,52 - (-283) = -110,52 (кДж/моль).
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ТЕПЛОТЫ ОБРАЗОВАНИЯ ХИМИЧЕСКИХ СОЕДИНЕНИЙ.
ТЕРМОХИМИЧЕСКИЕ РАСЧЕТЫ

При расчетах тепловых эффектов химических реакций на ос­
нове закона Гесса используют теплоты (энтальпии) образования 
соединений, которые определены при стандартных условиях.

Стандартная теплота (энтальпия) образования соедине­
ния — это количество теплоты, которое выделяется или погло­
щается при образовании 1 моль химического соединения в стан­
дартных условиях из простых веществ, устойчивых в этих 
условиях. Например, из двух аллотропных модификаций кисло­
рода (кислород О2 и озон О3) в стандартных условиях устойчивой 
формой является кислород О2.

Стандартную теплоту образования выражают в килоджоулях 
на моль (кДж/моль) и обозначают &Н°293 (иногда индексы опуска­
ют). Чем меньше значение теплоты образования, тем выше устой­
чивость соединения при стандартных условиях.

Стандартную теплоту (энтальпию) образования простого 
вещества принимают равной нулю.

Стандартные теплоты (энтальпии) образования некоторых 
веществ приведены в табл. 24.

Таблица 24
Стандартные теплоты (энтальпии) образования некоторых веществ

Вещество Состо­
яние

AHjgg,
кДж/моль

Вещество Состо­
яние

^298’
кДж/моль

С2Н2 Г. 226,75 SO2 г. -296,90

N0 г. 90,40 nh4ci ТВ. -315,39
с2н4 г. 52,28 Na2S ТВ. -372,0

no2 г. 33,0 СО2 г. -393,52

H2S г. -20,15 SO3 г. -396,10
HBr г. -34,12 NaCl ТВ. -411,10
NH3 г. -46,19 KCI ТВ. -435,90
CH4 г. -74,85 MgO ТВ. -602,1
c2H6 г. -84,67 CaO ТВ. -635,50

HCI г. -92,30 Fe2O3 ТВ. -822,10

со г. -110,52 Ca(OH)2 ТВ. -986,50

С2Н5ОН г. -235,31 Na2co3 ТВ. -1130,90

Н2О г. -241,88 CaCOg ТВ. -1206,90

С2Н5ОН ж. -277,60 ai2o3 ТВ. -1669,80

Н20 ж. -285,84 ai2(SO4)3 ТВ. -3442,0
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Тепловой эффект химической реакции легко рассчитать, если 
известны теплоты образования всех участвующих в ней веществ, 
на основании следствия из закона Гесса:

тепловой эффект химической реакции равен сумме теплот 
образования продуктов реакции за вычетом суммы теплот 
образования исходных веществ с учетом стехиометриче­
ских коэффициентов в уравнении реакции.

Так, для реакции аА + ЬВ = сС + dD

реакции = (сАЯ°(С) + dMT(D)) - (аДН°(А) + 6ДЯ°(В)),

где Д^реакции — тепловой эффект химической реакции; 
a, b,c,d — стехиометрические коэффициенты;
ДН°(А) и АН°(В) — теплоты образования исходных веществ; 
ДН(С) и Д/Г(1Э) — теплоты образования продуктов реакции.

Задача. При взаимодействии свежеприготовленного 
кристаллического оксида алюминия и газообразного 
оксида серы(У1) получен кристаллический сульфат 

. Составьте термохимическое уравнение реакции, вы- 
основании стандартных теплот образования веществ 

(табл. 24) ее тепловой эффект. Укажите, какая это реакция — 
экзотермическая или эндотермическая.

Решение
1. Составляем уравнение реакции:

A12O3 + 3SO3 = A12(SO4)3
2. Вычисляем тепловой эффект реакции.
Согласно следствию из закона Гесса

“̂реакции = Д# °(A12(SO4)3, тв.) - ((ДЯ°(А12О3, ТВ.) + 3Atf°(SO3, г.)).
Подставив в это уравнение значения величин из табл. 24, по­

лучаем:
^реакции = “3442,0 - (-1669,8 + 3 • (-396,1)) = -583,9 (кДж).

Тепловой эффект реакции равен -583,9 кДж, следовательно, 
реакция экзотермическая, протекает с выделением теплоты.

3. Записываем термохимическое уравнение реакции: 
А12О3(тв.) + 3SO3(r.) = A12(SO4)3(tb.); ДЯ;еакции = -583,9 кДж.

Ответ: ЬН^лти1И = -583,9 кДж.
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ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Приведите примеры химических реакций, при которых энергия 
системы: а) уменьшается; б) увеличивается. Как называют такие 
реакции?

2. При сгорании 8 г кальция выделилось 127 кДж теплоты. Составьте 
термохимическое уравнение реакции.

3. Определите, выделяется или поглощается энергия в реакции 
Н2 + Вг2 = 2НВг, если известно, что:
а) при разрыве химической связи в молекулах Н2 поглощается 
435,9 кДж/моль энергии;
б) при разрыве химической связи в молекулах Вг2 поглощается 
192 кДж/моль энергии;
в) при образовании новой химической связи в молекулах НВг вы­
деляется 360 кДж/моль энергии.

4. По термохимическому уравнению
С (тв.) + О2(г.) = СО2(Г.); ДНореакции = -393,52 кДж 
определите:
а) количество теплоты, выделившейся при сгорании 480 г угля;
б) объем образующегося оксида углерода(1\/) (н. у.), если выделяется 
1181 кДж теплоты.

5. Составьте термохимическое уравнение реакции горения ацетилена, 
вычислив на основании стандартных теплот образования веществ 
(табл. 24) ее тепловой эффект.

6. По термохимическому уравнению
2NH3(r.) + SO3(r.) + Н2О (г.) = (NH4)2SO4(tb.); ДЯ°реакции = -451 кДж 
рассчитайте теплоту образования сульфата аммония. Для 
вычислений используйте стандартные теплоты образования 
веществ (табл. 24).

§ 19

ПОНЯТИЕ ОБ ЭНТРОПИИ

Проведем опыт с поваренной солью. В кристаллическом состоя 
нии вещество представляет собой упорядоченную систему, ионы 
Na+ и СГ расположены в узлах кристаллической решетки в строго
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определенном порядке. Поместим хлорид натрия в воду и будем 
наблюдать самопроизвольный процесс растворения соли. Растворе­
ние хлорида натрия сопровождается нарушением регулярности 
кристаллической решетки, в растворе ионы распределены беспо­
рядочно. Движущей силой процесса растворения хлорида нат­
рия является стремление ионов натрия и хлора перейти из более 
упорядоченного в менее упорядоченное состояние. Количествен­
ной характеристикой неупорядоченности системы служит 
энтропия.

Энтропия (S) — мера неупорядоченности (степени беспоряд­
ка) системы. Чем больше беспорядок, тем выше энтропия. Та­
ким образом, при переходе системы из более упорядоченного в 
менее упорядоченное состояние энтропия возрастает.

Энтропия увеличивается в процессе:
♦ растворения кристаллических веществ;
♦ расширения газов;
♦ фазовых превращений, в ходе которых вещество перехо­

дит из твердого в жидкое и газообразное состояние;
♦ возгонки.

Уменьшением энтропии сопровождаются обратные процессы:
♦ сжатие газов;
♦ конденсация и кристаллизация веществ;
♦ полимеризация.

Переход системы из менее упорядоченного состояния в более 
упорядоченное связан с уменьшением энтропии, и самопроиз­
вольное протекание подобного процесса маловероятно. Так, не­
вероятно, чтобы ионы натрия и хлора в растворе сами собой со­
ставили кристаллическую решетку.

Энтропию веществ, как и их энтальпию образования, отно­
сят к стандартным условиям. Энтропию одного моля вещества 
в его стандартном состоянии называют стандартной энтропи 
ей. Ее обозначают S°98 и выражают в Дж/(моль-К). В отличие 
от энтальпии энтропия простых веществ не равна нулю. Стан­
дартные энтропии некоторых веществ приведены в табл. 25.
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Таблица 25
Стандартные энтропии некоторых веществ

Вещество
С°° 298’

Дж/(моль-К)
Вещество

Со
° 298’

Дж/(МОЛЬ’К)

С (графит) 5,74 КОН (тв.) 59,41

СО (г.) 197,91 Pb(NO3)2 (тв.) 213,0

СО2(г.) 213,65 NH3(r.) 192,5

СаО (тв.) 39,7 NH4NO3 (тв.) 150,6

СаСО3 (тв.) 92,9 HNO3 (ж.) 156,16

С12(г.) 223,0 NO2 (г.) 240,45

СгО3 (тв.) 72 О2 (г.) 205,03

Fe (тв.) 27,15 О3(г.) 238,8

FeS (тв.) 67,36 S(tb.) 33,18

Н2 (г.) 130,59 Si (тв.) 18,72

Н2О(г.) 188,74 SiCI4 (г.) 239,7

Н2О (ж.) 69,94 РЬО (тв.) 66,0

Н2О (тв.) 39,33 ZnO (тв.) 43,5

Изменение энтропии в ходе химической реакции, как и из­
менение энтальпии, вычисляют, основываясь на следствии из 
закона Гесса: изменение энтропии химической реакции равно 
сумме энтропий продуктов реакции за вычетом суммы эн­
тропий исходных веществ с учетом стехиометрических ко­
эффициентов в уравнении реакции.

Так, для химической реакции аА + ЬВ = сС + dD 

AS = (cS(C) + dS(D)) - (aS(A) + 6S(B)).

Задача. На основании стандартных энтропий ве­
ществ (табл. 25) вычислите изменение энтропии при 
полном разложении двух молей нитрата свинца.

Решение
1. Составим уравнение реакции:

2Pb(NO3)z (тв.) = 2РЬО (тв.) + 4NO2 (г.) + О2 (г.)
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2. Вычислим изменение энтропии реакции.
Согласно следствию из закона Гесса 

^реакции = (2S°(PbO, ТВ.) + 4S’(NO2, Г.) + S°(O2, г.)) -
- 2S°(Pb(NO3)2, ТВ.).

Подставим в это уравнение значения соответствующих 
величин и получим:

^реакции = (2 ’ 66,0 + 4 • 240,45 + 205,03) - (2 • 213,0) =
= +872,83 (Дж/К).

Ответ: AS°eOK4HI[ = +872,83 Дж/К.

Об изменении энтропии в ходе реакции можно судить по изме­
нению объема системы. Например, при разложении нитрата 
свинца из твердой соли образуются твердый оксид и два газа, 
объем увеличивается, следовательно, энтропия возрастает.

Напротив, в процессе образования воды

2Н2 (г.) + О2 (г.) = 2Н2О (г.); AS° = -88,6 Дж/К 
3 моль газа 2 моль газа

объем системы уменьшается, возрастает упорядоченность, энтро­
пия при этом уменьшается (AS° < 0).

Если же реакция протекает между твердыми веществами, то 
объем системы и ее энтропия практически не изменяются:

Fe (тв.) + S (тв.) = FeS (тв.); AS0 = -7,03 Дж/К

То же самое относится и к процессам, в которых число 
молекул газообразных веществ не изменяется, например:

С (графит) + О2 (г.) = СО2 (г.); Д5° = 2,83 Дж/К

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Приведите примеры химических реакций, при которых энтропия 
системы: а) увеличивается; б) уменьшается.

2. Сравните значения стандартной энтропии воды в газообразном, 
жидком и кристаллическом состояниях (см. данные табл. 25). 
Объясните различия этих значений.
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3. Выскажите предположения о характере изменения энтропии (AS > О 
или AS < 0) в следующих процессах:

а) NH3(г.) + HNO3 (ж.) = NH4NO3 (тв.); в)СаСО3 (тв.) = СаО(тв.) + СО2(г.);

б) 2СО (г.) + О2 (г.) = 2СО2 (г.); г) Si (тв.) + 2С12(г.) = SiCI4(r.).

Для проверки высказанных суждений вычислите изменение энтро­
пии в этих процессах, используя значения стандартной энтропии 
веществ (табл. 25).

4. Объясните, почему при растворении в воде соли (KCI, NaCl) энтропия 
системы увеличивается (AS° > 0), а при растворении газов 
(СО2, SO2) — уменьшается (AS° < 0).

§20

ЭНЕРГИЯ ГИББСА

К настоящему моменту вам известно, что одни процессы 
протекают самопроизвольно, другие — нет. Так, иод самопро­
извольно растворяется в спирте, сахар — в воде. Вода самопро­
извольно испаряется из открытого сосуда. Во всех этих слу­
чаях происходит переход системы из более упорядоченного 
состояния в менее упорядоченное, что сопровождается возра­
станием энтропии (AS > 0).

В то же время система стремится перейти в состояние с наи­
меньшей (минимальной) энергией. Благодаря этому происхо­
дит объединение частиц в более сложные частицы, например 
образование молекул из атомов. Этот процесс сопровождается 
выделением энергии (вспомните причины образования моле­
кул из атомов, см. рис. 6), и система переходит из состояния 
менее упорядоченного (свободные атомы) в состояние более 
упорядоченное (атомы объединены в молекулы)- Переход 
системы в состояние с наименьшей энергией характеризуется 
уменьшением энтальпии (ДН < 0).

Таким образом, возможность протекания физического или 
химического процесса определяют два фактора — изменение 
энтальпии и энтропии. Следовательно, чтобы ответить на во­
прос о возможности или невозможности осуществления про­
цесса, необходимо учитывать как изменение энтальпии АН,
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так и изменение энтропии AS. Для сравнения этих величин их 
следует выразить в одинаковых единицах. Поскольку ЛЯ вы­
ражена в кДж/моль, a AS — в ДжДмоль • К), то AS надо умно­
жить на абсолютную температуру (Г). Величину АЯ называют 
энтальпийным фактором, a TAS — энтропийным фактором 
процесса. Эти два фактора объединены в уравнение:

AG = ДЯ - TAS,
где G — энергия Гиббса (названа по имени американского 
физикохимика, одного из основателей химической термо­
динамики).

Данное уравнение характеризует изменение энергии 
Гиббса, которое связано с энтальпийным и энтропийным фак­
торами процесса. Оно применимо к процессам, протекающим 
при постоянных температуре и давлении.

По изменению энергии Гиббса AG можно судить о возмож­
ности или невозможности протекания реакции.

Реакция может протекать самопроизвольно, если AG имеет 
отрицательное значение:

AG <0 — реакция возможна.
Следовательно, самопроизвольному протеканию процес­

са способствуют понижение энтальпийного фактора (АЯ < 0, 
реакция экзотермическая) и возрастание энтропийного 
(7'AS > 0).

Положительное значение изменения энергии Гиббса свиде­
тельствует о невозможности самопроизвольного осуществле­
ния реакции в данных условиях:

AG >0 — реакция невозможна.
Если же AG = 0, то действие одного фактора уравновеши­

вает действие другого: ДЯ = TAS. Это означает, что система 
(реакция) в данных условиях находится в состоянии химиче­
ского равновесия:

AG = 0 — система находится 
в состоянии химического равновесия.

Рассчитать изменение энергии Гиббса химической реак­
ции и тем самым выяснить возможность ее протекания не­
сложно.
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-рЗадача. На основании стандартных теплот образо- 
вания (табл. 24) и стандартных энтропий веществ 
(табл. 25) вычислите изменение энергии Гиббса

реакции, протекающей по уравнению
СО (г.) + Н2О (ж.) = СО2 (г.) + Н2 (г.)

Возможна ли эта реакция при стандартных условиях? 

Решение
1. Вычисляем тепловой эффект реакции:

4Н" - (-393,52 + 0) - (-110,52 - 285,84) - 2,85 (кДж).реякции

2. Вычисляем изменение энтропии реакции:

ASреакции = ES“npo,-EAs:

as: = (213,65 + 130,59) - (197,91 + 69,94) = 76.39 (Дж/К) =реакции
= 0,07639 (кДж/К).

3. Находим &G° ИИ:
AG° = ДЯ° - TAS0;

AG° = 2,85 - 298 • 0,07639 = -19,91 (кДж).реакции ’ 7

Поскольку AG° < 0, то эта реакция в стандартных условиях 
возможна.

Ответ: AG°peaKiiHH = -19,91 кДж.

Заметим, что отрицательное значение изменения энергии 
Гиббса указывает лишь на принципиальную возможность ре­
акции и ничего не говорит о ее скорости. Скорость реакции 
может быть так мала, что образования продуктов реакции не 
удается заметить. В этих случаях для увеличения скорости 
реакции необходимо подобрать катализатор.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Определите знаки факторов АН и 7AS для каждой из следующих 
реакций:
a) 2SO2 (г.) + О2 (г.) = 2SO3 (г.); б) 2SO3 (г.) = 2SO2 (г.) + О2 (г.).
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2. Определите, возможно ли полное сгорание метана в стандартных
условиях, если = -802,2 кДж; Д5°реакции = -110,1 Дж/К.

3. Вычислите изменение энергии Гиббса в реакции синтеза аммиака: 
а) в стандартных условиях; б) при 350 °C. Эта реакция характери­
зуется следующими величинами: ДН°реакции = -92 кДж, AS°peamkIl1 = 
= -201 Дж/К. Укажите, при какой из этих температур имеется 
принципиальная возможность получения аммиака.

4. На основании стандартных теплот образования (табл. 24) и 
стандартных энтропий веществ (табл. 25) вычислите AG° для 
реакций, протекающих по уравнениям:
а) СаО (тв.) + СО2 (г.) = СаСОд (тв.);
б) СО2 (г.) + Н2 (г.) = СО (г.) + Н2О (ж.).

Возможны ли эти реакции при стандартных условиях?

§21_____________________

СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ.
ЭЛЕМЕНТАРНЫЕ И СЛОЖНЫЕ РЕАКЦИИ

ПОНЯТИЕ О СКОРОСТИ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ

Из курса химии 9 класса вам известно, что химические реак­
ции протекают с различными скоростями: некоторые — за малые 
доли секунды, другие — очень медленно. Например, практиче­
ски мгновенно протекает реакция нейтрализации кислоты ще­
лочью при комнатной температуре, медленно — ржавление желе­
за. А химические превращения горных пород (например, гранита 
в глину) протекают в течение тысячелетий. Кроме того, одна и та 
же реакция может в одних условиях, например при повышенной 
температуре, протекать быстро, а в других — при низкой 
температуре — медленно.

Знание скоростей химических реакций имеет большое практи­
ческое значение. Так, при производстве того или иного вещества 
от скорости реакции зависят размеры аппаратуры, масса выраба­
тываемого продукта.

Количественной характеристикой быстроты течения химиче­
ской реакции является ее скорость.

Скорость химической реакции - это изменение концентра­
ций исходных веществ или продуктов реакции в единицу времени.
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О скорости реакции можно судить по изменению концентра­
ции как вступившего в реакцию, так и образовавшегося веще­
ства, поскольку все участвующие в реакции вещества связаны 
между собой количественными соотношениями согласно уравне­
нию реакции.

Скорость реакции с течением времени меняется, поэтому опре­
деляют среднее значение скорости реакции за определенный про­
межуток времени.

Допустим, что в закрытом сосуде протекает реакция 

A+B=D+E
Концентрация вещества А в первоначальный момент времени 

т, составляла ср а в момент времени т2 — с2. Тогда средняя ско­
рость реакции v рассчитывается по формуле:

с2(А) - с/А) = _ Ас (А),
V~ Tg-T! ~ АТ

где Ас = c2-Cj — изменение концентрации вещества А за проме­
жуток времени Ат =

Концентрацию с выражают в молях на литр (мол ь/л), а время т 
в секундах, поэтому скорость реакции будет выражена в 
моль/(л-с).

Скорость химической реакции — величина положительная. 
Знак «минус» в правой части равенства стоит потому, что по мере 
протекания реакции концентрация исходного вещества (реагента) 
уменьшается (Ас < 0). Если скорость
реакции определяют по изменению 
концентрации одного из продуктов 
реакции, то в правой части ставят 
знак «плюс», так как концентрация 
продуктов реакции увеличивается 
(Ас > 0) (рис. 25).

Концентрацию веществ, выра­
женную в моль/л, можно рассчи­
тать по формуле:

Рис. 25. Изменение концентра­
ции одного из исходных 
веществ (реагентов) и одного из 
продуктов реакции во времени

v

где v — количество вещества, моль; 
V — объем реакционной системы, л.
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Тогда

Следовательно,

ц = ± АУ
Г-Ат ’

где Ду — изменение количества вещества, участвующего в 
реакции.

Говоря о скорости химических реакций, следует иметь в виду, 
что характер взаимодействия зависит от агрегатного состояния 
веществ. По этому признаку различают гомогенные и гетероген­
ные реакции.

Гомогенные реакции — это реакции, при 
протекании которых отсутствует поверх­
ность раздела между взаимодействующими ве­

ществами (все реагенты находятся в одной фазе*). Они
протекают во всем объеме. Это взаимодействия между газо­
образными веществами, реакции, протекающие в растворах 
между электролитами и неэлектролитами, и др.:

2NO (г.) + 02(г.) = 2NO2(r.)
NaOH (р-р) + HNO3(p-p) = NaNO3(p-p) + Н2О (ж.)

Скорость гомогенной реакции определяется изменением 
количества вещества, вступившего в реакцию или образовав­
шегося в результате реакции за единицу времени в единице 
объема.

Гетерогенные реакции — это реакции, при протекании 
которых реагенты отделены друг от друга поверхностью 
раздела (вещества находятся в разных фазах).

К ним относятся, например, реакции горения твердого то­
плива, взаимодействие металлов с кислотами, водой и др.:

С(тв.) + О2(г.) = СО2(г.)
Си(ОН)2 (тв.) + 2НС1 (р-р) = СиС12(р-р) + 2Н2О (ж.)

NH3 (г.) + НС1 (р-р) = NH4C1 (р-р)

Фаза — это совокупность однородных частей системы, обладающих 
одинаковыми химическим составом и свойствами и отделенных от осталь­
ных частей системы поверхностью раздела.
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Химическое взаимодействие в гетерогенных реакциях проис­
ходит только на поверхности раздела между веществами. 
В связи с этим скорость гетерогенной реакции определяется изме­
нением количества вещества, вступившего в реакцию или образо­
вавшегося в результате реакции за единицу времени на единице 
поверхности.

ЭЛЕМЕНТАРНЫЕ И СЛОЖНЫЕ РЕАКЦИИ

Химические реакции редко протекают в одну стадию, как их 
принято записывать. Обычно они протекают в несколько стадий 
через образование промежуточных соединений, поэтому в химии 
обращают большое внимание на механизм протекания реакций.

По механизму протекания различают элементарные и слож­
ные реакции.

Элементарные (простые) реакции — это реакции, протекаю­
щие в одну стадию. Уравнение такой реакции отражает и ее меха­
низм. Например:

2NO2 = N2O4 
СО + NO2 = СО2 + NO

Общее число элементарных реакций незначительно. Боль­
шинство же химических реакций представляют собой сложные 
процессы, протекающие в несколько стадий, т. е. состоящие из 
нескольких элементарных процессов, в которых кроме молекул 
могут участвовать ионы, радикалы (это нейтральные атомы или 
группы атомов с неспаренным электроном) и другие частицы. 
Вследствие этого суммарные уравнения таких реакций не отра­
жают их реальный механизм. Они лишь свидетельствуют о том, 
какие вещества и в каких количествах вступают в реакцию, а ка­
кие образуются. Между тем в большинстве случаев механизм ре­
акции очень сложен.

Например, реакция между водородом и хлором описывается 
относительно простым уравнением:

Н2(г.) + С12 (г.)== 2НС1 (г.)
В действительности она имеет сложный механизм и относится к 

так называемым цепным реакциям.. Процесс начинается с расще­
пления молекул хлора на атомы (радикалы) за счет энергии света 
или тепла:
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:ClU|Cl~:Cl- + -Cl:

радикалы

Так происходит зарождение цепи. Затем начинается процесс 
развития цепи, который включает две чередующиеся стадии:

1. Радикал хлора реагирует с молекулой водорода, образуя мо­
лекулу хлороводорода и радикал водорода:

:С1- + нЦн = HCI + - Н
радикал

2. Образовавшийся радикал взаимодействует с молекулой хло­
ра, образуя молекулу НС1 и радикал хлора:

•Н- + :СГ:-]С1:-НС1 + -С1:
радикал

Таким образом, превращение исходных веществ в конечный 
продукт протекает через последовательную цепь элементарных 
актов, что можно представить следующей схемой:
•Cl + H9— НС1 + -Н 

+
С1, —НС1 + -С1 

+
н2 — НС1 + -Н

+
С12-* НС1+ С1ит. д.

Суммарное же уравнение Н2 + Cl2^= 2НС1 только показывает, 
какие вещества вступают в реакцию и образуются в результате нее.

Следовательно, механизм реакции — это последователь­
ность элементарных стадии, через которые проходят реаген 
ты, превращаясь в продукты реакции.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Вычислите среднюю скорость реакции СО + NO2 = СО2 + N0, если 
начальная концентрация оксида углерода(И) была равна 2 моль/л, 
а через 5 с стала 0,5 моль/л.

2. Некоторая реакция протекает со средней скоростью 0,2 моль/(л • с). 
Вычислите концентрацию одного из реагентов через 20 с после
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начала реакции, если начальная концентрация его составляла 
6 моль/л.

3. Через некоторое время после начала реакции ЗА + В = 2С + D кон­
центрации веществ составляли: с(А) = 3 моль/л; с(В) = 1 моль/л; 
с(С) = 0,8 моль/л. Вычислите исходные концентрации веществ А и В.

4. В сосуде объемом 5 л смешали кислород количеством вещества 2 моль 
и оксид азота(Н) количеством вещества 3 моль.Образовался оксид азо- 
Ta(IV), количество вещества которого через 5 с составило 2,5 моль. 
Определите среднюю скорость реакции по оксиду азота(Н) и количе­
ство вещества каждого из газов, находящихся в сосуде после реакции.

§22 _________

ФАКТОРЫ, ВЛИЯЮЩИЕ НА СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

Скорость химической реакции зависит от нескольких факторов.

ПРИРОДА РЕАГИРУЮЩИХ ВЕЩЕСТВ

Как вы знаете, реакционная активность веществ 
определяется характером химических связей в 
веществах и их строением. Так, галогены (фтор, 

бром) с одним и тем же веществом — водородом реагируют
с различными скоростями. Фтор взаимодействует с водоро­
дом очень быстро (со взрывом) уже при обычных условиях, 
а бром — медленно даже при нагревании. Вещества с ионны­
ми и полярными ковалентными связями взаимодействуют 
друг с другом с большими скоростями, чем соединения с ма­
лополярными и неполярными связями, поэтому реакции 
между органическими веществами (они образованы малопо­
лярными и неполярными связями) протекают более медлен­
но, чем между неорганическими (многие из которых относят­
ся к ионным соединениям).
Проведем опыт. В пробирку нальем 1 см3 разбавленного ра­

створа перманганата калия и 5 см3 5% -ного раствора серной ки­
слоты. Полученный раствор разольем примерно поровну в две 
пробирки. В одну из них добавим 4-5 капель раствора сульфита 
калия (неорганическое вещество), во вторую 4—5 капель этилово­
го спирта (органическое вещество). Мы увидим, что в пробирке, в
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которую был добавлен сульфит калия, обесцвечивание раство­
ра происходит значительно быстрее. Уравнения протекающих 
реакций:

2КМпО4 + 3H2SO4 + 5K2SO3 = 2MnSO4 + 6K2SO4 + 3H2O 
реакция протекает быстро

2КМпО4 + 3H2SO4 + 5С2Н5ОН = 2MnSO4 + 5CH;jCHO + K2SO4 + 8Н2О 
реакция протекает более медленно

КОНЦЕНТРАЦИЯ РЕАГЕНТОВ

{Ж-, Для того чтобы молекулы двух веществ могли всту­
пить во взаимодействие, они должны столкнуться. 
Число столкновений пропорционально числу ча­

стиц реагирующих веществ в единице объема, т. е. концентра­
ции вещества.

Известно, что горение веществ в чистом кислороде происхо­
дит активнее, чем в воздухе, где концентрация кислорода почти 
в пять раз меньше. Убедимся в этом на опыте. Один сосуд запол­
ним воздухом, а другой кислородом. В каждый из этих сосудов 
внесем одинаковые порции горящей серы (рис. 26). Отметим, 
что в кислороде сера горит более интенсивно и сгорает быстрее.
Количественно зависимость скорости элементарной реакции 

от концентрации реагирующих веществ выражают законом 
действующих масс (сформулирован норвежскими учеными 
К. Гульдбергом и П. Вааге в 1867 г.):

скорость элементарной химической реакции при данной тем­
пературе прямо пропорциональна произведению молярных 
концентраций реагирующих веществ в степенях, равных их 
стехиометрическим коэффициентам.

а б

Рис. 26. Горение серы: 
а — в воздухе; 
б — в кислороде

Например, для элементарной гомоген­
ной реакции, записанной в общем виде

аА + ЬВ = сС + dD,

математически этот закон выражается 
соотношением:

v = k с°(А) • съ(В), 

где v — скорость реакции;
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с(А) и с(В) — молярные концентрации реагирующих веществ; 
а и b — стехиометрические коэ4)фициенты;
k — константа скорости реакции. Она зависит от природы реа­
гирующих веществ, температуры, катализатора, но не зависит от 
концентрации реагирующих веществ. Значение k численно равно 
скорости реакции (о = k) при концентрациях реагирующих ве­
ществ, равных 1 моль/л (с(А) = с(В) = 1 моль/л).

Выражение зависимости скорости реакции от концентрации 
называют кинетическим уравнением реакции.

Например, кинетическое уравнение элементарной реакции 
2NO2 = N2O4:

и = k c2(NO2).

Като Максимилиан Гульдберг
(1836-1902)

Норвежский физикохимик. Основные научные ра­
боты — в области химической кинетики и термодина­
мики. Совместно с норвежским ученым П. Вааге 
(1833-1900) установил закон действующих масс и 
разработал его молекулярно-кинетическую интерпре­
тацию. Вывел уравнения для вычисления коэффици­
ентов расширения тел, теплот плавления и тепло­
емкостей.

Для сложных химических реакций закон действующих масс 
применим к каждой отдельной стадии и неприменим ко всей ре­
акции в целом, т. е. к суммарному уравнению. Так, для реакции 
между водородом и хлором кинетическое уравнение можно 
записать только для отдельных стадий, которые являются эле­
ментарными реакциями:

Uj = кх с(С1) • с(Н2); о2 = k2 с(Н) • с(С12)

В связи с этим при использовании закона действующих масс 
без рассмотрения механизма реакций будем допускать, что хи­
мическое превращение происходит в одну стадию.

Если реакция протекает в гетерогенной системе, например газ — 
твердое вещество, то столкновения между частицами происходят 
лишь на поверхности раздела, и скорость реакции зависит толь­
ко от концентрации газообразного вещества. Поэтому концен­
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трация твердого вещества не входит в кинетическое уравнение. 
Например, для гетерогенной реакции горения серы

S(tb.) + O2 = SO2
закон действующих масс может быть выражен следующим 
уравнением:

р = йе(О2),

т. е. скорость реакции пропорциональна только концентрации 
кислорода.

Константа скорости гетерогенных реакций зависит от площа­
ди поверхности раздела фаз.

T’MMiePf4] Задача. Вычислите, во сколько раз увеличится 
скорость реакции 2NO + О2 = 2NO2, если повысить

***-“ концентрацию N0 в два раза.

Решение
1. Составляем для данной реакции кинетическое уравнение:

и = k c2(NO) • с(02).

2. Обозначим концентрацию N0 через а, концентрацию 02 — 
через Ь, тогда кинетическое уравнение реакции примет вид:

Pj = ka2b.

3. Определяем скорость реакции при увеличении концентра­
ции N0 в два раза:

c(NO) = 2а, с(02) = Ь, тогда v2 = k(2a)2b = 4ka2b.

4. Находим отношение скоростей:
р2 4ka2b _
Pj ka2b

Ответ: скорость реакции увеличится в четыре раза.

ТЕМПЕРАТУРА

Скорость химической реакции обычно возрастает с повышени­
ем температуры. Так, реакция образования воды из водорода и 
кислорода

2Н2 + 02 = 2Н2О
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при комнатной температуре практически не происходит, на­
столько мала ее скорость при этих условиях; при 400 °C она про­
текает очень медленно, при 500 °C — быстрее, а при температуре 
700 °C осуществляется мгновенно, со взрывом.

Зависимость скорости реакции от температуры приближенно 
определяется правилом Вант-Гоффа:
повышение температуры на каждые 10 градусов увеличивает 
скорость большинства реакций в 2-4 раза.

Математически эта зависимость выражается формулой:

Здесь Oj и v2 — скорости реакции при начальной tr и конечной 
t2 температурах;

Y — температурный коэффициент скорости реакции, кото­
рый показывает, во сколько раз увеличивается скорость реакции 
при повышении температуры на 10 градусов (у = 2 - 4).

Это правило выполняется лишь в определенном интервале 
температур.

Якоб Хендрик Вант-Гофф
(1852-1911)

Голландский физикохимик. Разработал теорию про­
странственного расположения атомов в молекуле. Ис­
следовал кинетику химических реакций. Заложил осно­
вы количественной теории разбавленных растворов, 
показав, что растворенные вещества аналогичны веще­
ствам в газообразном состоянии и что к разбавленным 
растворам могут быть применены газовые законы. Вы­
вел закон осмотического давления (закон Вант-Гоффа).

Вант-Гофф — первый лауреат Нобелевской премии по химии.

Тешите Задача. При температуре 10 °C некоторая реакция за­
канчивается за 32 мин. Вычислите, через какое время 
закончится эта реакция при 50 °C, если температур­

ный коэффициент скорости реакции равен 3.

* Более точно зависимость скорости химической реакции от температуры 
выражается уравнением С. Аррениуса, которое рассматривают в курсе 
физической химии.
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Дано: 
t, = 10 °C 
t2 = 50 °C 
Tj = 32 мин 
Y = 3

Решение
1. Находим, во сколько раз увеличится ско­

рость этой реакции при повышении температу­
ры от 10 до 50 °C:

Найти: х.
50-10

^. = 3 10 = з4 = 81 (раз).г

В соответствии с правилом Вант-Гоффа при увеличении 
температуры от 10 до 50 °C скорость реакции возрастет в 81 раз.

2. Находим время, за которое закончится эта реакция при 
50 °C:

т2 = 32 мин : 81 = 0,4 мин = 24 с.

Ответ: при температуре 50°С реакция заканчивается за 24 с.

Почему же температура оказывает столь сильное влияние на 
скорость реакции?

Одно из условий химического взаимодействия — столкнове­
ние частиц. Однако этого недостаточно, так как только малая до­
ля соударений приводит к реакции. Так, в обычных условиях чи­
сло столкновений, испытываемых каждой молекулой газа, 
достигает десятков миллиардов в секунду. Если бы каждое из них 
приводило к взаимодействию, то все реакции между газами 
протекали бы практически мгновенно. В действительности же 
этого не происходит. Возможность взаимодействия между части­
цами при столкновении зависит от их состояния. В среднем энер­
гия молекул, например, газа при каждой температуре постоянна, 
однако всегда в нем имеются молекулы, которые обладают в дан­
ный момент большим запасом энергии — такие молекулы более 
реакционноспособны.

Частицы, обладающие повышенным запасом энергии, доста­
точным для осуществления данной реакции в определенных 
условиях, называют активными.

Химические реакции протекают при столкновении активных 
частиц. С повышением температуры резко возрастает их доля и, 
следовательно, скорость химической реакции.

Неактивные частицы можно перевести в активное состояние, 
для этого им нужно сообщить дополнительную энергию.
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Энергия, необходимая для перевода 1 моль вещества из неак­
тивного состояния в активное, называется энергией активации.

Значение энергии активации Ея зависит от природы реагирую­
щих веществ. При одинаковых условиях наибольшую скорость 
имеют те реакции, для которых энергия активации меньше. Если 
энергия активации меньше 40 кДж/моль, то большая часть со­
ударений частиц реагирующих веществ приводит к взаимодей­
ствию. Пример — реакции ионного обмена, которые протекают 
практически мгновенно.

Чем выше энергия активации, тем меньше число активных мо­
лекул. Если энергия активации реакции больше 120 кДж/моль, 
то лишь ничтожная доля столкновений между частицами приво­
дит к взаимодействию. Скорость таких реакций очень мала. Ре­
акцией с высокой энергией активации является синтез аммиака 
из азота и водорода. Протекание этой реакции при комнатной 
температуре практически невозможно.

Реакции с промежуточными значениями энергии активации 
(40-120 кДж/моль) протекают со средними скоростями (взаимо­
действие цинка с раствором серной кислоты, обесцвечивание 
бромной воды этиленом и др.).

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Приведенные пары веществ расположите в порядке увеличения ско­
рости реакции между ними:
а) раствор HCI и раствор AgNO3; в) раствор HCI и Мд;
б) раствор СН3СООН и Мд; г) сера и железо.

2. С наибольшей скоростью при комнатной температуре протекает 
реакция между:

a) NH3(r.) и HCI (г.); б)А1иО2; в) Fe2O3 и Н2; r)ZnnAgNO3.

3. Почему в домашних и производственных условиях для сохранения 
продуктов питания пользуются холодильниками?

4. Составьте кинетические уравнения для реакций:
а) СО + NO2 = СО2 + NO; в) 2NO2 = N2O4;
б) С (тв.) + СО2 (г.) = 2СО (г.); г) 2NO + Cl2 = 2NOCI.

5. Вычислите, как изменится скорость химической реакции 2NO + О2 = 2NO2:
а) при уменьшении концентрации исходных веществ в три раза;
б) при увеличении давления в три раза.
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6. Вычислите, как изменится скорость реакции:
а) при повышении температуры на 50 °C;
б) при понижении температуры на 30 °C.
Температурный коэффициент скорости реакции равен 4.

§23

КАТАЛИЗАТОРЫ

Большое влияние на скорость химических реакций оказывает 
присутствие некоторых веществ. Одни из них увеличивают ско­
рость реакции. Например, в роли ускорителя часто выступает во­
да. Если поместить в тигель или фарфоровую чашку немного сме­
си порошкообразного алюминия с предварительно растертым в 
порошок иодом и тщательно перемешать ее стеклянной палочкой, 
видимых изменений не наблюдается. Однако достаточно к этой 
смеси добавить одну каплю воды (рис. 27), как происходит вспыш­
ка — результат бурного взаимодействия иода с алюминием:

н,о
2А1 + 312 = 2АП3

Вещества, которые увеличивают скорость химической реак­
ции, но сами не расходуются в результате ее протекания, назы­
вают катализаторами.

Изменение скорости химической реакции под действием 
катализатора называют катализом.

Химические реакции, которые протекают в присутствии ка 
тализаторов, называют каталитическими.

Рис. 27. Вода — катализатор реакции между алюминием и иодом
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В большинстве случаев действие катализатора объясняется 
тем, что он снижает энергию активации, необходимую для про­
текания реакции. Влияние катализатора на энергию активации 
процесса можно проиллюстрировать на примере реакции 
разложения иодоводорода (табл. 26):

2Н1 = Н2 + 12
Таблица 26

Энергия активации реакции разложения иодоводорода

Условия протекания реакции Ea, кДж/моль

Без катализатора 168

Катализатор Au 105

Катализатор Pt 59

Действие катализаторов специфично: ускоряя протекание 
одной реакции, катализатор может оказаться неэффективным 
для другой. Так, для окисления оксида серы(1У) в оксид серы(У1) 
в качестве катализатора используют оксид ванадия(У), который 
неэффективен при окислении аммиака до оксида азота(И).

Активность катализаторов может изменяться при добавлении 
некоторых веществ.

Посторонние вещества, которые резко снижают действие ка­
тализатора, называют каталитическими ядами. Например, в 
производстве серной кислоты оксид мышьяка(У) является ядом для 
катализатора, поэтому оксид серы(ГУ) тщательно очищают от соеди­
нений мышьяка.

Вещества, повышающие активность катализаторов, называ 
ют промоторами. Так, каталитическая активность оксида вана- 
дия(У) У2ОГ) по отношению к реакции окисления оксида серы(1У) 
повышается при добавлении небольших количеств щелочи.

В зависимости от агрегатного состояния реагирующих ве­
ществ и катализаторов различают гомогенный и гетерогенный 
катализ.

При гомогенном катализе катализатор и реагирующие веще­
ства находятся в одной фазе (газовой или жидкой) и между ними 
отсутствует поверхность раздела, как, например, при окислении 
оксида серы(1У) до оксида серы(У1) в присутствии оксида азота(И),
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образовании простых и сложных эфиров в присутствии мине­
ральных кислот.

Механизм гомогенного катализа объясняет теория промежу­
точных соединений, согласно которой в присутствии катализато­
ра реакция протекает с его участием и в несколько стадий. Так, 
если реакция

А + В = АВ
без катализатора протекает медленно вследствие большой энер­
гии активации, то катализатор К вступает во взаимодействие с 
одним из исходных веществ, например А, образуя промежуточ­
ное соединение АК:

А+К=АК
Эта реакция протекает быстро, так как ее энергия активации 

невелика. Образовавшееся промежуточное соединение АК по той 
же причине легко реагирует со вторым исходным веществом В, 
образуя конечный продукт АВ и катализатор К, который вновь 
участвует в реакции.

Например, действие катализатора оксида азота(И) при 
окислении оксида серы(1У) можно схематически представить так:

SO2 + |О2 = SO3 без катализатора протекает медленно

N0 — катализатор
[-►N0+ |02 = N02

промежуточное
соединение

N02 + so2 = so3 + NO

Катализатор принял участие в процессе, но в итоге остался не­
изменным.

Таким образом, ускорение реакции под действием катализато­
ра происходит благодаря тому, что скорость отдельных стадий во 
много раз больше скорости суммарной реакции окисления оксида 
серы(1У) в оксид серы(У1).

При гетерогенном катализе катализатор и реагирующие ве­
щества находятся в разных фазах (обычно катализатор — твердое 
вещество, реагирующие вещества газы или жидкости), как, 
например, в реакциях окисления аммиака в присутствии плати­
ны, оксида серы(1У) в присутствии оксида ванадия(У).
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Все реакции при гетерогенном катализе протекают на поверх­
ности катализатора, поэтому активность твердого катализатора 
зависит от химического состава, строения, состояния и площади 
его поверхности.

Поверхность катализатора неоднородна. Полагают, что на ней 
имеются активные центры, на которых главным образом и проте­
кают каталитические реакции. При этом реагирующее вещество, 
например водород, адсорбируется на этих центрах, в результате 
чего в адсорбированных молекулах ослабляются связи между 
атомами и увеличиваются расстояния между ними (рис. 28). Мо­
лекулы становятся более реакционноспособными. Для того чтобы 
реакция началась, потребуется меньшая энергия активации, чем 
для той же реакции, но без катализатора.

Таким образом, снижение энергии активации, необходимой 
для протекания реакции, является главной причиной ускоряю­
щего действия катализаторов. Показателен тот факт, что с уча­
стием катализатора реакции протекают при температуре более 
низкой, чем без него.

Велика роль катализаторов в химическом производстве. Их 
используют при получении серной кислоты, синтетического кау­
чука, лекарственных препаратов, жидкого топлива из угля, син­
тезе аммиака, переработке нефти и природного газа и т. д. При­
менение катализаторов позволяет интенсифицировать многие 
технологические процессы, осуществлять их при более низкой 
температуре. Поиски новых, более совершенных катализаторов 
способствуют повышению производительности труда и сниже­
нию себестоимости продукции.

Широко распространены каталитические реакции и в приро­
де. Все биохимические превращения в живых организмах — син-

Рис. 28. Механизм гетерогенного катализа: а — молекула водорода до 
адсорбции на катализаторе; б — адсорбированный на платине водород
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тез белков, обмен веществ — протекают в присутствии биологиче­
ских катализаторов — ферментов, которые будут рассмотрены в 
курсе органической химии.

Но имеется целый ряд веществ, которые понижают скорость 
химической реакции. В две пробирки нальем разбавленную со­
ляную кислоту, в одну из них добавим немного уротропина (его 
можно купить в аптеке). В каждый раствор опустим предвари­
тельно зачищенный железный гвоздь. В кислоте гвоздь раство­
ряется, покрываясь пузырьками выделяющегося водорода. 
В присутствии уротропина выделение водорода практически не 
наблюдается.

Вещества, которые снижают скорость химической реакции, 
называют ингибиторами.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Укажите, от каких факторов зависит скорость химической реакции. 
Приведите примеры.

2. Влияет ли катализатор на значение теплового эффекта реакции?

3. При температуре 20 °C некоторая реакция заканчивается за 40 мин. 
Вычислите, через какое время закончится эта реакция при темпера­
туре 80 °C. Температурный коэффициент скорости реакции равен 2.

О 4. Скорость реакции С (тв.) + 2С12 (г.) = СС14 (ж.) при постоянном 
объеме и увеличении количества вещества реагентов в 4 раза 
возрастает в:
а) 32 раза; б) 16 раз; в) 8 раз; г) 4 раза.

§24

НЕОБРАТИМЫЕ И ОБРАТИМЫЕ РЕАКЦИИ.
ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

По направлению протекания процесса реакции де­
лят на необратимые и обратимые.

Необратимые реакции — это реакции, в ходе
которых хотя бы одно из исходных веществ расходуется пол­
ностью. Они протекают до конца. К практически необрати­
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мым относят реакции, в которых хотя бы один продукт выво­
дится из сферы реакции, например реакции в растворах, со­
провождающиеся образованием осадка, газа или малодиссо- 
циирующего вещества:

AgNO3 + HCI = AgCll + HNO3

Необратимыми являются также некоторые реакции разло­
жения:

2КС1О3 2КС1 + ЗО2Т

Обратимые реакции — это реакции, протекающие при 
данных условиях одновременно в двух взаимно противопо­
ложных направлениях. Таких реакций большинство: нейтра­
лизация — гидролиз, диссоциация — ассоциация и т. д. 
В уравнениях подобных реакций вместо знака равенства 
ставят противоположно направленные стрелки. Реакцию, 
протекающую слева направо (—►), называют прямой.', а справа 
налево (••-) — обратной:

прямая
^2 ^2 'обратная

пары
2HI

Согласно закону действующих масс кинетические уравнения 
прямой и обратной реакций имеют вид:

у„р = kic • с (U уобР = *ac2(HI)

В обратимой реакции в начальный момент времени скорость 
прямой реакции максимальна, а скорость обратной равна нулю. 
По мере протекания реакции исходные вещества расходуются, и 
их концентрации уменьшаются. В результате этого уменьшает­
ся скорость прямой реакции. Одновременно появляются продук­
ты реакции, и их концентрация возрастает. Вследствие этого на­
чинает идти обратная реакция, причем ее скорость постепенно 
увеличивается. Наступает момент, когда скорость прямой реак­
ции становится равной скорости обратной (uDp = Уо6р), в системе 
устанавливается химическое равновесие (рис. 29).

Химическое равновесие является динамическим, так как 
сколько молекул продукта прямой реакции образуется в едини­
цу времени, столько их и разлагается при протекании обратной 
реакции, поэтому концентрации всех реагирующих веществ в 
системе остаются постоянными при данных условиях. Эти
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Рис. 29. Изменение 
скоростей прямой и 
обратной реакций в ходе 
обратимой реакции

концентрации называют равновесными 
и обозначают квадратными скобками: 
[Н2], [12], [Н1].

Химическое равновесие — это такое 
состояние реакционной системы, при ко­
тором концентрации реагирующих ве­
ществ и продуктов реакции не изменя­
ются во времени, так как скорости 
прямой и обратной реакций равны и от­
личны от нуля:

Состояние химического равновесия количественно характери­
зуют константой равновесия Крят. В момент достижения равно­
весия v = , т. е.

Р Р k ГНИ2
ft,[H2]-[I2] = fe2[HI]2, отсюда ^ = 777 гт ,

К2

Отношение констант скоростей прямой и обратной реакций 
тоже является постоянной величиной; она и называется 
константой равновесия:

-1 =Гу равн’

к = [Hir
равв [Н2]-[1?]

Константа химического равновесия показывает, во сколько раз 
константа скорости прямой реакции kA больше константы скоро­
сти обратной реакции k2 при одинаковой температуре. Она зависит 
от природы реагирующих веществ и температуры, но не зависит от 
катализатора и концентрации веществ. По значению константы 
равновесия можно судить о полноте протекания реакции. Чем 
больше значение константы равновесия, тем в большей степени 
равновесие смещено в сторону образования продуктов реакции.

Для любой равновесной гомогенной реакции 

аА +&В <=* сС + dD
константа равновесия связана с равновесными концентрациями 
общей формулой: .

к - [С] -[р1
равн
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Это уравнение представляет собой математическое выражение 
закона действующих масс при химическом равновесии. Оно по­
казывает, что в обратимых реакциях равновесие устанавлива­
ется в тот момент, когда отношение произведения равновес­
ных концентраций продуктов реакции к произведению 
равновесных концентраций исходных веществ становится ве­
личиной постоянной. Причем каждая концентрация входит в вы­
ражение константы равновесия в степени, равной стехиометриче­
скому коэффициенту в уравнении реакции.

В выражение константы равновесия для обратимых гетеро­
генных реакций не входят концентрации твердых веществ. На­
пример, для гетерогенной реакции

С02 (г.) + С (тв.) г± 2СО(г.)

константа равновесия определяется только концентрациями газов:

к tc°l2
Лравн [С02]

Задача. Вычислите константу равновесия для обрати­
мой реакции

2NO + О2 2NO2
Равновесные концентрации реагирующих веществ (моль/л): 

[NO] = 0,056; [О2] = 0,028; [NO2] = 0,044. Найдите исходные 
концентрации оксида азота(Н) и кислорода.

Деко:
[NO] = 0,056 моль/л 
[О2] = 0,028 моль/л 
[NO2] = 0,044 моль/л 

Найти:
^равн> Chcx(NO), Сисх(О2)

Решение
1. Вычисляем константу равновесия:

равн
[NOJ2 

[NO]2 - [О2] ’

равн
0,0442

0,0562-0,028
22,05.К

К

2. Находим исходные концентрации N0 и О2.
В начальный момент концентрация оксида азота(1У) равна ну­

лю. Каждая молекула N0, образуется из одной молекулы N0 и 
0,5 молекулы О2, поэтому для образования 0,044 моль/л NO2 в со-
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ответствии с уравнением реакции необходимо 0,044 моль/л N0 и 
0,022 моль/л (0,5 • 0,044) О2. Следовательно,

cHCX(NO) = [NO] + 0,044 = 0,056 + 0,044 = 0,10 (моль/л); 

сисх(О2) = [О2] + 0,022 = 0,028 + 0,022 = 0,05 (моль/л).

Ответ: АГравн = 22,05; chcx(NO) = 0,10 моль/л; сисх(О2) = 
= 0,05 моль/л.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Напишите выражения для констант химического равновесия 
обратимых реакций, протекающих по уравнениям:
а) СО + Н2О (г.) 5^ СО2 + Н2;
б) Si (тв.) + 2Н2О (г.) SiO2(тв.) + 2Н2(г.);
в) МдСО3 (тв.) МдО (тв.) + СО2 (г.);
г) 2СО + О2 2СО2.

2. Обратимая гомогенная реакция выражается уравнением А (г.) + В (г.)
С (г.). При установлении равновесия концентрации участвующих 

в реакции веществ равны: [А] = 0,06 моль/л; [В] = 0,12 моль/л; 
[С] = 0,216 моль/л. Вычислите константу равновесия и исходные кон­
центрации веществ А и В.

3. Обратимая реакция описывается уравнением А + В <=* С + D. Смешали 
по 1 моль всех веществ. После установления равновесия в смеси 
обнаружено 1,5 моль вещества D. Найдите константу равновесия.

4. Константа равновесия обратимой реакции 2N2 (г.) + О2 (г.) 2N2O (г.) 
при некоторой температуре равна 1,21. Равновесные концентрации 
азота и оксида азота(1) равны соответственно 0,72 и 0,84 моль/л. 
Рассчитайте равновесную и исходную концентрации кислорода.

§25

СМЕЩЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ.
ПРИНЦИП ЛЕ ШАТЕЛЬЕ

Состояние химического равновесия обратимой реакции сохра­
няется при неизменных условиях (концентрация веществ, темпе­
ратура и давление), но стоит только изменить хотя бы одно из
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них, как система быстро перейдет в другое состояние, соответ­
ствующее новым условиям.

Переход системы из одного равновесного состояния в другое, 
отвечающее изменившимся условиям, называют смещением 
равновесия.

Направление смещения химического равновесия определяет­
ся принципом Ле Шателье:

если изменить одно из условий, при которых система нахо­
дится в состоянии химического равновесия (концентрация, 
температура или давление), то равновесие сместится в на­
правлении той реакции, которая противодействует этому 
изменению.

Рассмотрим факторы, влияющие на состояние равновесия.

ИЗМЕНЕНИЕ КОНЦЕНТРАЦИИ

При увеличении концентрации одного из веществ (исходного 
или продукта) равновесие смещается в сторону уменьшения его 
концентрации и соответственно увеличения концентрации 
продуктов его взаимодействия. В качестве примера рассмотрим 
обратимую реакцию паров иода с водородом:

I2 + Н2 2HI 
пары

Анри Луи Ле Шателье
(1850-1936)

Французский физикохимик и металловед. Сфор­
мулировал общий закон смещения химического рав­
новесия (принцип Ле Шателье). Исследовал процессы, 
происходящие при высокой температуре, металличе­
ские сплавы, сконструировал металлографический 
микроскоп.

Увеличение концентрации исходного вещества (Н2 или 12) 
смещает равновесие в сторону прямой реакции, а увеличение 
концентрации продукта реакции (HI) — в направлении обратно­
го процесса:
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увеличение концентрации Ig или Hg

Ig + Hg 2HI
пары
-<----------------

увеличение концентрации HI

При уменьшении концентрации вещества равновесие смеща­
ется в сторону увеличения его концентрации. Так, удаление из ре­
акционной смеси продукта (Ш) смещает равновесие в сторону 
прямой реакции, а удаление исходного вещества, например Н2, 
смещает равновесие в сторону обратной реакции:

уменьшение концентрации Ш 
-------------------►
12 + Н2^2Ш 

пары
-<----------------

уменьшение концентрации Ig или Hg

Следовательно, в равновесной системе нельзя изменить кон­
центрацию только одного из веществ, не вызывая этим изменение 
концентрации всех остальных.

В обратимых гетерогенных реакциях введение или удаление 
дополнительной массы твердого вещества не влияет на состоя­
ние равновесия. Например, на состояние равновесия реакции

СаСО3(тв.) СаО (тв.) + СО2(г.) 

не повлияет добавление карбоната или оксида кальция.

ИЗМЕНЕНИЕ ТЕМПЕРАТУРЫ

Изменение температуры вызывает изменение скорости как 
прямой, так и обратной реакции, но в разной степени. При 
понижении температуры из двух реакций быстрее протекает 
экзотермическая, при повышении — эндотермическая. По­
этому для выяснения влияния температуры на химическое 
равновесие необходимо знать значение теплового эффекта 
реакции.

Рассмотрим термохимическое уравнение реакции:
экзотерм.

N, + ЗН9 <------- -» 2NH., + Q2 2 эндотерм. з
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Прямая реакция — экзотермическая, а обратная — эндотер­
мическая. Повышение температуры смещает равновесие в сторо­
ну эндотермической реакции (так как она протекает с поглоще­
нием теплоты), а понижение — в направлении экзотермической 
реакции (так как она протекает с выделением теплоты):

понижение температуры-------------------------
экзотерм.

N, + ЗН„ <• ■ —’ 2NH„ + 0 , г 2 эндотерм. 3

повышение температуры

ИЗМЕНЕНИЕ ДАВЛЕНИЯ

Известно, что сжимаемы только газообразные вещества, по­
этому изменением давления можно смещать равновесие только 
тех реакций, в которых участвует или получается хотя бы одно 
вещество в газообразном состоянии и при этом изменяется чи­
сло молекул газообразных веществ.

Повышение давления смещает равновесие в сторону реакции, 
протекающей с образованием меньшего числа молекул газооб­
разных веществ (рис. 30), а понижение давления — в сторону ре­
акции, протекающей с образованием большего числа молекул 
газообразных веществ:

повышение давления
--------------------------------►

N2 + ЗН2 2NH3

4 молекулы газов 2 молекулы газа 
-<--------------------------
понижение давления

Если реакция протекает без 
изменения числа молекул 
газообразных веществ, то 
изменение давления не влия­

ет на состояние равновесия этой ре­
акции:

Н„ + I, z± 2HI 
пары■ ----/

2 молекулы газов 2 молекулы газа

Рис. 30. Смещение paRHORe- 
сия в сторону образования 
меньшего числа молекул га­
зов при увеличении давления
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Введение в реакцию катализатора не влияет на состояние 
химического равновесия, так как катализатор снижает энергию 
активации прямой и обратной реакций на одну и ту же величину, 
следовательно, он в одинаковой степени изменяет скорость как 
прямой, так и обратной реакции. Катализатор только ускоря­
ет достижение химического равновесия.

Применение принципа Ле Шателье к обратимым химическим 
реакциям позволяет управлять химическими процессами, на­
пример при производстве серной кислоты, аммиака.

Принцип Ле Шателье распространяется не только на химиче­
ские, но и на различные физико-химические равновесия. Смеще­
ние равновесия при изменении условий таких процессов, как ки­
пение, кристаллизация, растворение, также происходит в 
соответствии с принципом Ле Шателье.

Лабораторный опыт 2

СМЕЩЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ
ПРИ ИЗМЕНЕНИИ КОНЦЕНТРАЦИИ
РЕАГИРУЮЩИХ ВЕЩЕСТВ

Влияние изменения концентрации реагирующих веществ на 
химическое равновесие исследуйте на примере реакции между 
хлоридом железа(Ш) и роданидом калия (аммония):

FeCl3 + 3KSCN Fe(SCN)3 + ЗКС1 

Fe3+ + 3SCN ^Fe(SCN)3

Красное окрашивание роданида железа(Ш) позволяет сле­
дить за сдвигом химического равновесия при изменении кон­
центрации реагирующих веществ.

Смешайте приблизительно по 3 см3 0,5-1%-ных растворов 
хлорида железа(Ш) и роданида калия. Разлейте полученный 
окрашенный раствор поровну в четыре пробирки.

В первую пробирку добавьте 2-3 капли концентрированного 
раствора хлорида железа(Ш); во вторую — 2-3 капли концен­
трированного раствора роданида калия; в третью насыпьте нем­
ного твердого хлорида калия и встряхните пробирку несколько 
раз, чтобы ускорить растворение соли.
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Сравните окраску растворов в этих трех пробирках с окра­
ской исходного раствора в четвертой пробирке.

Напишите выражение для константы химического равнове­
сия данной реакции. Укажите, как изменилась концентрация 
роданида железа(Ш) в каждой из трех пробирок, и объясните 
происшедшие изменения, исходя из принципа Ле Шателье. 
Укажите направление смещения равновесия и оформите ре­
зультаты, заполнив табл. 27.

Таблица 27

Номер
пробирки

Что
добавлено

Изменение
интенсивности

окраски

Направление 
смещения равновесия 

(вправо, влево)

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Определите, для каких из реакций, уравнения которых приведены 
ниже, повышение давления приведет к смещению равновесия в том 
же направлении, что и понижение температуры:

а) 2SO2 + O2^2SO3(r.) + O;
б) СО + Н2о (г.) со2 + н2 + О;

в) СО2 + С (тв.) 2СО - О;

г) N2 + О2 2N0 - О;

д) 2СО + О2 2СО2 + О.

2. Химическое равновесие в системе 2SO2 + О2 2SO3 + О сместит­
ся в сторону продукта реакции при:

а) понижении давления и температуры;
б) повышении давления и температуры;
в) повышении давления и понижении температуры;
г) увеличении концентрации SO3 и понижении температуры.

3. На равновесие системы Fe2O3 (тв.) + ЗН2 (г.) 2Fe (тв.) + ЗН2О (г.) - О 
не оказывает влияния:

а) повышение температуры; в, повышение давления;
б) повышение концентрации Н2; г) уменьшение концентрации Н2.
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4. Одновременно окислительно-восстановительной, эндотермиче 
ской, каталитической, гомогенной является реакция:

а) N2 + О2 2NO - О; в) 2С0 + О2 2СО2 + О;
Fe V2O5

б) 2NH3 ЗН2 + N2 - Q; г) 2SO2 + О2 т=± 2SO3 + О.

5. Определите, в каком направлении сместится химическое равнове 
сие в системе 2СО (г.) + О2(г.) 5=г 2СО2(г.), если концентрации всех ве 
ществ уменьшить в два раза.



Глава IV

Химические реакции 
в водных растворах

§26

ДИСПЕРСНЫЕ СИСТЕМЫ И ИХ КЛАССИФИКАЦИЯ

В природе, промышленности, жизни мы чаще имеем дело не с 
индивидуальными веществами, а с гетерогенными или гомоген­
ными смесями. Гетерогенные смеси называют дисперсными (от 
лат. dispersus — рассеянный, рассыпанный) системами, а гомо­
генные — растворами.

Дисперсные системы — это гетерогенные системы, в кото­
рых одно или несколько веществ в виде мелких частиц распре­
делены в другом веществе. Вещество, в котором происходит 
распределение другого вещества, называют дисперсионной сре­
дой, а вещество, которое распределяется, — дисперсной фазой.

Дисперсные системы состоят из двух или нескольких фаз. 
Каждая фаза отделена от другой поверхностью раздела.Частицы 
дисперсной фазы состоят из множества молекул, атомов или 
ионов. В зависимости от размера частиц дисперные системы под­
разделяют на высокодисперсные, или коллоидные (их также на­
зывают коллоидными растворами, размер частиц от 1 до 100 нм), 
и грубодисперсные, или взвеси (размеры частиц более 100 нм).

Коллоидные растворы иначе называют золями. Примерами кол­
лоидных растворов могут служить золи гидроксида железа(Ш), 
кремниевой кислоты и такие биологические жидкости, как лим­
фа, цитоплазма, кровь. Золи с водной дисперсионной средой на­
зывают гидрозолями. Системы с газовой (воздушной) дисперси­
онной средой — это аэрозоли, например дым, туман, пыль, смог. 
В виде аэрозолей сжигают жидкое и твердое топливо, наносят 
лакокрасочные покрытия, используют лекарственные препара­
ты, продукты бытовой химии, парфюмерные изделия и др.

129



В коллоидных растворах отдельные частицы обнаруживают­
ся только при помощи ультрамикроскопа, они осаждаются с 
трудом в течение продолжительного времени.

Коллоидные растворы обладают рядом специфических свойств. 
Так, если у истинных растворов (гомогенная система) окраска 
одинаковая, то золи в зависимости от размеров частиц могут 
иметь различную окраску и ее интенсивность. Золи золота, напри­
мер, могут быть синими, фиолетовыми, вишневыми, рубиново­
красными. В отличие от истинных растворов для золей характер­
но рассеяние света коллоидными частицами — эффект Тиндаля: 
при пропускании в затемненном помещении луча света через золь 
в нем виден светящийся конус (рис. 31). Так можно распознать, 
является данный раствор истинным или коллоидным.

Эффект Тиндаля аналогичен известному всем явлению, когда 
в комнате в пучке солнечного света хорошо видны сверкающие 
частички пыли. Подобное явление вы наблюдаете в кинотеатре в 
луче кинопроектора, а также при освещении туманного воздуха 
фарами автомобилей, прожекторами и т. д.

Одно из важных свойств золей — одинаковые заряды частиц, 
поэтому они длительное время не соединяются в более крупные 
частицы и не осаждаются. Благодаря этому коллоидные растворы 
относительно устойчивы. Например, при получении кремниевой 
кислоты ее молекулы адсорбируют силикат-ионы SiO|~:

Na2SiO3 + 2НС1 = H2SiO3 + 2NaCl
nH2SiO3+ znSiO3~ = [H2SiO3]„- zraSiO^’ 

коллоидная частица

В результате образуется отрицательно заряженная частица.
При нагревании или добавлении сильного электролита колло­

идные частицы теряют заряд и укрупняются — слипаются в более 
крупные агрегаты. Соединение час­
тиц в более крупные агрегаты назы­
вают коагуляцией. При коагуляции 
золь превращается в студенистую 
массу, которую называют гелем. 
В этом случае вся совокупность 
коллоидных частиц, связывая 
растворитель, переходит в своеоб­

Рис. 31. Пропускание
луча света через растворы:
а — истинный; б — коллоидный

цг г, •
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разное полужидкое-полутвердое состояние; система в целом теря­
ет текучесть. Например, 3% -ный раствор желатина в теплой воде 
превращается в гель. Многие гели вам известны из повседневной 
жизни: желе, мармелад, простокваша и др.

К грубодисперсным системам относят суспензии и эмульсии.
Суспензии — это дисперсные системы, в которых дисперсион­

ной средой является жидкость, а дисперсной фазой — твердое 
вещество, нерастворимое в жидкости, например глина в воде, 
строительные растворы, взвешенный в воде речной или морской 
ил и т. д.

Эмульсии — это дисперсные системы, в которых дисперсионная 
среда и дисперсная фаза являются несмешивающимися жидкостя­
ми, например молоко (мелкие шарики жира в жидкости), лимфа, 
смесь бензина с водой, водоэмульсионные краски и т. д.

Суспензии и эмульсии мутные, частицы или капельки вид­
ны невооруженным глазом. Суспензии легко осаждаются, взве­
шенные твердые частицы задерживаются обычными фильтрами 
(например, фильтровальной бумагой).

Классификацию дисперсных систем можно представить в ви­
де схемы 2.

Схема 2
Классификация дисперсных систем

Дисперсионная среда и дисперсная фаза могут быть в различ­
ных агрегатных состояниях, что приводит к большому разнооб­
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разию дисперсных систем. Например, различают дисперсные 
системы с газообразной дисперсионной средой (туман, дым, пыль 
в атмосфере, где воздух является средой, а частицы воды или 
твердые частицы — фазой), жидкой дисперсионной средой 
(эмульсии, суспензии, пена), твердой средой (сплавы металлов).

Дисперсные системы распространены в природе (яичный белок, 
цитоплазма, кровь) и играют важную роль в физиологических 
процессах. Они применяются в быту (продукты питания, зубная 
паста, клей, лаки, духи), медицине, сельском хозяйстве, про­
мышленности (производство сплавов, красок, обогащение руд 
методом флотации и т. д.).

Системы с размерами частиц, не превышающими размеров 
отдельных молекул или ионов (до 1 нм), относят к истинным 
растворам, или просто растворам.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Дайте определения понятий: «дисперсная система», «дисперсионная 
среда», «дисперсная фаза», «гидрозоль», «аэрозоль», «суспензия», 
«эмульсия».

2. Назовите известные вам дисперсные системы с газообразной, жид­
кой и твердой дисперсионной средой.

3. Укажите, как можно отличить коллоидный раствор от истинного.

4. Один из видов латуни содержит 60% меди и 40% цинка. Укажите, что 
здесь является дисперсионной средой, а что — дисперсной фазой.

5. При освещении солнечным светом газовой смеси, состоящей из 
1,2 *1024 молекул хлора и 1,8 -102< молекул водорода, образовался 

хлороводород. Определите количество вещества, объем (н. у.) и массу 
образовавшегося газа.

§27

РАСТВОРЫ

Раствор — это гомогенная (однофазная) система, состоя­
щая из двух или более компонентов. Растворы, как правило, 
прозрачные и устойчивые системы, не осаждаются и не расслаи­
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ваются при длительном стоянии, растворенные частицы фильт­
рами не задерживаются. Растворы могут быть как водными 
(растворитель — вода), так и неводными (растворители — спирт, 
эфир, бензин и др.). На практике чаще применяют водные раст­
воры, так как в воде растворяются многие твердые, жидкие, га­
зообразные вещества (схема 3).

Схема 3
Разновидности водных растворов

При растворении веществ протекают два основных процесса.
♦ Первый — разрушение химических и межмолекулярных 

связей между ионами, атомами или молекулами растворяюще­
гося вещества (например, разрушение связей в кристаллической 
решетке хлорида натрия) и равномерное распределение (диффу­
зия) образовавшихся частиц между молекулами воды, что связа­
но с затратой энергии. Это эндотермические процессы (Qt).

♦ Второй процесс — взаимодействие частиц растворяемого 
вещества с растворителем, что сопровождается выделением 
энергии. Это экзотермический процесс (Q2).

Общий тепловой эффект процесса растворения зависит от со­
отношения выделяемой и поглощаемой энергии. Если > Q2, то 
процесс растворения сопровождается поглощением теплоты, а 
если < Q2 — ее выделением. Растворение большинства твер­
дых веществ в воде протекает с поглощением теплоты (эндотер­
мические процессы), что связано с затратой значительного коли­
чества энергии на разрушение кристаллической решетки, 
а растворение газов сопровождается выделением теплоты (экзо­
термические процессы), что объясняется незначительной затра­
той энергии на разрыв межмолекулярных связей. Отсюда следу­
ет, что тепловой эффект растворения зависит от природы 
растворяемого вещества.

Продуктами взаимодействия растворенного вещества с раство­
рителем являются соединения, которые называют сольватами, а
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процесс их образования — сольватацией. Если растворителем 
является вода, то соединения называют гидратами, а процесс их 
образования — гидратацией. Гидраты — непрочные соединения 
и разлагаются при попытке выделить их в свободном виде. Но в 
ряде случаев образуются довольно прочные соединения, которые 
можно выделить из раствора в кристаллическом состоянии.

Кристаллические вещества, содержащие молекулы воды, на­
зывают кристаллогидратами, а воду, входящую в их состав, — 
кристаллизационной. Состав кристаллогидратов выражают 
формулами, показывающими, какое количество вещества воды 
содержит 1 моль кристаллогидрата:

FeSO4 • 7Н2О CuSO4 • 5Н2О Na2SO4 • ЮН2О
железный купорос медный купорос глауберова соль

Таким образом, при растворении протекают как физические, 
так и химические процессы, поэтому растворы занимают проме­
жуточное положение между химическими соединениями постоян­
ного состава и механическими смесями. Как и химические соеди­
нения, растворы однородны, и их образование сопровождается 
тепловыми явлениями. Но, как и механические смеси, они не име­
ют постоянного состава, их можно разделить на составные части.

'^Лабораторный опыт 3

ТЕПЛОВЫЕ ЯВЛЕНИЯ ПРИ РАСТВОРЕНИИ

В две пробирки налейте по 5 — 6 см3 воды и измерьте ее температуру.
В одну из пробирок внесите 2-3 г нитрата аммония, в другую — 
2-3 г сульфата натрия. Осторожно перемешайте термометром 
раствор в каждой из пробирок и укажите температуру 
полученных растворов.

Объясните наблюдаемое различие тепловых явлений.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Объясните, почему при растворении нитрата калия происходит охлаж­
дение, а при растворении гидроксида калия — нагреяание раствора.

2. Объясните, как при помощи обезвоженного сульфата меди(Н) обнару­
жить примесь воды в бензине.
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3. Какой фактор — энтальпийный или энтропийный — определяет воз­
можность самопроизвольного эндотермического процесса растворе­
ния в воде кристаллических веществ?

4. Вычислите массовую долю (%) кристаллизационной воды в англий­
ской соли MgSO4 • 7Н2О.

5. Рассчитайте массу медного купороса, который нужно растворить 
в 375 г воды, чтобы получить 4%-ный раствор сульфата меди(И).

§28 

РАСТВОРИМОСТЬ ВЕЩЕСТВ В ВОДЕ

Растворимость — это способность вещества растворять­
ся в воде или другом растворителе.

Количественно растворимость вещества характеризуют коэф­
фициентом растворимости, или просто растворимостью вещества. 
Растворимость (коэффициент растворимости) — масса веще­
ства, которое может раствориться при данной температуре в 100 г 
растворителя с образованием насыщенного раствора:

s?(pacTB. в-ва) =
лг(раств. в-ва) 

тп(р-ля) 100 Г,

где sr(pacTB. в-ва) — растворимость;
тя(раств. в-ва) — масса растворенного вещества; 
/п(р-ля) — масса растворителя.

Насыщенный раствор — это раствор, 
который находится в динамическом рав­
новесии с растворяющимся веществом. 
Насыщенный раствор содержит макси­
мальную массу растворенного вещества 
при данной температуре.

Например, при температуре 20 °C в 100 г 
воды растворяется 35,86 г хлорида нат­
рия. Это значит, что его растворимость 
при данной температуре равна 35,86 г. Ес­
ли сверх этой массы при той же температу­
ре добавить еще хлорид натрия, то соль не 
растворяется, а осаждается в виде осадка 
(рис. 32).

Насыщенный
раствор

Нерастворившаяся
соль

Рис. 32. Равновесие 
между осадком и на­
сыщенным раствором
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Раствор, в котором содержание растворенного вещества 
при данной температуре меньше, чем в насыщенном, называ 
ют ненасыщенным. В таком растворе можно растворить допол­
нительную массу вещества при той же температуре.

Насыщенные и ненасыщенные растворы устойчивы при хра­
нении.

Можно приготовить раствор, в котором при данной темпера­
туре содержание растворенного вещества больше, чем в насы­
щенном. Например, если насыщенный раствор сульфата нат­
рия, приготовленный при температуре 80 °C, осторожно и 
медленно охладить, то избыток растворенного вещества не выде­
ляется в виде осадка. В этом случае получается раствор, содер­
жащий значительно больше растворенного вещества, чем его 
требуется для насыщения при данной температуре. Это явление 
было открыто и изучено российским химиком Т. Е. Ловицем, 
который назвал такие растворы пересыщенными.

Товий Егорович Ловиц
(1757-1804)

Химик и фармацевт, академик Петербургской 
академии наук. По происхождению немец. Открыл и 
изучил явление адсорбции углем растворенных ве­
ществ, образование пересыщенных растворов. Иссле­
довал кристаллизацию солей из растворов. Установил 
условия выращивания кристаллов. Впервые получил 
кристаллическую глюкозу, ледяную уксусную кислоту.

Пересыщенные растворы при хранении, как правило, неус­
тойчивы. Если пересыщенный раствор встряхнуть или бросить 
в него кристаллик растворенного вещества, то выпадает осадок и 
образуется насыщенный раствор (рис. 33).
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Легко образуют пересыщенные растворы глауберова соль 
Na2SO4-10Н2О, бура Na2B4O?-ЮН2О, тиосульфат натрия 
Na2S2O3- 5Н2О.

По растворимости в воде вещества подразделяют на:
♦ хорошо растворимые — в 100 г воды при температуре 20 °C 

растворяется более 10 г вещества (сахар, гидроксид натрия, 
спирт, аммиак);

♦ малорастворимые — в 100 г воды при тех же условиях 
растворяется менее 10 г, но более 0,01 г вещества (гипс, сульфат 
свинца, метан);

♦ практически нерастворимые — в 100 г воды при темпера­
туре 20 °C растворяется менее 0,01 г вещества (хлорид серебра, 
стекло, керосин, благородные газы).

Это подразделение условно, так как в природе абсолютно нераст­
воримых веществ не существует. Например, если опустить в воду 
серебряную ложку, то серебро в ничтожно малых количествах все 
же растворяется в воде (ионы серебра уничтожают в воде микробы).

Рассмотрим факторы, от которых зависит растворимость ве­
ществ.

ПРИРОДА РАСТВОРЯЕМОГО ВЕЩЕСТВА И РАСТВОРИТЕЛЯ

Природа растворяемого вещества и растворителя определяет­
ся их строением. Так, вещества, состоящие из полярных молекул 
или ионов, лучше растворяются в полярных растворителях (хло­
роводород, этанол, хлорид натрия хорошо растворяются в воде, 
которая является полярным растворителем), а неполярные со­
единения — в неполярных растворителях (иод, бром хорошо 
растворяются в бензоле, который является неполярным раство­
рителем). Следовательно, растворение веществ протекает соглас­
но правилу: подобное растворяется в подобном.

ТЕМПЕРАТУРА

Влияние температуры на растворимость веществ зависит от 
их агрегатного состояния. Растворимость твердого вещества оп­
ределяется соотношением энергии, которая затрачивается на 
разрушение его кристаллической решетки, и энергии, которая 
выделяется при образовании гидратов (энергия гидратации). 
Рассмотрим равновесие между твердым веществом и его насы­
щенным раствором:

кристалл + растворитель насыщенный раствор ± Q
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Рис. 35. Зависимость 
растворимости некоторых 
газов от температуры

Рис. 34. Зависимость растворимости некоторых твердых веществ 
от температуры

Согласно принципу Ле Шателье, в тех случаях, когда вещест­
ва растворяются с поглощением энергии (эндотермические про­
цессы), повышение температуры увеличивает их растворимость 
(нитраты калия, свинца, сульфат меди(Н) и др.). Это характерно 
для большинства твердых веществ (рис. 34). Если же вещества 
растворяются с выделением энергии (экзотермические процес­
сы), то повышение температуры уменьшает их растворимость 

(некоторые соли лития, кальция, маг­
ния, алюминия, гашеная известь).

Растворение газов в воде — экзо­
термический процесс:

газ + растворитель «=*
5^ насыщенный раствор + Q

Поэтому, согласно принципу Ле 
Шателье, растворимость газов в воде 
с повышением температуры умень­
шается (рис. 35). Так, кипячением 
можно удалить из воды растворен­
ный в ней воздух.

Некоторые жидкости неограни­
ченно растворяются одна в другой
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(спирт и вода), другие — ограниченно (эфир и вода). В этом слу­
чае образуются двухслойные (гетерогенные) системы, как, на­
пример, система бензин — вода: верхний слой — насыщенный 
раствор воды в бензине, а нижний слой — насыщенный раствор 
бензина в воде. В большинстве случаев с повышением темпера­
туры взаимная растворимость жидкостей увеличивается.

ДАВЛЕНИЕ

Растворение твердых и жидких веществ в воде практически 
не сопровождается изменением объема, поэтому давление влия­
ет только на растворимость газообразных веществ. При раство­
рении газа в воде объем системы уменьшается, поэтому, соглас­
но принципу Ле Шателье, повышение давления увеличивает 
растворимость газа. На этом основано получение газированной 
воды.

ратуре.

Задача. Массовая доля сульфата натрия в насыщен­
ном растворе при температуре 40 °C равна 20,65%. 
Определите растворимость соли при данной темпе-

Дано:
ia(Na2SO4) = 20,65% 

Найти: s‘° (Na2SO4)

Решение
1. Растворимость выражают массой 

вещества, которое можно растворить в 
100 г воды при данной температуре с об­
разованием насыщенного раствора:

s'(pacTB. в-ва) =
/п(раств. в-ва) 

zn(H2O)
100 г.

Чтобы рассчитать растворимость, надо знать массы соли и воды.
2. Вычисляем массу соли в 100 г раствора:

m(Na2SO4) = m(p-pa) • u>(Na2SO4); 

m(Na2SO4) = 100 • 0,2065 = 20,65 (г).

3. Находим массу воды в 100 г раствора:

zn(H2O) = zn(p-pa) - m(Na2SO4);

zn(H2O) = 100 - 20,65 = 79,35 (г).
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4. Определяем растворимость сульфата натрия:

s40(Na2SO4) zra(Na2SO4)
m(H2O) 100 г;

S40(Na2SO4) = |gj- • 100 = 26 (г). 

Ответ: s40(Na2SO4) = 26 г.

ВОПРОСЫ
и ЗАДАНИЯ

1. Объясните, почему:
а) для получения газированной воды используют баллоны, в которых 
давление углекислого газа значительно выше атмосферного:
б) для жизни рыб в аквариуме непригодна кипяченая вода.

2. Как, имея только кристаллический сульфат натрия, экспериментально 
определить, в какой из трех пробирок находится раствор сульфата 
натрия:
а) насыщенный; б) ненасыщенный; в) пересыщенный?

3. Вычислите массу хлорида калия, который можно растворить в 600 г 
воды при температуре 40 °C. Растворимость этой соли при данной 
температуре составляет 40,3 г.

4. При выпаривании насыщенного при температуре 20 °C раствора 
хлорида натрия массой 200 г получили 52,8 г соли. Вычислите 
растворимость хлорида натрия при этой температуре.

§29

СПОСОБЫ ВЫРАЖЕНИЯ СОСТАВА РАСТВОРОВ

Концентрация раствора определяется количеством вещества 
или массой растворенного вещества, содержащегося в опреде­
ленном объеме или массе раствора (растворителя). Способы вы­
ражения состава раствора довольно разнообразны.

Из курса химии 8 класса вам известно, что состав 
растворов выражают содержанием растворенного 
вещества в виде массовой доли.

Массовая доля растворенного вещества щ(раств. в-ва) — 
отношение массы растворенного вещества /п(раств. в-ва)
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к общей массе раствора /п(р-ра). Это безразмерная величина,
ее выражают в долях единицы или в процентах:

. т( раств. в-ва) . .
it (раств. в-ва) =------ -------------- (в долях единицы);т(р-ра)

w (раств. в-ва) = zn(pa^TB‘ в ва* . 100% (в процентах). 
/п(р-ра)

Массу раствора можно выразить через его объем и плотность: 
тп(р-ра) = И(р-ра) • р(р-ра);

т(раств. в-ва)I я= ■■■■ *w(раств. в-ва)
V(p-pa) • р(р-ра)

it (раств. в-ва) = т(раств. в-ва) 100о/о 
V(p-pa) • р(р-ра)

Для количественного выражения состава растворов использу­
ют также молярную и моляльную концентрации.

Молярная концентрация растворенного вещества с (раств. 
в-ва) — отношение количества вещества v (раств. в-ва) к объе­
му раствора V(p-pa), выраженному в литрах:

с(раств. в-ва) =
у(раств. в-ва) 

Г(р-ра)

Так как v(раств. в-ва) =
лДраств. в-ва) 
М(раств. в-ва)

то

с(раств. в-ва) =
тл(раств. в-ва)

7И(раств. в-ва) • У(р-ра)

Единица молярной концентрации вещества — моль/л: 
c(HNO3) = 1 моль/л; c(HNO3) = 0,5 моль/л. Единицу молярной 
концентрации обозначают также буквой М, которую ставят после 
числа. Например, если в 1 л раствора содержится 1 моль раство­
ренного вещества, то раствор называют одномолярным (1 М), 
0,1 моль — децимолярным (0,1 М), 0,01 моль сантимоляр- 
ным (0,01 М), 0,001 моль — миллимолярным (0,001 М).

Моляльная концентрация растворенного вещества 
с (раств. в-ва) — отношение количества растворенного ве­
щества у (раств. в-ва) к массе растворителя т(р-ля), выра 
женной в килограммах:
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Рис. 36. Мерные колбы

I

ст(раств. в-ва) = у(раств. в-ва)
/п(р-ля)

Единица моляльной концент­
рации вещества — моль/кг.

Для приготовления растворов за­
данной молярной концентрации при­
меняют мерные колбы (рис. 36). 
В верхней части мерной колбы (на 
горлышке) имеется метка, которая 
показывает, до какого уровня надо на­
лить в колбу жидкость, чтобы колба 
была заполнена до требуемого объема.

W Лабораторный опыт 4
ПРИГОТОВЛЕНИЕ РАСТВОРА ЗАДАННОЙ МОЛЯРНОЙ КОНЦЕНТРАЦИИ

Опыт выполняйте в следующей последовательности:
1. По формуле

пг(раств. в-ва) = с(раств. в-ва) • М(раств. в-ва) • Г(р-ра) 
вычислите массу соли (например, хлорида натрия), которая не­
обходима для приготовления указанного учителем объема раст­
вора заданной молярной концентрации.

2. Взвесьте навеску соли рассчитанной массы.
3. В горлышко мерной колбы (рис. 37) вставьте воронку и ос­

торожно, не рассыпая, перенесите взятую навеску в воронку.

Рис. 37. Последовательность действий при приготовлении раствора задан­
ной молярной концентрации:
о — перенести твердое вещество в мерную колбу;
б — остатки вещества смыть с воронки в колбу;
в — добавить воду до метки (последние порции — по каплям пипеткой); 
г — проверить объем приготовленного раствора по нижнему краю мениска
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4. Через воронку небольшими порция­
ми налейте в колбу воду примерно до по­
ловины ее объема. Все кристаллы с ворон­
ки смойте в колбу. Закройте колбу 
пробкой и встряхните несколько раз до 
полного растворения соли.

5. Осторожно долейте в колбу воды до 
метки. Нижний мениск раствора должен 
касаться метки (рис. 38). Содержимое 
колбы снова перемешайте. Приготовлен­
ный раствор сдайте учителю.

Рис. 38. Нижний 
мениск раствора 
должен касаться 
метки

Задача. Вычислите молярную концентрацию раство­
ренного вещества в растворе с массовой долей гидрок­
сида натрия 40%, плотность которого равна 1,43 г/см .

Дано:
u; (NaOH) = 40% 
р = 1,43 г/см3 

Найти'. c(NaOH)

Решение
1. Вычисляем массу гидроксида нат­

рия в 1 л (1000 см3) раствора с массовой 
долей NaOH 40%:

m(NaOH) = V(p-pa) • р(р-ра) • ir(NaOH);

m(NaOH) = 1000 см3 • 1,43 г/см3 • 0,4 = 572 г.

2. Определяем молярную концентрацию растворенного ве­
щества:

m(NaOH)
c(NaOH) - M(NaQH). F(p.pa) ’

c (NaOH) =
572 г = 14,3 моль/л.40 г/моль•1 л 

Задачу можно решить в одно действие:
V (р-ра, см3) • р(р-ра) • tr(NaOH)

M(NaOH) • V(p-pa, л)с (NaOH) =

с (NaOH) =
1000 см3 • 1,43 г/см3 • 0,4

40 г/моль • 1 л
= 14,3 моль/л.

Ответ: c(NaOH) = 14,3 моль/л, или 14,3 М.
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ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Вычислите молярную концентрацию серной кислоты в растворе, 
в 200 см3 которого содержится 6,5 г кислоты.

2. Вычислите молярную концентрацию растворенного вещества в раст­
воре с массовой долей хлорида кальция 20%. Плотность раствора рав­
на 1,178 г/см3. К 1 л этого раствора прибавили 2 л воды. Вычислите 

массовую долю (%) соли в полученном растворе.

3. К раствору массой 100 г с массовой долей нитрата серебра 17% доба­
вили 100 г 5,5 М раствора хлороводорода (р = 1,1 г/см3). Определите 
массовые доли и молярные концентрации соединений, содержащихся 
в растворе после протекания реакции, если плотность конечного раст­
вора равна 1,02 г/см3.

4. В 200 г воды содержится 1,32 г этилового спирта. Вычислите мо­
ляльную концентрацию растворенного вещества.

5. В 120 см3 этилового спирта (р = 0,785 г/см3) растворили 9,98 г хлори­
да ртути(Н). Определите моляльную концентрацию растворенного ве­
щества.

§30

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ. 
СИЛЬНЫЕ И СЛАБЫЕ ЭЛЕКТРОЛИТЫ

Из курса химии 8 класса вам известно, что по спо­
собности проводить электрический ток в водном растворе или 
расплаве вещества подразделяют на электролиты и неэлект­
ролиты.

Электролиты — это вещества, растворы или расплавы 
которых проводят электрический ток (обладают ионной 
проводимостью). Это соли, кислоты, основания. В электроли­
тах имеются ионные или ковалентные сильнополярные связи.

Неэлектролиты — это вещества, растворы и расплавы 
которых не проводят электрический ток (не обладают 
ионной проводимостью), например многие органические ве­
щества (эфир, углеводы, бензол и др.). В молекулах этих ве­
ществ действуют ковалентные неполярные или малополяр 
ные связи.



Электролитическая диссоциация — это распад элект­
ролита на ионы при его растворении или расплавлении.

В зависимости от степени полярности связи в электролите, 
процесс электролитической диссоциации может быть необра­
тимым или обратимым.

Диссоциация в воде ионных соединений и веществ с ко­
валентными сильнополярными связями является необрати­
мым процессом:

Ва(ОН)2 = Ва2+ + 2ОН 

НС1 = Н+ + СГ 

Na2S = 2Na+ + S2'

Такие вещества относят к сильным электролитам. В вод­
ном растворе сильного электролита находятся только его гид­
ратированные ионы.

К сильным электролитам относят:
♦ почти все соли;
♦ многие неорганические кислоты: HNO3, H2SO(, H2SeO4, 

НС1О3, HC1O4, HBrO3, HIO3, HMnO4, HCI, HBr, HI;
♦ гидроксиды щелочных, щелочно-земельных металлов и 

таллия(1).
Диссоциация веществ с менее полярной связью является 

обратимым процессом:

H2s Н+ + HS"

NH3 • Н2О NH4 + ОН"

Такие вещества относят к слабым электролитам. Раствор 
слабого электролита содержит как исходные молекулы, так и 
продукты диссоциации — гидратированные ионы.

Слабыми электролитами являются:
♦ почти все органические кислоты и вода;
♦ некоторые неорганические кислоты: HF, НСЮ, НС1О2, 

HNO2, HCN, H2S, HBrO, Н3РО4, Н2СО3, H2SiO3, H2SO3 и др.;
♦ некоторые нерастворимые гидроксиды металлов: 

Fe(OH)3, Zn(OH)2 и др., а также гидрат аммиака NH3 • Н2О.
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Количественной характеристикой диссоциации слабых 
электролитов служит степень диссоциации электролита 
а — отношение числа молекул, распавшихся на ионы, к об­
щему числу растворенных молекул электролита. Степень 
диссоциации выражают в долях единицы или процентах:

^дис
^Общ

или ^ДИС
^общ

• 100%

Степень диссоциации можно выразить и через отношение ко­
личества вещества, распавшегося на ионы (удис), к общему коли­
честву вещества растворенного электролита (v^):

а = а =

а = или а = • 100%
^общ ^общ

Степень диссоциации зависит от природы электролита 
(табл. 28) и растворителя, а также от концентрации. Так, при 
разбавлении раствора уксусной кислоты ее степень диссоциа­
ции увеличивается:

с, моль/л 1 0,1 10~2 10’3 10“1
а, % 0,40 1,36 4,20 12,60 34,30
Степень диссоциации слабых электролитов, за исключени­

ем воды, практически не зависит от температуры. Степень 
диссоциации воды с повышением температуры возрастает.

Таблица 28
Степень электролитической диссоциации 

некоторых слабых электролитов в 0,1 М водных растворах

Электролит а, % Электролит а, %

HF 7,0 н2со3 (СО2 • Н2О) 0,17

NH3 • Н2О (NH4OH) 1,4 H2S 0,07

сн3соон 1,36 н2о 2•10~7

В растворах слабых электролитов устанавливается равнове­
сие между недиссоциированными молекулами и ионами:

сн3соон Н+ + СНдСОО"
К установившемуся равновесию можно применить закон дей­

ствующих масс и записать выражение для константы равновесия:
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[Н+] • [СН3СОО~] 
[СН3СООН]

Константу равновесия, соответствующую диссоциации 
слабого электролита, называют константой диссоциации.

Константа диссоциации, как и степень диссоциации, служит 
количественной характеристикой процесса диссоциации слабо­
го электролита. Значение константы диссоциации зависит от 
природы электролита и растворителя, а также от температуры. 
В отличие от степени диссоциации константа диссоциации не 
зависит от концентрации электролита в растворе, так как 
изменение концентрации одного из ионов в растворе вызывает 
изменение концентраций всех остальных, т. е. смещение ионно­
го равновесия. Поэтому константа диссоциации более удобна 
для характеристики электролита.

По значению константы диссоциации можно судить о силе 
электролита (табл. 29). Чем больше константа диссоциации, тем 
легче электролит распадается на ионы, следовательно, тем он 
сильнее. Например, при температуре 25 °C

7Гд(СН3СООН) = 1,75 • 10’5; ^(HF) = 7 • 10 Л

Следовательно, фтороводородная кислота — более сильный 
электролит, чем уксусная кислота.

Таблица 29
Константы диссоциации некоторых слабых электролитов 

в водных растворах при температуре 25 °C

Электролит
Константа

диссоциации
Электролит

Константа 
диссоциации Ка

hno2 4,5- 10’4 сн3соон 1,75 • 10'5

H2SO3
2 • 10 2 (1 ступень)
6 • 10 8 (II ступень) HF 7 • 10“4

H2s
6 • 10”8 (I ступень)

1 • <0 14 (II ступень) HCN 8 • 10~1°

H3PO4
8 • 10"3 (I ступень)
6 • 10~8 (II ступень)

1 • 1012 (III ступень)

NH3•Н2О 
(МН4ОН)

6,3 • 10~5

Н2СО3(СО2- Н2О)
4,5 • 10~7 (I ступень) 

4,7 • 10 11 (II ступень) н2о 1,8 • 10“16
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Многоосновные кислоты и многокислотные основания диссо­
циируют ступенчато, и каждая ступень характеризуется своим 
значением константы диссоциации. Так, сероводородная кисло­
та имеет две ступени диссоциации, ее характеризуют два значе­
ния константы диссоциации:

H2s Н+ + HS" Кл = [Н+Г]„ * 1 2 = 6 • 10“8 (I ступень)

H2s Н+ + HS- кл2 = - 1 - 1 - 10" 14 (И ступень)

Таким образом, константа диссоциации по первой ступени 
больше, чем по второй: > КД2. Это обусловлено тем, что при
диссоциации по первой ступени ион водорода отрывается от 
нейтральной молекулы кислоты, а следующий — от отрицатель­
но заряженного кислотного остатка, что значительно труднее.

Аналогично протекает диссоциация и многокислотных осно­
ваний.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Обратимо диссоциируют все вещества набора:
а) HNO3> Ва(ОН)2, Zn(OH)2; в) H2SO4, HCIO4, H2S;

б) NH3 • Н2О, Н3РО4, HF; г) H2SiO3, MgCI2, HCI.

Напишите уравнения их диссоциации.

2. Определите количество вещества ионов, образующихся при диссоци­
ации одного моля: а) азотной кислоты; б) хлорида натрия; в) хлорида 
алюминия; г) сульфата железа(Ш).

3. При растворении в одном литре воды фтороводорода количеством ве­
щества 2,5 моль на ионы распалось 0,03 моль. Определите степень 
диссоциации (в %) фтороводорода. Укажите, какой это электролит — 
сильный или слабый.

4. Степень диссоциации хлорида кальция в растворе равна 100%, концен­
трация катионов — 2 моль/л. Рассчитайте концентрацию анионов.

5. Напишите уравнения ступенчатой диссоциации и выражения констант 
диссоциации для следующих веществ: а) угольной кислоты; б) гидрок­
сида цинка; в) ортофосфорной кислоты; г) гидроксида алюминия.

6. Для нейтрализации раствора серной кислоты израсходовано 24,2 см3 4 5 6 *
0,1 М раствора гидроксида натрия. Вычислите массу серной кислоты
в растворе.
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§31

ПРОИЗВЕДЕНИЕ РАСТВОРИМОСТИ

Среди электролитов есть вещества, обладающие малой 
растворимостью. При растворении такого электролита, на­
пример соли, в раствор переходят не молекулы, а ионы, следо­
вательно, в его насыщенном растворе устанавливается равно­
весие между твердой солью и перешедшими в раствор ионами. 
Например, в насыщенном растворе хлорида серебра устанав­
ливается равповссис:

растворение
AgCl ■ Ag + СГ

твердая соль осажление ИОны в растворе

В состоянии равновесия в единицу времени в насыщенный 
раствор переходит столько же ионов, сколько их вновь воз­
вращается в осадок. Это равновесие характеризуется величи­
ной, которую называют произведением растворимости. 
Обозначают ее символом ПР с индексом, указывающим, к ка­
кому электролиту она относится. Например:

ПРА8с, = [Аё+ИСГ],

где [AgT] и [СГ] — равновесные концентрации ионов серебра 
и хлора.

Таким образом, в насыщенном растворе малорастворимо­
го электролита произведение концентраций его ионов есть 
величина постоянная при данной температуре.

В тех случаях, когда формульная единица электролита со­
держит два одинаковых иона или более, концентрация этих 
ионов при вычислении произведения растворимости возво­
дится в соответствующую степень. Например:

РЫ2 РЬ2+ + 2Г; ПРРЬ12 = [РЬ2,][Г]2

Са3(РО4)2 3Ca2F + 2РО3"; ПРСа3(Ро.1)2 = [Са2+]3[РО3]2

Произведения растворимости некоторых малораствори­
мых в воде соединений приведены в табл. 30.
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Таблица 30
Произведения растворимости некоторых соединений 

при температуре 25 °C

Соединение Произведение
растворимости Соединение Произведение

растворимости

AgCl 1,78 • 10 1° BaSO4 1,1 • 1O'10

AgBr 5,3 • 10~13 Zn(OH)2 1,0 • IO’17

Agl 8,3 • IO’17 Cu(OH)2 2,2- 10~2°

AgCN 1,4- IO"16 Ca3(PO4)2 2,0- 10"29

AgBrO3 5,5- KT5 CaSO4 9,1 • 10'6

AIPO4 5,75 • 10‘19 CuS 6,3 • ю-36

MnS 2,5- 1O’10 PbSO4 1,6 • ю-27

Значение произведения растворимости зависит от природы 
вещества и температуры и является количественной характе­
ристикой растворимости вещества — чем больше значение ПР, 
тем больше растворимость. Так, согласно данным табл. 30, в 
ряду AgCl — AgBr — Agl растворимость при 25 °C уменьшает­
ся. В насыщенном при 25 °C растворе хлорида серебра одно­
временно находится 1,33 • 10 5 моль/л (Vl,78 1О~10) ионов Ag+ 
и Cl , а в растворе иодида серебра концентрации ионов Ag+ и 
Г составляют всего 9,1 • 109 моль/л (V8,3 • 10~17).

Jgt Сравнивать растворимость малорастворимых 
электР°литов п° значению ПР можно только при 

1 | условии, что они однотипны. Например, можно со­
поставить растворимость хлорида AgCl и иодида се­

ребра Agl, но не хлорида AgCl и фосфата серебра Ag3PO4.

Значение произведения растворимости позволяет выяс­
нить условия образования и растворения осадков. Когда 
произведение концентраций ионов равно значению ПР ма­
лорастворимого электролита, то в системе устанавливается 
динамическое равновесие между раствором и твердой 
фазой:

[Ag4 ][С1 ] = ПРДйС1 — система находится в равновесии
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Если же произведение концентраций ионов больше вели­
чины ПР электролита, то труднорастворимый электролит вы­
падает в осадок:

[Ag+][C1 ] > nPAgC, — образование осадка
Чтобы увеличить значение произведения концентраций 

ионов, можно прибавить избыток электролита, содержащего 
ионы Ag+ (например, AgNO3) или СГ (например, NaCl). Такой 
прием используют для наиболее полного осаждения ионов.

Растворение осадка происходит тогда, когда произведение 
концентраций ионов в растворе становится меньше ПР элект­
ролита:

[Ag+][C1“] < ПРЛйС1 — растворение осадка

Этого можно достичь связыванием одного из ионов электро­
лита, находящегося в растворе, в какое-либо другое соединение.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Сравните значения произведений растворимости двух солей: 
nPZnS = 1,6 ■ 10 24; nPCdS = 3,6 ■ 10’9. При растворении какой из 

указанных солей в растворе создается ббльшая концентрация 
сульфид-ионов S2 и во сколько раз?

^12. Наибольшая полнота осаждения ионов Ад достигается до­

бавлением электролита:
a) KCN; б) NaBrO3; в) KI; г) КВг.

§32

ИОННОЕ ПРОИЗВЕДЕНИЕ ВОДЫ.
ВОДОРОДНЫЙ ПОКАЗАТЕЛЬ

Молекулы воды диссоциируют незначительно (из 555 000 000 
молекул — только одна):

Н2О Н+ + ОН”
, Константа диссоциации воды при температуре 25 °C равна:

Кд
[Н+] • [ОН ] 

[Н2О]
= 1,8- Ю”16
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Ввиду малого значения константы диссоциации равновес­
ная молярная концентрация молекул воды практически оста­
ется постоянной. Вычислим ее:

[Н2О] т(Н2О)
м(н2О) • г(н2о);

[Н2О] =
1000 г

18 г/моль• 1 л 55,56 моль/л.

Тогда уравнение для константы диссоциации воды можно 
записать, сгруппировав все постоянные величины в левой его 
части:

кл ■ [Н2О] = [Н+] • [ОН ].

Это произведение для данной температуры постоянно. 
При 25 °C оно составляет:

Кл ■ [Н2О] = 1,8 • 1016 • 55,56 = 1 • 10‘14.

Обозначим Кд • [Н2О] как ^н2О- Получим:

*Н2О = [Н+] [ОН-]= 1 - 10 14.

Величину ^н2О называют ионным произведением воды. 
Оно показывает, что произведение концентраций ионов во­
дорода Н+ и гидроксид-ионов ОН’ в воде и водных растворах 
постоянно и при температуре 25 °C равно 1 • 10 14 (округлен­
ное значение).

С повышением температуры значение ионного произведе­
ния воды возрастает, так как при этом увеличивается степень 
электролитической диссоциации воды и возрастает концент­
рация ионов Н+ и ОН’:

t, °C 0 10 18 25 50 100
ХН;;0-10’14 0,110 0,292 0,570 1,008 5,474 59,0

Однако, как правило, расчет проводят для комнатной тем­
пературы и принимают АГН = 1-10 14.

Ионное произведение воды не зависит от концентрации 
ионов водорода и гидроксид-ионов. В кислотных растворах
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больше концентрация ионов Н , в щелочных — ОН . Но како­
ва бы ни была среда раствора, ионное произведение воды оста­
ется постоянным. Поэтому при увеличении концентрации 
ионов Н+ (путем введения кислоты) уменьшается концентра­
ция гидроксид-ионов ОН . И наоборот, если к воде прибавить 
щелочь, то концентрация гидроксид-ионов повысится, а кон­
центрация ионов Н* понизится. Таким образом, концентра­
ции [Н+] и [ОН ] взаимосвязаны: чем больше одна величина, 
тем меньше другая, и наоборот.

Ионное произведение воды позволяет вычислить концентра­
цию гидроксид-ионов ОН в любом водном растворе, если изве­
стна концентрация ионов водорода Н+, и наоборот. Например: 
если [ОН ] = 10 11 моль/л, то [Н+] = 1014/1011 = 10"3 (моль/л).

Различают три типа водных растворов:
♦ нейтральные: [Н+] = [ОН ] = 10 моль/л;
♦ кислотные: [Н+] > [ОН ]; [Н ’] > 10 1 моль/л;
♦ щелочные: [Н^] < [ОН-]; [Н+] < 10 ' моль/л.

Для удобства среду раствора выражают через водородный по­
казатель pH (схема 3).

Водородный показатель pH — это отрицательный деся­
тичный логарифм концентрации ионов водорода:

pH = -lg[H+]

Схема 3

Соотношение между концентрацией ионов Н+ 
и значением pH

[Н],
моль/л

pH

10° 10"' 10"2 10~3 10”4 10"5 10’6 10~7 10“8 10~9 10"’с 10"" 10"'2 10"'3 10""’

0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14

Среда сильно-

t

слабо- нейт- слабо- сильно-
раствора кислотная кислотная ральная щелочная щелочная

Качественно pH водных растворов электролитов определяют 
с помощью индикаторов.
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Индикаторы — это вещества, изменяющие свою окраску в 
зависимости от концентрации ионов Н или ОН в растворе.

По своей природе индикаторы являются слабыми кислотами 
(кислотный индикатор можно условно записать как Hind) или 
слабыми основаниями (основный индикатор IndOH). Молекулы 
индикатора и его ионы, имеют различную окраску. Например, 
лакмус — кислотный индикатор Hind. В его растворе устанавли­
вается равновесие:

увеличение концентрации ионов ОН"

Hind Н+ + Ind
краеная окраска синяя окраска

-<----------------------------
увеличение концентрации ионов Н+

Согласно принципу Ле Шателье увеличение концентрации 
ионов Н+ смещает равновесие диссоциации лакмуса в сторону 
образования недиссоциированных молекул Hind, поэтому в кис­
лотной среде лакмус приобретает красный цвет. Уменьшение 
концентрации ионов Н', что достигается введением ионов ОН 
(образуется вода), смещает равновесие диссоциации индикатора 
в сторону образования ионов Ind , поэтому в щелочной среде 
лакмус приобретает синюю окраску. В нейтральной среде моле­
кулы Hind совместно с ионами Ind придают раствору фиолето­
вую окраску.

Метиловый оранжевый (метилоранж) — основный индика­
тор IndOH:

увеличение концентрации ионов Н+ 
--------------------------------->.

IndOH Ind+ + ОН
желтая окраска красная 

окраска
-<----------------------- ----

увеличение концентрации ионов ОН

Увеличение концентрации ионов ОН смещает равновесие 
диссоциации индикатора в сторону образования молекул IndOH 
(окраска желтая), повышение концентрации ионов Н+ — в сто­
рону образования ионов Ind+ (окраска красная).

Кроме указанных выше индикаторов применяют универсаль­
ный индикатор (смесь нескольких индикаторов), который можно 
использовать для определения pH растворов в интервале от 0 до 14.
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Различные химические и биологические процессы в зависи­
мости от среды раствора могут протекать с разными скоростями 
и в разных направлениях. В связи с этим определение pH раство­
ров важно для сельского хозяйства, науки, техники, медицины.

Желудочный сок здорового человека имеет pH, равный 1,7; 
pH крови равен 7,4. Растения могут нормально произрастать 
лишь при значениях pH почвы, лежащих в определенном интер­
вале, характерном для данного вида. Например, на почвах с во­
дородным показателем 5,0-5,5 ростки ячменя гибнут, в то время 
как картофель именно в этом интервале значений pH дает осо­
бенно богатый урожай. Величину pH учитывают при проведении 
производственных процессов в пищевой промышленности (хле­
бопечение, пивоварение, виноделие и т. д.).

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Как при помощи одного реактива определить, в какой из трех проби­
рок находятся растворы хлороводорода, хлорида калия и гидрокси­
да бария? Ответ подтвердите соответствующими уравнениями дис­
социации веществ.

2. Объясните, почему дождевая вода имеет слабокислотную среду.

3. Почвы с pH < 6 подвергают известкованию — вносят негашеную из­
весть СаО. Составьте уравнение реакции, на которой основано из­
весткование.

4. Вычислите концентрацию ионов водорода Н в водном растворе, 
если концентрация гидроксид-ионов ОН" равна 10 ‘9 моль/л. Како­

ва среда раствора?
5. Вычислите концентрацию гидроксид-ионов ОН’ в водном растворе, 

если концентрация ионов водорода Н* равна 10’* 1 2 3 4 моль/л. Укажите 

цвет метилоранжа в этом растворе.

6. Определите pH водного раствора, в котором концентрация гидроксид- 
ионов равна 10’5 6 моль/л. Укажите цвет лакмуса в этом растворе.

§33______________________

КИСЛОТНО-ОСНОВНЫЕ СВОЙСТВА ГИДРОКСИДОВ

Рассмотрим зависимость кислотно-основных свойств гидрок­
сидов от положения элементов, образующих данные вещества,
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в Периодической системе химических элементов и типа хими­
ческой связи в соединениях.

Характер электролитической диссоциации того или иного со­
единения определяется полярностью связей между атомами. 
Диссоциация гидроксидов ЭОН (где Э — элемент) может проте­
кать по двум направлениям:

Э+О+Н

по основному типу по кислотному типу 
(разрыв связи Э —О) (разрыв связи О—Н)

В периодах с увеличением зарядов ядер радиусы атомов 
(ионов) уменьшаются, а электроотрицательность атомов возрас­
тает, степень окисления атомов в соединениях ЭОН возрастает от 
+1 до +7. В связи с этим полярность связи Э — О в периоде слева 
направо уменьшается (вид связи изменяется от ионной к кова­
лентной малополярной), следовательно, затрудняется диссоциа­
ция гидроксидов по основному типу.

В качестве примера рассмотрим изменение полярности свя­
зей Э—О и О — Н в гидроксидах элементов третьего периода. 
Для каждой связи укажем разность электроотрицательностей 
атомов. Понятно, что диссоциация будет происходить по месту 
более полярной связи:

Na-vO —Н 
2,5 1.4

+* 2 Э * * * XMg
2,27 X

О—н

о—н
1,4

О 0.9О+Н 
1.4

°\
О—СГ7— O-i-H

X 0.67 1,4

сильное
основание

основание 
средней силы сильная кислота очень сильная кислота

о

Полярность связи Э—О уменьшается.
Относительная полярность связи О—Н по сравнению со связью Э—О возрастает

В периоде с уменьшением полярности связи Э — О происхо­
дит увеличение полярности связи О — Н относительно связи
Э — О, поэтому возрастает способность гидроксидов к диссоци­
ации по кислотному типу.

Полярность связей Э — О и О — Н зависит от взаимного влия­
ния атомов в молекуле. Поясним это на примере серной и хлорной
кислот:
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В молекуле серной кислоты два атома кислорода, связанные 
с атомом серы двойными связями, оттягивают на себя электро­
ны связей. Это, в свою очередь, вызывает более сильное смеще­
ние электронов от атомов водорода в гидроксогруппах к атомам 
кислорода. В результате этого полярность связи О—Н в молеку­
ле H2SO4 увеличивается.

В молекуле хлорной кислоты три атома кислорода, связанные 
с атомом хлора двойными связями, оттягивают на себя электро­
ны связей. Это вызывает еще большее смещение электронов от 
атома водорода к атому кислорода. В результате полярность свя­
зи О—Н в молекуле НС1О4 увеличивается в еще большей степе­
ни, поэтому хлорная кислота сильнее серной.

Состав любой кислородсодержащей кислоты можно выразить 
общей формулой ЭОт(ОН)„. Сила такой кислоты зависит от ее 
состава и возрастает с увеличением значения т. Если т > 2, то 
кислота сильная: H2SO4 (SO2(OH)2), НС1О4 (С1О3(ОН)); если т <2, 
то кислота слабая: Н3РО4 (РО(ОН)3), НСЮ (С1(ОН)). В ряду гид­
роксидов элементов данного периода значение т возрастает, что 
приводит к усилению их способности к диссоциации по кислот­
ному типу.

Отметим еще одну закономерность изменения свойств гид­
роксидов. С увеличением степени окисления элемента в ряду его 
гидроксидов основные свойства ослабевают, а кислотные усили­
ваются, например:

Мп(ОН)2

основание 
средней силы

Мп(ОН)3

слабое
основание

Мп(ОН)4

амфотерный
гидроксид

Н2МпО4
(МпО2(ОН)2)

сильная
кислота

НМпО4
(МпО3(ОН))
очень сильная 

кислота

Теперь рассмотрим закономерности изменения свойств гид­
роксидов элементов главных подгрупп. Сверху вниз в главных 
подгруппах радиусы атомов (ионов) увеличиваются, электроот- 
рицательность элементов уменьшается, степень окисления ато­
мов в соединениях ЭОН остается постоянной. Поэтому разность
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электроотрицательностей атомов кислорода и элемента (поляр­
ность связи Э— О) возрастает:

+2/Ве
2,03\

о—н

о-н
Mg4
2,27\

о—н

0-Н

4-2/
Оа
2,4б\

о-н

о—н

+2/
Ва
2,53\

о—н

о—н

В результате этого возрастает способность гидроксидов к дис­
социации по основному типу.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Приведенные формулы гидроксидов расположите в порядке увеличе­
ния кислотных свойств веществ: Н2СО3, Н3ВО3, HNO3, LiOH, Ве(ОН)2. 
Объясните причину изменения характера свойств гидроксидов.

2. Расположите формулы в порядке увеличения силы кислот: НСЮ3, 
НСЮ2, НСЮ4, НСЮ.

3. К 400 см3 0,5 М раствора хлорида кальция прилили избыток раствора 

карбоната натрия. Вычислите массу образовавшегося осадка.

§34

СОВРЕМЕННЫЕ ПРЕДСТАВЛЕНИЯ
О ПРИРОДЕ КИСЛОТ И ОСНОВАНИЙ

Теория электролитической диссоциации (разработана С. Ар­
рениусом в 1887 г.) имеет ряд недостатков, основной из них — 
ограниченность ее применения. Эти представления применимы 
только к водным растворам и не охватывают всего многообразия 
кислотно-основных свойств веществ. Например, с позиций тео­
рии электролитической диссоциации аммиак NH3 нельзя на­
звать основанием, поскольку в его составе нет гидроксид-ионов. 
В то же время известно, что аммиак вступает в реакцию с хлорово­
дородом, образуя соль NH4C1, т. е. проявляет основные свойства.

В XX в. было разработано несколько обобщающих теорий кис­
лот и оснований, положения которых могут быть использованы 
при изучении реакций, протекающих в неводных средах, а также 
без участия растворителя. Важнейшей из них является про­
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тонная теория, выдвинутая в 1923 г. датским ученым И. Брёнс- 
тедом и, независимо от него, английским ученым Т. Лоури*.

Эта теория рассматривает кислотно-основное взаимодействие 
как передачу протона (иона водорода) от одной частицы (кисло­
ты) к другой (основанию).

Кислота — это частица (молекула или ион), отдающая 
протон в ходе реакции, т. е. кислота — донор протона.

В результате отдачи протона кислота переходит в основание, 
сопряженное кислоте (сопряженное основание), например:

СН3СООН <=* СН3СОО“ + Н+ 
кислота сопряженное

основание

Основание — это частица (молекула или ион), принимающая 
протон в ходе реакции, т. е. основание — акцептор протона.

Вследствие присоединения протона основание переходит в ки­
слоту, сопряженную основанию (сопряженную кислоту), например:

ОН" + Н+ Н2О 
основание сопряженная

кислота

Сопряженные кислоты и основания называют протолитами , 
они образуют протолитическую систему.

кислота <=* основание + Н *
Протолитами могут быть молекулы, катионы и анионы, 

например HCI, NH3, NH3, NO2.
Реакцию между кислотой и основанием протонная теория 

представляет схемой:
кислота, + основание2 «=* кислота2 + основание.

Протонная теория объясняет основные свойства аммиака (его 
молекулы присоединяют протоны):

NH3 + HJC1 NH4+ + СГ
основание, кислота2 кислота, основание,.

Таким образом, из кислоты и основания образовались новые со­
пряженные основание и кислота. Ион СГ — основание, сопряженное 
кислоте НС1, а ион NH, — кислота, сопряженная основанию NH3.

Наиболее общей является электронная теория кислот и оснований 
Г. Льюиса. С ней вы познакомитесь в вузовском курсе химии.
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Амфолит — это частица (молекула или ион), которая мо­
жет выступать в качестве как кислоты (донор протона), 
так и основания (акцептор протона)•.

н2о
кислота

ОН’ + 
сопряженное

основание

н+

HS“ S2’ + н+
кислота сопряженное

основание

Н2О
основание

+ н+ Н3О+
сопряженная

кислота

HS“
основание

+ н+ H2S
сопряженная

кислота

Кислотно-основные свойства амфолитов определяются реа­
гентом, с которым это соединение вступает во взаимодействие. 
Например, в среде аммиака вода выступает как кислота, а во 
фтороводороде — как основание:

NH3 + Н2О NH+ + ОН 

основание, кислота2 кислота, основание2

HF + Н2О F" + Н3О+
кислота, основание,, основание, кислота2

При диссоциации одна молекула воды является кислотой (от­
щепляет протон), другая — основанием (присоединяет протон):

но;н +' н26: н3о+ + он-
кислота, основанне2 кислота2 основание,

Протонная теория применима ко всем системам, в которых 
при соответствующих условиях возможен переход протонов.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Рассмотрите как кислотно-основные взаимодействия диссоциацию 
в водных растворах следующих электролитов:
HNO3, CHgCOOH, KHSO4, H2S.

2. В соответствии с протолитической теорией кислые соли реагируют 
с молекулами воды и по типу кислот, и по типу оснований. Какие рав­
новесия устанавливаются в водном растворе, содержащем гидро­
сульфид-ион? Какие свойства — кислотные или основные — про­
являет гидросульфид-ион в каждом из этих процессов?

3. Железо массой 14 г сплавили с 4,8 г серы. К полученной смеси ве­
ществ добавили избыток соляной кислоты. Какие газы при этом об­
разуются? Определите объемы этих газов (н. у.).
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§35

РЕАКЦИИ ИОННОГО ОБМЕНА

/л- Растворы сильных электролитов содержат положи-
тельно и отрицательно заряженные ионы. В раство- 
рах слабых электролитов имеются как ионы, так и 

молекулы. Поэтому, согласно теории электролитической дис­
социации, реакции в растворах электролитов протекают меж­
ду ионами или ионами и молекулами, что определяется приро­
дой электролита. Если такие реакции не сопровождаются 
изменением степеней окисления атомов, то их называют реак­
циями ионного обмена. Реакции ионного обмена, сопровожда­
ющиеся удалением из раствора тех или иных ионов вслед­
ствие образования малодиссоциирующих соединений (слабых 
электролитов или комплексных ионов), малорастворимых ве­
ществ (осадков), летучих соединений (газов), протекают
практически необратимо.
Реакции обмена в растворе принято записывать тремя уравне­
ниями: молекулярным, полным ионно-молекулярным и крат­
ким ионно-молекулярным. Напомним, что в ионно-молеку­
лярных уравнениях в виде ионов записывают только:

♦ сильные кислоты (HNO3, H2SO4, H2SeO4, НС1О3,
НС1О4, HBrO3, HIO3, HMnO4, HCI, НВг, HI);

♦ сильные основания (гидроксиды щелочных и щелочно­
земельных металлов);

♦ растворимые средние соли (см. таблицу растворимости). 
Почти все кислые соли растворимы. В ионно-молекуляр­

ных уравнениях их записывают с учетом диссоциации толь­
ко по первой ступени:

КНСО3 = К+ + НСО3
Малорастворимые, газообразные и малодиссоциирующие 

вещества записывают в виде молекул.
В некоторых реакциях слабые электролиты или малораство­

римые вещества входят в состав и продуктов реакции, и исход­
ных веществ. Такие реакции протекают, как правило, не до кон­
ца, а до состояния равновесия. Равновесие обратимого процесса 
в этих случаях смещается в сторону образования наименее диссо­
циированных или наименее растворимых соединений.
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Например:
равновесие смещено в сторону образования воды

сн3соон + NaOH NaCH3COO + н2о
слабая сильное растворимая малодиссоции-
кислота 

кя = 1,75 • 10'5
основание соль рующее вещество 

Кд = 1,8 • 1016

CHgCOOH + Na+ + ОН Na+ + СН3СОО" + Н2о

сн3соон + ОН СН3СОО" + Н2О

Направление рассматриваемой реакции зависит от того, ка­
кое из двух веществ — вода или уксусная кислота — в большей 
степени связывает ионы Н+. Для воды Кд = 1,8 • 10 16, а для ук­
сусной кислоты Кд = 1,75 • 10 Следовательно, ионы водорода 
прочнее связываются в молекулах воды, чем в молекулах уксус­
ной кислоты, поэтому химическое равновесие данной реакции 
сильно смещено вправо, т. е. в сторону образования воды. В урав­
нениях таких реакций вместо знака обратимости (^), как пра­
вило, ставят знак равенства.

Химическое равновесие подобных реакций может смещаться 
в сторону образования малодиссоциирующих комплексных 
ионов. Например, вам известно, что нерастворимый в воде гид­
роксид хрома(Ш) легко растворяется в избытке щелочи с образо­
ванием анионного комплекса [Сг(ОН)6]3’:

Cr(OH)3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)6]

Cr(OH)3 + 3Na+ + ЗОН" = 3Na+ + [Cr(OH)6]3"

Cr(OH)3 + ЗОН" = [Cr(OH)6]3"

Если исходными веществами являются сильные электролиты 
и при их смешивании не образуются малодиссоциирующие, 
нерастворимые и газообразные вещества, то такие реакции не 
протекают в растворе.

Например:

KNO3 + NaCl г± KCI + NaNO3 
растворимые соли растворимые соли
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В данной реакции не образуется ни осадок, ни газ, ни слабый 
электролит, ни комплексный ион.

Полное ионно-молекулярное уравнение:

К+ + NO’ + Na+ + СГ К+ + СГ + Na+ + N03

Краткое ионно-молекулярное уравнение написать нельзя. 
Согласно теории электролитической диссоциации, реакция не 
протекает, образуется равновесная система, в которой одновре­
менно находятся все ионы. Уравнения таких реакций не запи­
сывают.

Итак, реикции ионного обмена протекают в направлении 
наиболее прочного связывания ионов.

Лабораторный опыт 5 

РЕАКЦИИ ИОННОГО ОБМЕНА В РАСТВОРЕ

Пронумеруйте четыре пробирки. В первую пробирку налей­
те раствор карбоната натрия и хлороводородную кислоту, во 
вторую — растворы хлорида железа(Ш) и гидроксида натрия, в 
третью — растворы ацетата натрия и серной кислоты, в четвер­
тую — растворы хлорида калия и сульфата натрия.

Объясните наблюдаемые явления и напишите молекуляр 
ные и ионно-молекулярные уравнения протекающих реакций.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Укажите, какие из приведенных ниже пар веществ могут вступать в 
реакцию в водной среде:
а) карбонат калия и гидроксид бария;
б) гидроксид цинка и гидроксид натрия;
в) карбонат кальция и соляная кислота;
г) метасиликат калия и серная кислота;
д) метасиликат калия и нитрат натрия;
е) нитрат меди(Н) и сульфат алюминия;
ж) сероводородная кислота и гидроксид калия.
Напишите уравнения протекающих реакций в молекулярном и ион­
но-молекулярном видах. Объясните, почему они протекают.
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2. Составьте по два различных молекулярных уравнения, которым соот­
ветствуют следующие краткие ионно-молекулярные уравнения:
а) Н+ + ОН’ = Н2О; в) СО2* + 2Н+ = СО2| + Н2О;

б) Fe(OH)2 + 2Н+ = Fe2+ + 2Н2О; г) NH* + ОН* = NH3| + НрО.

3. Укажите вещество, которое может реагировать в водном растворе с 
каждым из двух веществ:
а) HCI, MgSO4; в) NaOH, ВаС19;
б) Na2SO4, HNO3; r)KOH,H2SO4

Напишите полные и краткие ионно-молекулярные уравнения реакций.

4. Установите соответствие между реагентами и краткими ионно­
молекулярными уравнениями реакций:
Реагенты Краткие ионно-молекулярные

1) Na2CO3 + СО2 + Н2О

2) MgCO3 + HCI

3) HCI + NaOH

4) Na2SO3 + HCI

уравнения
A) SO2* + 2Н+ = SO2 + Н2О 

Б) SO2* + Н2О = HSO* + ОН*

B) СО2* + СО2 + Н2О = 2НСО*

Г) МдСО3 + 2Н+ = Мд2+ + Н2О + СО2 

Д) Н+ + ОН* = Н2О

5. Газ, выделившийся при обжиге 10,2 г природного известняка, 
содержащего 2% некарбонатных примесей, поглощен 33,3 см2 
раствора (р = 1,2 г/см3) с массовой долей гидроксида натрия 20%. 
Определите, какая образовалась соль и какова ее масса.

§36

ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ

СУЩНОСТЬ ПРОЦЕССА ГИДРОЛИЗА СОЛЕЙ

Проведем следующий опыт. В четыре пробирки нальем дис­
тиллированную воду и по 2-3 капли раствора лакмуса. Одну 
пробирку оставим в качестве контрольной, а в остальных раст­
ворим по 2-3 кристаллика солей: в первой — сульфата натрия 
Na2SO4, во второй — карбоната натрия Na2CO.p в третьей — 
сульфата цинка ZnSO4. Полученные результаты внесем в 
табл. 31.
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Таблица 31
Реакция среды растворов некоторых солей

Испытуемый
раствор

Цвет лакмуса Среда
раствора

pH раствора

Н2О (диет.) Фиолетовый Нейтральная pH = 7

Na2SO4 Фиолетовый Нейтральная pH = 7

Синий Щелочная pH >7

ZnSO4 Красный Кислотная pH <7

Из опыта следует:
1. В растворе Na2SO4 не появляется избыток ионов Н или ОН .
2. В растворе Na2CO3 появляется избыток ионов ОН”.
3. В растворе ZnSO4 появляется избыток ионов Н+.
Как объяснить появление в растворах некоторых солей из­

бытка ионов Н" или ОН ?
Вам известно, что вода диссоциирует (хотя и очень слабо): 

Н2О Н+ + ОН

По-видимому, при растворении многих солей в воде происходит 
связывание одного из ионов, образовавшихся при диссоциации 
воды (Н+ или ОН ), в слабый электролит. Это приводит к смеще­
нию равновесия диссоциации воды и накоплению другого иона, 
поэтому раствор приобретает кислотную или щелочную среду.

Взаимодействие ионов соли с составными частями молекул 
воды, в результате которого образуется слабый электролит, на­
зывают гидролизом (от греч. гидро — вода, лизис — разложение, 
что означает «разложение водой»)’.

Процесс гидролиза может быть обратимым и необратимым. 
Обратимым является гидролиз большинства солей.

Соль можно рассматривать как продукт нейтрализации осно­
вания кислотой. В зависимости от силы исходного основания и 
исходной кислоты соли можно разделить на четыре типа — соли, 
образованные:

* Понятие «гидролиз» охватывает большой круг явлений, распростра­
ненных в природе и имеющих большое практическое значение. На данном 
этапе вы познакомитесь лишь с гидролизом солей и бинарных соединений.
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♦ сильным основанием и слабой кислотой;
♦ слабым основанием и сильной кислотой;
♦ слабым основанием и слабой кислотой;
♦ сильным основанием и сильной кислотой.
Гидролиз солей представляет собой реакцию, обратную реак­

ции нейтрализации. В связи с этим процесс гидролиза соли про­
должается до тех пор, пока не наступит равенство между 
скоростями гидролиза и реакции нейтрализации, т. е. устано 
вится равновесие между ионами соли, водой и продуктами гид­
ролиза, например:

NaClO + Н2О
гидролиз

нейтрализация нею + NaOH

СЮ -i Н ОН НСЮ + ОН

Взаимодействовать с составными частями воды может 
только катион слабого основания или анион слабой 
кислоты.

Алгоритм составления уравнений гидролиза
1. Определить состав соли, т. е. указать, каким по силе осно­

ванием и какой по силе кислотой образована данная соль.
2. Выписать формулу иона слабого электролита и написать 

уравнение взаимодействия его с одной молекулой воды; в резуль­
тате получится краткое ионно-молекулярное уравнение гидроли­
за (уравнение гидролиза лучше писать в краткой ионно-молеку­
лярной форме).

3. Написать на основании краткого ионно-молекулярного 
уравнения молекулярное уравнение: исходные вещества извест­
ны (соль, вода); продукты гидролиза состоят из образовавшихся 
ионов и тех ионов соли, которые не участвуют в процессе гидро­
лиза.

ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ РАЗЛИЧНЫХ ТИПОВ

Соли, образованные катионом сильного основания 
и анионом слабой кислоты

Гидролиз такого типа называют гидролизом по аниону.
Соли слабых одноосновных кислот

Рассмотрим в качестве примера гидролиз ацетата натрия.
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1. Определяем состав соли:

NaCHgCOO
катион сильного анион слабой 
основания NaOH кислоты СН3СООН

2. Записываем уравнение взаимодействия аниона слабой кис­
лоты СН3СОО с одной молекулой воды (формулу воды в крат­
ком ионно-молекулярном уравнении удобнее писать как НОН):

;СН3СОО + Н ОН СН3СООН + ОН 
слабая кислота

Из краткого ионно-молекулярного уравнения гидролиза сле­
дует, что анионы СНдСОО связывают ионы Н из воды, образуя 
слабую кислоту. В растворе появляется избыток гидроксид- 
ионов, которые придают раствору соли щелочную среду (pH > 7).

3. На основании краткого ионно-молекулярного уравнения 
записываем молекулярное. Формулы исходных веществ 
NaCH3COO и Н2О. Одним из продуктов гидролиза соли является 
кислота СН3СООН, а другим — щелочь NaOH, которая образует- 
ся в результате связывания гидроксид-ионов с ионами натрия.

гидролиз
NaCH3COO + Н2О 'Heiirpam^ CHgCOOH + NaOH

Продукты гидролиза ацетата натрия — уксусная кислота и 
гидроксид натрия — взаимодействуют между собой, поэтому гид­
ролиз — обратимый процесс.

Соли слабых многоосновных кислот
Если в состав соли входит анион слабой многоосновной кисло­

ты (РО43“, SO2", S2’ и т. п.), то гидролиз сопровождается образова­
нием кислой соли (точнее, аниона, содержащего водород). На­
пример, рассмотрим гидролиз карбоната натрия:

Na_2C0.3
катион сильного анион слабой 
основания NaOH кислоты HgCOg

Анион слабой кислоты СО2" взаимодействует с одной молеку­
лой воды, превращаясь в анион НСО3:

СО| +Н',ОН НСОд + ОН
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В растворе накапливаются гидроксид-ионы, и он становится 
щелочным (pH > 7).

Составляем молекулярное уравнение:

Na2CO3 + Н2О
гидролиз
. > NaHCO, + NaOHнейтрализация 3

кислая соль

Итак, соли, образованные сильным основанием и слабой кис­
лотой, гидролизуются по аниону и их растворы имеют щелоч­
ную среду (pH > 7).

Химическое равновесие гидролиза смещено влево, в сторону 
образования наиболее слабого электролита — воды. Смещению 
равновесия в сторону реакции нейтрализации способствует 
также взаимодействие накапливающихся гидроксид-ионов ОН 
с образующейся кислотой (в нашем примере СН3СООН) или ани­
оном (в нашем примере НСО., ).

Соли, образованные катионом слабого основания 
и анионом сильной кислоты

Гидролиз такого типа называют гидролизом по катиону.

Соли слабых однокислотных оснований
Рассмотрим гидролиз хлорида аммония:

nh4ci
катион слабого основания анион сильной 

NH3 • Н2О (NH.OH) кислоты НС1

Записываем краткое ионно-молекулярное уравнение:

;nh4 + нон nh3 • н2о + н+
(NH4OH) 

слабое основание

Из уравнения следует: ионы NH4 связывают гидроксид-ионы 
из воды, образуя слабое основание. В растворе накапливаются 
ионы водорода, и он становится кислотным (pH < 7).

Составляем молекулярное уравнение:

NH4C1 + И2О 5=± NH3 • Н2О + НС1
(NH4OH) 

слабое основание
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Соли слабых многокислотных оснований
или амфотерных гидроксидов

Если в состав соли входит катион слабого многокислотного 
основания (Fe2+, Mg2+, Мп2+ и т. п.) или катион амфотерного гид­
роксида (Zn2+, Cu2+, Fe3+, AI3+, Cr3+ и т. п.), то гидролиз сопровож­
дается образованием основной соли (точнее, гидроксокатиона). 
В качестве примера рассмотрим гидролиз сульфата цинка:

ZnSO4
катион амфотерного анион сильной 
гидроксида Zn(OH)2 кислоты H2SO4

Записываем краткое ионно-молекулярное уравнение:

:Zn2* + HO H ZnOH+ + н+
------ гидроксокатион

цинка

Ионы цинка связывают гидроксид-ионы из воды, образуя 
гидроксокатионы цинка. В растворе накапливается избыток 
ионов водорода. Составляем молекулярное уравнение:

2ZnSO4 + 2Н2О (ZnOH)2SO4 + H2SO4 
основная соль

Итак: соли, образованные слабым основанием или амфотер­
ным гидроксидом и сильной кислотой, гидролизуются по кати­
ону и их растворы имеют кислотную среду (pH < 7).

Химическое равновесие гидролиза смещено влево, в сторону об­
разования наиболее слабого электролита — воды. Смещению 
равновесия влево способствует также взаимодействие накапливаю­
щихся ионов водорода Н+ с образующимся основанием (NH3 • Н2О) 
или с гидроксокатионом (ZnOHk).

Соли, образованные катионом слабого основания 
и анионом слабой кислоты

Гидролиз солей этого типа называют гидролизом и по катио­
ну, и по аниону:

NH4CHsCOO
катион слабого анион слабой 

основания NH.j • Н2О кислоты СН3СООН
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Записываем краткое ионно-молекулярное уравнение:

:nh4:+ ;сн,соо + нон^ сн„соон + nh,-h,o1 *1 ь--- Ч----------------------------------J , • «5 <$ 2V--------------- -- -- _ J I
*■ 4 слабая кислота слабое основание

Ионы NH4 связывают гидроксид-ионы из воды, образуя сла­
бое основание, а ионы CH;JCOO связывают ионы водорода, обра­
зуя слабую кислоту.

Составляем молекулярное уравнение:

NH4CH3COO + Н2О NH3 • Н2О + СН3СООН

Равновесие гидролиза также смещено влево, в сторону образо­
вания наиболее слабого электролита — воды. Но в данном случае 
гидролиз протекает сильнее, чем в случаях, разобранных выше, 
так как в растворе не накапливаются ионы Н+ и ОН , они связыва­
ются в молекулы слабых электролитов (NH3 • Н2О и СН3СООН), 
что усиливает гидролиз и по катиону, и по аниону. Сравните: 
в 0,1 М растворах хлорид аммония NH4C1 и ацетат натрия 
NaCH3COO гидролизованы лишь на 0,007%, а ацетат аммония 
NH4CH3COO — на 0,5%.

Среда в растворах солей, образованных слабым основанием и 
слабой кислотой, зависит от силы образующихся кислоты и 
основания и может быть нейтральной, слабокислотной или сла­
бощелочной. В данном случае среда раствора слабощелочная, 
так как

A-fl(NH3 • Н2О) = 6,3 • 10 5 > 7Сд(СН3СООН) = 1,75 • 10 5.

В этом можно убедиться на опыте. Если в пробирку налить 
раствор ацетата аммония и 3-4 капли фенолфталеина, то можно 
увидеть лишь слабое изменение окраски индикатора.

Соли, образованные катионом сильного основания 
и анионом сильной кислоты

Эти соли (например, ВаС12, Na2SO4, KNO3 и т. д.) гидролизу 
не подвергаются, так как в их составе нет ионов, способных 
взаимодействовать с составными частями молекул воды и обра­
зовывать слабый электролит. Поэтому равновесие диссоциа­
ции воды не нарушается, растворы таких солей имеют нейт­
ральную среду.
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ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Даны формулы солей:

Укажите, какие из них подвергаются гидролизу:
а) только по катиону;
б) только по аниону;
в) по катиону и аниону.
Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения гидро­
лиза солей.

2. Установите соответствие между солью и средой ее водного 

раствора.
Соль

1) Хлорид хрома(Ш)
2) Сульфат аммония
3) Нитрит калия

Среда раствора
A) Нейтральная 
Б) Щелочная
B) Кислотная

4) Нитрат натрия

ф 3. Лакмусом можно различить растворы всех солей набора:
а) СгС13, CaCI2, NaCIO; в) KCIO4, KNO3, К3РО4;

б) K2S, Na2CO3, Rb2CO3; г) (NH4)2SO4, Na2SO4, MgSO4.

Ответ подтвердите соответствующими уравнениями гидролиза солей.

4. Рассчитайте, в каких массовых соотношениях следует смешать 
15%-ные растворы карбоната калия и соляной кислоты для получе­
ния нейтрального раствора хлорида калия. Вычислите массовую 
долю соли в таком растворе.

§37
СТЕПЕНЬ ГИДРОЛИЗА. ГИДРОЛИЗ В СВЕТЕ ПРОТОННОЙ ТЕОРИИ

СТЕПЕНЬ ГИДРОЛИЗА

Количественно гидролиз соли характеризуют степенью ги­
дролиза агидр.

Степень гидролиза — отношение количества вещества 
гидролизованных ионов соли Угидр к общему количеству веще­
ства подобных ионов в растворе Уобщ:

ГИДР
ос = —---------гидр У общ

V,

171



Эта величина выражается в долях единицы или процентах. 
Она зависит от природы соли, концентрации раствора, темпе­
ратуры.

Степень гидролиза по аниону зависит от степени диссоциации 
кислоты. Чем слабее кислота, тем выше степень гидролиза:

H2S°3, Н3РО4, HF, HNO2, CHgCOOH, Н2СО3, H2S, HgBOg, HCN, H2SiO3
---------------------------------------------------------------------------------------- ---------------------------------------------------------------------- >■

Сила кислот ослабевает, гидролиз средних солей по аниону усиливается

Степень гидролиза катионов зависит от их природы:
Мп2+, NH4, Со2+, Zn2+, Cd2+, Cu2+, Fe2+, Pb2+, Al3+, Cr3+, Fe3+

Гидролиз по катиону усиливается

Степень гидролиза, как правило, невелика. Так, в растворе 
ацетата натрия NaCHgCOO концентрацией 0,1 моль/л при темпе­
ратуре 25 "С она составляет 1 • 10 ', т. е. гидролизован лишь один 
из 10 000 ионов. Низкая степень гидролиза связана с тем, что из 
всех участвующих в реакции веществ вода является наиболее 
слабым электролитом. В связи с этим равновесие процесса гид­
ролиза сильно смещено в сторону исходных веществ, т. е. в сто­
рону образования воды.

СМЕЩЕНИЕ РАВНОВЕСИЯ ГИДРОЛИЗА

Поскольку гидролиз — обратимый процесс, то его равновесие 
может быть смещено изменением концентрации веществ или 
температуры раствора.

При разбавлении раствора увеличивается число молекул во­
ды, приходящихся на один гидролизующийся ион соли, поэтому 
согласно принципу Ле Шателье равновесие смещается вправо, 
степень гидролиза увеличивается. Например, уменьшение кон­
центрации раствора карбоната натрия от 0,1 до 0,001 моль/л при 
25 °C приводит к увеличению степени гидролиза от 2,9 до 34%. 
Добавление кислоты в растворы солей, имеющие кислотную среду, 
или щелочи в растворы солей со щелочной средой приводит к пони­
жению степени гидролиза, т. е. к смещению равновесия влево.

Известно, что все реакции нейтрализации протекают с выде­
лением теплоты (экзотермический процесс), следовательно, гид­
ролиз — процесс, обратный реакции нейтрализации, — сопро­
вождается поглощением теплоты (эндотермический процесс):
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NaCH3COO + Н20

гидролиз
(эндотермический процесс)

нейтрализация 
(экзотермический процесс)

CHgCOOH + NaOH

Согласно принципу Ле Шателье повышение температуры 
смещает равновесие вправо, т. е. степень гидролиза увеличива­
ется. Например, степень гидролиза хлорида хрома(Ш) в раство­
ре концентрацией 0,01 моль/л при температуре 25, 50 и 100 "С 
составляет соответственно 9,4; 17 и 40%.

Итак, для усиления гидролиза соли необходимо:
♦ раствор разбавить и нагреть;
♦ связать один из продуктов гидролиза (ионы Н или ОН ) до­

бавлением к раствору щелочи, кислоты или другой гидролизую­
щейся соли*.

Для ослабления гидролиза необходимо:
♦ увеличить концентрацию соли и понизить температуру,
Ф добавить к раствору один из продуктов гидролиза:

разбавление, нагревание, добавление II 
------------- ------------------------ »■

Na2CO3 + Н2О NaHCO3 + NaOH

СО2 + НОН НСО3 + ОН
-<------------------------------

охлаждение, увеличение концентрации соли, добавление ОН

СТУПЕНЧАТЫЙ ГИДРОЛИЗ

В обычных условиях гидролиз солей протекает так, как это 
было описано в § 36. При сильном разбавлении и нагревании мо­
жет в небольшой степени протекать гидролиз образовавшейся 
кислой соли (аниона, содержащего водород) или основной соли 
(гидроксокатиона). Очевидно, что это возможно для солей, кото­
рые образованы слабыми многоосновными кислотами и сильны­
ми основаниями (К2СО3, Na2SiO3, Li3PO4, K2S и др.), а также 
слабыми многокислотными основаниями или амфотерными гид­
роксидами и сильными кислотами (MgCl2, A12(SO4)3, Cu(NO3)2,

* Вместо кислоты можно добавить соль, гидролизующуюся по катиону, 
например NH4C1, вместо щелочи — соль, гидролизующуюся по аниону, 
например K2S.
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ZnBr2 и др.). Гидролиз таких солей протекает ступенчато, число 
ступеней зависит от основности слабой кислоты и кислотности 
слабого основания или амфотерного гидроксида.

Соли, образованные слабыми
многоосновными кислотами и сильными основаниями

Гидролиз многозарядного аниона обусловлен ступенчатой 
диссоциацией многоосновных кислот. Например, гидролиз 
сульфида натрия Na2S протекает по двум ступеням, так как эта 
соль образована двухосновной кислотой:

Na2S
катион сильного анион слабой 
основания NaOH кислоты H2S

Первая ступень:

S2‘ + Н ОН HS + ОН

Na2S + Н2О NaHS + NaOH 
кислая соль

При обычных условиях эта соль гидролизуется по первой сту­
пени, но если раствор разбавить и нагреть, то в небольшой степе­
ни процесс протекает и по второй ступени.

Вторая ступень (гидролиз кислой соли, которая образовалась 
в результате гидролиза по первой ступени):

t, разбавление
HS +Н!ОН *• Л H2s + ОН

(, разбавление
NaHS + Н2О г л H2S + NaOH

Продукты гидролиза этой соли по второй ступени — серово­
дородная кислота и гидроксид натрия. В результате протекания 
гидролиза по второй ступени раствор сульфида натрия приобре­
тает более щелочной характер, потому что в растворе увеличи­
вается концентрация гидроксид-ионов.

Соли, образованные слабыми
многокислотными основаниями и сильными кислотами

Данный случай гидролиза рассмотрим на примере нитрата 
железа(Ш):
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Fe ftjPjg
катион амфотерного анион сильной 
гидроксида Fe(OH)3 кислоты HNO;)

Гидроксид железа(Ш) Fe(OH)3 — трехкислотный, поэтому 
гидролиз нитрата железа(Ш) протекает по трем ступеням.

Первая ступень:
Fe3+ + НО Н FeOH2+ + Н+ 

гидроксокатион
железа

Fe(NO3)3 + Н2О FeOH(NO3)2 + HNO3 
основная соль

Гидролиз преимущественно протекает по первой ступени с об­
разованием основной соли FeOH(NO3)2 и азотной кислоты. Раз­
бавление раствора и нагревание усиливают гидролиз, т. е. в не 
значительной степени протекает гидролиз по второй ступени.

Вторая ступень (гидролиз основной соли, которая образова­
лась в результате гидролиза по первой ступени):

FeOH2* + ПО Н
t, разбавление

Fe(OH)2 + Н+
дигидроксокатион

железа

I, разбавление 
FeOH(NO3)2 + Н2О « — Fe(OH)2NO3 + HNO3 

основная соль

Если раствор разбавить в большей степени и нагреть до более 
высокой температуры, то возможно протекание гидролиза по 
третьей ступени.

Третья ступень (гидролиз основной соли, которая образова­
лась в результате гидролиза по второй ступени):

t, сильное разбавление ,
Fe(OH)2 + НО Н . Fe(OH)3 + Н

(, сильное разбавление 
Fe(OH)2NO3 + Н2О « Fe(OH)3 + HNO3

Продукты гидролиза нитрата железа(Ш) по третьей ступени 
гидроксид железа(Ш) и азотная кислота. В результате протека­
ния гидролиза по второй и третьей ступеням среда раствора 
нитрата железа(Ш) становится более кислотной, так как в раст­
воре увеличивается концентрация ионов водорода.
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В обычных условиях гидролиз протекает по первой
ступени-

, внимание |

ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ В СВЕТЕ ПРЕДСТАВЛЕНИЙ ПРОТОННОЙ ТЕОРИИ

Протонная теория кислот и оснований рассматривает гид­
ролиз солей как кислотно-основное взаимодействие ионов со­
ли и воды, поскольку вода может выступать в роли и кисло­
ты, и основания.

Средние соли

Как кислота вода реагирует с анионами слабых кислот 
(протон переходит от молекулы воды к данному иону). Так, в 
растворе гипохлорита натрия протон переходит от молекулы 
воды к гипохлорит-иону:

СЮ + НОН НСЮ + ОН’
основание кислота кислота основание

КСЮ + н2о НСЮ + кон
Как основание вода реагирует с катионами слабых оснований 

или амфотерных гидроксидов. Последние в водном растворе на­
ходятся в виде аквакомплексов, которые согласно протонной те­
ории ведут себя как кислоты. Например, в растворе какой-либо 
соли меди аквакомплекс реагирует с водой как кислота:

[Cu(H2O)4]2+ + Н2О fCuOH(H2O)3]+ + Н3О+ 
кислота основание основание кислота

Следовательно, с точки зрения протонной теории кислот­
ный характер свойств растворов таких солей объясняется от­
щеплением протона от молекулы воды, входящей в состав 
комплексного иона.

Приведенное выше уравнение может быть записано в 
общепринятом виде:

Cu2+ + Н2О г± СиОН+ + Н+
Это уравнение гидролиза отличается от предыдущего на не­

которое число молекул воды, которые можно не записывать.
В растворах солей аммония роль кислоты выполняет 

ион NH4:
NH4 + Н2О NH3 + Н3О+ 

кислота основание основание кислота
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Кислые соли
Согласно протонной теории эти соли обладают амфотерны­

ми свойствами (являются амфолитами). Они могут выступать 
как в роли кислот, так и в роли оснований. Например, в раст 
воре гидрокарбоната натрия одновременно протекают два 
процесса: гидролиз и диссоциация.

Взаимодействие иона НСО3 с водой (гидролиз) приводит 
к накоплению ионов ОН .

;нсо3 + н:он н2со3 + он-
основание кислота кислота основание

Ион НСО3 выполняет по отношению к воде функцию ос­
нования.

В результате диссоциации 
Н+(Н3О+):

н:со, + ;н2°;

иона НСО3 образуются ионы 

СО|" + Н3О+
кислота основание основание кислота

В этом равновесии ион НСО3 выполняет по отношению к 
воде кислотную функцию.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1 Расположите формулы натриевых солей кислородсодержащих 
' кислот хлора (НСЮ. НСЮ2, НСЮ3, НСЮ4) в порядке увеличения pH

0,01 М растворов.
2. Расположите формулы нитратов аммония, цинка, железа(И) и желе- 

за(Ш) в порядке понижения pH 0,01 М растворов.

Оз Равновесие гидролиза в растворе сульфита натрия
гидролиз

Na2SO3 + Н2О ‘иейТрализацИЯ NaHSO3 + NaOH - О

сместится в сторону процесса нейтрализации при:
а) добавлении воды;
б) повышении давления;
в) понижении температуры;
г) уменьшении концентрации щелочи.

4. Рассмотрите как кислотно-основные взаимодействия гидролиз 
солей, формулы которых KCN, NH4NO3, NaHS, К2СО3, К2НРО4, 
[Сг(Н2О)6]С13. Укажите, какие равновесия устанавливаются в вод­
ных растворах данных солей, какие из них являются амфолитами.
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§38

ВЗАИМОДЕЙСТВИЕ МЕТАЛЛОВ С РАСТВОРАМИ
ГИДРОЛИЗУЮЩИХСЯ СОЛЕЙ

Поскольку в результате гидролиза растворы солей могут 
иметь кислотную или щелочную среду, то при взаимодействии 
металла с водным раствором соли возможно не только вытесне­
ние менее активного металла, но и выделение водорода в ре­
зультате взаимодействия металла с продуктами гидролиза. 
Следовательно, в растворе соли в присутствии металла возмож­
ны следующие реакции:

1) гидролиз соли;
2) взаимодействие металла с продуктом гидролиза — кисло­

той или щелочью;
3) вытеснение менее активного металла более активным.
Рассмотрим несколько примеров.

Соли, гидролизующиеся по катиону
Если металл расположен в электрохимическом ряду напря­

жений до водорода и он менее активен, чем металл соли (напри­
мер, цинк в растворе хлорида алюминия), то в растворе протека­
ют следующие реакции:

1) А1С13 + Н2О А1ОНС12 -I- НС1

2) Zn + 2НС1 = ZnCl2 + H2t
Третья реакция не протекает.
Умножив первое уравнение на два и сложив со вторым, по­

лучим суммарное уравнение реакции цинка с раствором хлори­
да алюминия:

2А1С13 + 2Н2О + Zn = 2А1ОНС12 + ZnCl2 + H2f

Если металл расположен в ряду напряжений до водорода и 
он более активен, чем металл соли (например, магний в раство­
ре хлорида железа(И)), то в растворе протекают следующие 
реакции:

1) FeCl, + Н,0 FeOHCl + НС1
2) Mg + 2НС1 = MgCl2 + Н2Г
3) FeCl2 + Mg = Fe + MgCl2
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Общее уравнение:

3FeCl2 + 2Mg + 2Н2О = 2FeOHCl + 2MgCl2 + Fe + H2|

Соли, гидролизующиеся по аниону
Металлы, расположенные в ряду напряжений до водорода и 

образующие амфотерные оксиды и гидроксиды (Zn, Be, А1 и т. д.), 
реагируют с растворами солей, которые гидролизованы по анио­
ну. Рассмотрим взаимодействие алюминия с раствором карбона­
та натрия:

1) Na2CO3 + Н2О NaHCO3 + NaOH

2) 2А1 + 2NaOH + 6Н2О = 2Na[Al(OH)J + 3H2t

Третья реакция не протекает.

Общее уравнение:

2Na2CO3 + 2А1 + 8Н2О = 2NaHCO3 + 2Na[Al(0H)J + 3H2f

чг Лабораторный опыт 6
ВЗАИМОДЕЙСТВИЕ МЕТАЛЛОВ С РАСТВОРАМИ
гидролизующихся солей

Налейте в пробирку 2-3 см3 раствора соли алюминия. Испы­
тайте среду раствора индикатором. Составьте краткое ионно-мо­
лекулярное уравнение гидролиза этой соли. Затем в раствор вне­
сите порошок цинка и подогрейте. Что наблюдаете? Составьте 
уравнения взаимодействия цинка с продуктом гидролиза и об­
щее уравнение реакции цинка с раствором соли алюминия.

Во вторую пробирку налейте 2-3 см3 свежеприготовленного 
раствора карбоната натрия. Испытайте среду раствора индика­
тором. Составьте краткое ионно-молекулярное уравнение гид­
ролиза этой соли. Затем в раствор внесите порошок алюминия 
или цинка и подогрейте. Что наблюдаете? Составьте уравнение 
взаимодействия алюминия или цинка с продуктом гидролиза и 
общее уравнение реакции алюминия или цинка с раствором 
карбоната натрия.
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ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Порошок магния внесли в раствор сульфата меди(И). Составьте 
уравнения протекающих реакций.

2. Порошок цинка внесли в раствор ацетата натрия. Составьте урав­
нения протекающих реакций.

3. В раствор, содержащий 2 моль фосфата натрия, поместили избы­
ток алюминия. Вычислите объем выделившегося газа (н. у.). При 
расчете учитывайте, что гидролиз идет по первой ступени.

4. В раствор массой 801 г с массовой долей хлорида алюминия 20% 
поместили избыток алюминия. Вычислите объем выделившегося 
газа (н. у.). При расчете учитывайте, что гидролиз идет по первой 
ступени.

§39

НЕОБРАТИМЫЙ ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ И БИНАРНЫХ СОЕДИНЕНИЙ

НЕОБРАТИМЫЙ (ПОЛНЫЙ) ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ

Соли, которые образованы катионом слабого нерастворимого 
основания или амфотерного гидроксида (А1(ОН)3, Сг(ОН)3, 
Fe(OH)3) и анионом слабой неустойчивой, летучей или нераство­
римой кислоты (Н2СО3, H2S, H2SiO3), в растворе подвергаются 
полному гидролизу. Они разлагаются водой с образованием 
гидроксида металла или основной соли и летучей или нераство­
римой кислоты. На этот факт указывает черточка или буквы 
«Гд» и «Нг» в таблице растворимости.

Проведем следующий опыт. Нальем в пробирку раствор суль­
фата железа(Ш) и прильем к нему такой же объем раствора кар­
боната калия. В пробирке выпадает бурый осадок, выделяется 
газ без цвета и запаха, вызывающий помутнение известковой во­
ды. В результате протекания реакции обмена между этими соля­
ми должны образоваться две новые соли: сульфат калия и карбо­
нат железа(Ш), но одна из образовавшихся солей — карбонат 
железа(Ш) — в растворе разлагается водой (см. таблицу раство­
римости), т. е. подвергается полному гидролизу с образованием
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осадка гидроксида железа(Ш) Fe(OH)3 и выделением углекисло­
го газа СО2.

Молекулярное уравнение реакции:

Fe2(SO4)3 + ЗК2СО3 + ЗН2О = 2Fe(OH)3| + ЗСО2| + 3K2SO4

Полное ионно-молекулярное уравнение:

2Fe3++ 3SO2 + 6К' + ЗСО2 + ЗН2О = 2Fe(OH)3| + ЗСО2Г + 6К++ 3SO2

Краткое ионно-молекулярное уравнение:

2Fe3+ + ЗСО2 + ЗН2О - 2Fe(OH)3| + ЗСО2|

МЕХАНИЗМ ПОЛНОГО ГИДРОЛИЗА

Сульфат железа(Ш) Fe2(SO4)3 и карбонат калия К2СО3 в раст­
воре подвергаются гидролизу:

Fe3+ + НО;Н FeOH2+ + Н+ (1)

;со2"+н:он нсо3 + он (2)
При сливании растворов этих солей ионы Н1 взаимодейству­

ют с ионами НСО3, а ионы ОН — с ионами FeOH2:

Н+ + НСО3 = Н2О + COJ 

FeOH2+ + ОН = Fe(OH)2 

Fe(OH)2 + ОН = Fe(OH)3|

Кроме того, ионы Н+ и ОН реагируют между собой:
Н+ + ОН = Н2О

В результате связывания ионов Н4 и ОН и удаления из сферы 
реакции газа СО2 и осадка Fe(OH)3 равновесия процессов (1) и (2) 
смещаются вправо. Происходит взаимное усиление гидролиза 
соли слабого основания и соли слабой кислоты, поэтому протека­
ет полный гидролиз.

НЕОБРАТИМЫЙ (ПОЛНЫЙ, ГИДРОЛИЗ БИНАРНЫХ СОЕДИНЕНИЙ

Многие бинарные соединения металлов не являются солями — 
нитриды, силициды, карбиды, фосфиды. Некоторые из них, по­
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добно солям слабых бескислородных кислот, необратимо гидро­
лизуются водой, образуя летучее водородное соединение неме­
талла и гидроксид металла:

Са3Р2 + 6Н2О = 2РН3| + ЗСа(ОН)2 
фосфид кальция фосфин

Li3N + ЗН2О = NH3| + ЗЫОН 
нитрид лития аммиак

Бинарные соединения образуют и неметаллы. Так, из курса 
химии 9 класса вам известно, что кремний образует галогениды 
SiCl4, SiP4, фосфор — хлориды РС13 и РС15 и сульфиды P2S3 и P2S5 
и т. д. Многие бинарные соединения неметаллов не могут суще­
ствовать в водном растворе вследствие протекания полного гид­
ролиза. При этом менее электроотрицательный атом бинарного 
соединения образует кислородсодержащую кислоту, а более 
электроотрицательный — бескислородную кислоту:

P2S5 + 8Н2О = 2Н3РО4 + 5H2ST 

SiCl4 + ЗН2О = H2SiO3 + 4НС1

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Напишите в молекулярном и ионно-молекулярном видах уравнения 
реакций, которые протекают при смешивании водных растворов:
а) сульфата хрома(Ш) и сульфита натрия;
б) хлорида алюминия и карбоната натрия;
в) гексагидроксохромата(Ш) калия и хлорида алюминия.

2. В шесть пробирок с водой внесены соединения, формулы которых 
ВаСО3, К3Р, Na2CO3, (NH4)2SO4, KNO3, Cr2S3. Укажите, в каких про­
бирках:
а) образуется прозрачный раствор;
б) выпадает осадок;
в) выделяется газ.
Ответ подтвердите уравнениями реакций. Укажите среду раствора в 
каждой из пробирок.

3. К раствору, содержащему 64 г хлорида алюминия, прилили раствор, 
содержащий 66 г сульфида калия. Какой осадок образуется? Опре­
делите его массу.



Глава V

Реакции с изменением 
степеней окисления 
атомов химических 
элементов

§40

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ

ПОНЯТИЕ ОБ ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЯХ

/w- Реакции, протекающие с изменением степеней
окисления атомов всех или некоторых элементов, 
входящих в состав реагирующих веществ, называ­

ют окислительно-восстановительными.
Вы знаете, что к окислительно-восстановительным относят­

ся большинство химических реакций, в частности фотосинтез, 
дыхание, обмен веществ и другие биологические процессы. Го­
рение топлива, ржавление железа, побурение яблока на срезе — 
примеры окислительно-восстановительных процессов с уча­
стием кислорода воздуха. Окислительно-восстановительные 
реакции лежат в основе промышленного получения металлов и 
неметаллов, кислот и щелочей, многих других веществ.

Окислительно-восстановительные реакции сопровождают­
ся перераспределением электронной плотности атомов и, как 
следствие, изменением степеней окисления. Для упрощения 
на практике принято говорить о присоединении или отдаче 
электронов, например:

Г2П
0+1+2 0 

Zn + 2НС1 =ZnCl2+Н2|

Вещество, в состав которого входит элемент, повышаю­
щий степень окисления, называют восстановителем. Вос­
становитель, отдавая электроны, окисляется:
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О _ +2
Zn - 2е = Zn (окисление) 

восстановитель
окисляется

Вещество, в состав которого входит элемент, понижаю­
щий степень окисления, называют окислителем. Окисли 
тель, присоединяя электроны, восстанавливается:

+1 о

2Н + 2е = Н2 (восстановление) 
окислитель

восстанавливается

Повышение и понижение степеней окисления атомов про 
исходит одновременно. При этом общее число электронов, от­
даваемых восстановителем, равно общему числу электронов, 
принимаемых окислителем.

ОКИСЛИТЕЛИ И ВОССТАНОВИТЕЛИ.
ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНАЯ ДВОЙСТВЕННОСТЬ

Восстановителями могут быть и простые, и сложные веще­
ства. Из простых веществ в качестве только восстановителей 
выступают металлы.

Из сложных веществ восстановителями являются соедине­
ния, которые содержат атомы в минимальной степени окисле-

-з -2 1
ния (аммиак NH3, сероводород H2S, бромоводород НВг и т. д.). 
На внешнем энергетическом уровне данных атомов восемь 
электронов, поэтому они способны лишь отдавать их.

Восстановителем является и катод при электролизе.

Из простых веществ только окислителями являются 
фтор и кислород, так как их атомы обладают наибольшей
электроотрицательностью, поэтому способны только прини-

+2-1
мать электроны. (Кислород только в соединении 0F2 про­
являет положительную степень окисления.)

Из сложных веществ только окислительные свойства про­
являют те, которые содержат атомы в максимальной степени 
окисления, равной номеру группы, которые отдали все валент­
ные электроны и могут только присоединять их. К таковым от-

+5 +7
носятся азотная кислота HNO.., перманганат калия КМпО,,16 * 14 '
дихромат калия К2Сг2О7, оксид свинца(1У) РЬО2, ион Н , т. е. 
практически все кислоты.

Окислителем является и анод при электролизе.
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Окислительно восстановительную двойственность про­
являют вещества, которые содержат атомы в промежуточной 
степени окисления, так как они могут как принимать, так и от­
давать электроны. С сильными восстановителями эти вещества 
проявляют свойства окислителя, а с сильными окислителями —
свойства восстановителя. К ним относятся все неметаллы 

+4 +4 +4
(исключение—фтор и кислород), оксиды MnO2, SO2, N02, азо- 

+з -1
тистая кислота HNO2, пероксид водорода Н2О2 и др.

Если металлы проявляют переменные степени окисления, то
+2 +2 +1 +2

в промежуточной степени окисления (Fe, Сг, Си, Sn и др.) их 
ионы проявляют окислительно-восстановительную двойствен­
ность, например:

FeCl2 + Mg = MgCl2 + Fe 2FeCl2 + Cl2 = 2FeCl3
окислитель восстановитель

Однако часто какое-либо свойство преобладает, например 
сернистый газ SO2, соли железа(И) и хрома(И) являются пре­
имущественно восстановителями, а галогены (С12, Вг2, 12), ок­
сид азота(1У) N02, оксид марганца(1У) МпО2 — окислителями.

КЛАССИФИКАЦИЯ
ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ

Различают три типа окислительно-восстановительных ре­
акций.

Межмолекулярные — это реакции, в которых окислитель и 
восстановитель находятся в разных веществах:

2KBr + CL = Br„ + 2КС1
Z \

восстановитель окислитель

-1 О
2Вг - 2е~ = Вг2 

С12 + 2е’ = 2С1

Внутримолекулярные — это реакции, при которых в одном 
и том же соединении атомы одного элемента являются окисли­
телями, а атомы другого — восстановителями:
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+5-2
2КС10.,

t, Mr.Oo -1 
==^ 2KC1

о
+ 3O„f

окислитель восстановитель

+5 -1

C1 + 6<?=C1

2O-4«“ = O2

2

3

К такому типу относят и реакции с участием веществ, в которых 
атомы одного и того же элемента имеют разные степени окисления:

-з+з о 
NH4NO2 = N2f + 2Н2О

восстановитель окислитель
-3 0
N - Зе~ = N
+з о
N + За" = N

В этих соединениях атом с более высокой степенью окисления 
является окислителем, а атом с меньшей степенью окисления — 
восстановителем.

Реакции диспропорционирования, или самоокисления- 
самовосстановления, — это реакции, при которых в одном и 
том же веществе атомы одного и того же элемента являются 
и окислителем, и восстановителем. Подобные реакции возмож­
ны, если атомы элемента находятся в веществе в промежуточной 
степени окисления:

3HNO2 = HNO3 + 2NO| + Н2О

восстановитель окислитель

+3 +5
N - 2е = N 
+3 +2
N + е~ = N

1

2

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Окислительно-восстановительной реакции соответствует уравнение:

а) Са(НСО3)2 = СаО + Н2О + 2СО2|; в) Cu(OH)2 = СиО + Н2О;

б) 2NaNO3 = 2NaNO2 + О/; г) СаСО3 = СаО + СО2 |.

Укажите, в какой реакции изменение стандартной энтропии наи­
большее.
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2. Бромоводород за счет атома брома Вг:
а) может быть только окислителем;
б) может быть только восстановителем;
в) может быть окислителем и восстановителем;
г) не вступает в окислительно-восстановительные реакции.

3. В качестве восстановителя может быть использован каждый из 
двух газов, формулы которых:

а) СО2 и СО; б) N0 и СО2; в) 02 и NO; г) СО и N0.

4. При взаимодействии 24 г кальция и 24 г брома образуется соль 
массой:

а) 36 г; б) 30 г; в) 48 г; г) 15 г.

§41

СОСТАВЛЕНИЕ УРАВНЕНИЙ
ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ

Для составления уравнений окислительно-восстановитель­
ных реакций используют методы электронного баланса и элект­
ронно-ионного баланса (метод полуреакций).

Алгоритм составления уравнений 
окислительно-восстановительных реакций 

методом электронного баланса
1. Составить схему реакции, т. е. записать формулы исход­

ных веществ и продуктов реакции.
2. Определить элементы, атомы которых изменили сте­

пень окисления. Найти среди исходных веществ окислитель 
и восстановитель.

3. Составить электронные уравнения процессов окисления 
и восстановления.

Если в формуле окислителя (восстановителя) или 
продукта его восстановления (окисления) указаны 
два атома, изменяющие степень окисления (Н2, О2, 
Cl2, N20, К2Сг2О7 и т. д.), то в электронном уравнении

это надо учитывать: +1 0
2Н + 2е = Н„

О -2

о2 + 4<Г = 20

187



При этом цифру «2» ставят:
♦ в виде индекса только в формулах простых веществ, 

молекулы которых двухатомны: Н2, О2, N2, С12 и т. д.;
-2 +3

+6 ♦ в виде коэффициента в остальных случаях: 20, 2Fe, 
2Сг и т. д.

4. Составить схему электронного баланса. Для этого к 
электронным уравнениям необходимо подобрать множители 
так, чтобы число электронов, отдаваемых при окислении, бы­
ло равно числу электронов, принимаемых при восстановле­
нии. Найденные множители представляют собой коэффици­
енты перед формулами окислителя и восстановителя, их надо 
записать справа от электронных уравнений.

5. Перенести найденные коэффициенты в схему реакции и 
поставить их перед формулами продуктов окисления и вос­
становления, а затем — перед формулами окислителя и вос­
становителя.

6. Расставить коэффициенты перед формулами оставших­
ся веществ в следующей последовательности: вещества, со­
держащие: а) атомы металлов-, б) кислотные остатки (если 
они принимают участие в реакции); в) атомы водорода; 
г) атомы кислорода.

7. Подсчитать число атомов кислорода в обеих частях схе­
мы. Если эти числа окажутся одинаковыми, то коэффициен­
ты определены правильно.

8. Заменить стрелку между частями схемы, показываю­
щую только направление процесса, знаком равенства, указы­
вающим на то, что закон сохранения массы веществ выпол­
нен: число одних и тех же атомов в правой и левой частях 
уравнения одинаково.

Некоторые окислительно-восстановительные реакции проте­
кают в определенной среде: кислотной, щелочной или нейтраль­
ной. Обычно для создания кислотной среды добавляют серную 
кислоту (см. задание на с. 189). Соляную и азотную кислоты 
применяют реже, так как первая способна окисляться, а вторая 
сама является сильным окислителем и может вызывать побоч­
ные процессы. Для создания щелочной среды применяют гид­
роксиды натрия или калия, нейтральной — воду.
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Задание. Составьте уравнение реакции окисления 
нитрита натрия дихроматом калия в кислотной среде.

Решение
1. Составляем схему реакции:

K2Cr2O7 + NaNO2 + H2SO4 — Cr2(SO4)3 + NaNO3 + K2SO4 + H2O
2. Определяем элементы, атомы которых изменили степень 

окисления, и находим окислитель и восстановитель:
+6 +з +3 +5

K2Cr2O7 + NaNO2 + H2SO4 - Cr2(SO4)3 + NaNO3 + K2SO4 + H2O
окислитель восстаио- среда

витель кислотная

+6
К2Сг2О7 — окислитель за счет атома хрома в максимальной

степени окисления;
+з

Na NO2 обладает окислительно-восстановительной двойствен­
ностью за счет атома азота в промежуточной степени окисления, 
но поскольку дихромат калия К2Сг2О7 является сильным окис­
лителем, то NaNO2 в данном случае играет роль восстановителя.

3. Составляем электронные уравнения процессов окисления 
и восстановления. Учитываем, что в формуле окислителя 
К2Сг2О7 указаны два атома хрома:

+3 +5
N - 2с = N (окисление) 

восстановитель
+6 +3

2Сг + бе = 2Сг (восстановление) 
окислитель

4. Составляем схему электронного баланса. Для этого подбира­
ем множители — коэффициенты перед формулами окислителя

+3
и восстановителя. Восстановитель (N) отдает два электрона,

+6
окислитель (2Сг) принимает шесть электронов. Находим наи­
меньшее общее кратное. Оно равно шести. Делим наименьшее об­
щее кратное на число отданных электронов, т. е. на два (для пер­
вого уравнения), и получаем коэффициент 3. Делим наименьшее 
общее кратное на число принятых электронов, т. е. на шесть (для 
второго уравнения), и получаем коэффициент 1. Следовательно, 
основными коэффициентами являются 3 и 1, их записываем 
справа:
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3
+3 +5
N — 2е~ = N (окисление) 

восстановитель
+6 +3

2Сг + бе = 2Сг (восстановление) 1 
окислитель

5. Переносим найденные коэффициенты в схему реакции и 
ставим перед формулами продуктов окисления и восстановле­
ния, а затем — перед формулами окислителя и восстановителя: 

К2Сг2О7 + 3NaNO2 + H2SO4 — Cr2(SO4)3 + 3NaNO3 + K2SO4 + H2O
6. Расставляем остальные коэффициенты в следующей после­

довательности: сначала уравниваем число атомов металлов, кис­
лотных остатков, затем число атомов водорода и наконец — 
кислорода:
K2Cr2O7 + 3NaNO2 + 4H2SO4 =
окислитель восстано- среда

витель кислотная

= Cr2(SO4)3 + 3NaNO3 + K2SO4 + 4Н2О

7. Проверяем число атомов кислорода в левой и правой частях 
схемы: в левой — 29, в правой — 29, т. е. коэффициенты опреде­
лены верно.

8. Ставим между частями схемы знак равенства.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Расставьте коэффициенты в схемах окислительно-восстановитель­
ных реакций методом электронного баланса и укажите тип каждой 
реакции:

а) KNO3 KNO2 + O2f; г) NO2 + КОН — KNO2 + KNO3 + Н2О;

б) КСЮ3 КСЮ4 + KCI; д) NH3 + Br2 — N2 + NH4Br;

в) Н2О2 + KI — 12 + КОН; е) NH4NO3 — N2O| + Н2О.

2. Определите массу калийной селитры, которая расходуется для полу­
чения манганата калия из технического оксида марганца(1\/) массой 
18,51 кг, содержащего 6% примесей. К схеме реакции

МпО2 + КОН + KNO3 K2MnO4 + KNO2 + Н2О

подберите коэффициенты методом электронного баланса.
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Ip* 3. В результате реакции H2S (11,2 л, н. у.) + S02 (изб.) -* S + Н20 
образуется сера массой:
а) 16 г; б) 12 г; в) 24 г; г) 32 г.

§42

ОСОБЫЕ СЛУЧАИ СОСТАВЛЕНИЯ УРАВНЕНИЙ
ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ

В некоторых окислительно-восстановительных реакциях 
одно и то же вещество может одновременно служить средой и 
окислителем или средой и восстановителем. Например, при вза­
имодействии кислот-окислителей (азотная, концентрированная 
серная) с металлами эти кислоты выполняют функцию окисли­
теля и среды (задание 1), при взаимодействии хлороводородной 
кислоты с окислителями (К2Сг2О7, КМпО4, КС1О3 и др.) кислота 
является восстановителем и средой (задание 2).

В таких случаях найденный с помощью электронного баланса 
коэффициент ставят в молекулярном уравнении только перед 
формулой продукта восстановления или окисления.

Встречаются окислительно-восстановительные реакции, в хо­
де которых в одном и том же соединении окисляются одновре­
менно атомы двух элементов с положительной и отрицательной 
степенями окисления (задания 3, 4) или восстанавливаются 
одновременно атомы двух элементов (задание 5), а возможно, 
атомы одного и того же элемента, имеющие разные степени оки­
сления (задание 6). В этих случаях при составлении схемы элек­
тронного баланса расчет числа принимаемых или отдаваемых 
электронов производят на молекулу или формульную единицу 
вещества в целом.

АмйлЬгП"] Задание 1. Составьте уравнение реакции меди с раз­
бавленной азотной кислотой.

Решение
1. Составляем схему реакции:

О +5 +2 +2

восстановитель
Си + HNO3 — Cu(NO3)2 + NOf + Н2о

как среда
как окислитель

+2
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2. Составляем схему электронного баланса:
о _ +2

Си - 2ё~ = Си (окисление) 3
восстановитель

+5 _ +2
N + Зе = N (восстановление) 2 

окислитель

Найденный коэффициент 2 для окислителя в схеме реакции 
ставим только перед формулой продукта восстановления, т. е. пе­
ред N0. Коэффициент 3 ставим перед символами меди и в правой, 
и в левой частях схемы:

восстановитель

О +5
3Cu + HNO, 3Cu(NO3)2 + 2NO| + Н2О 

/как среда 
как окислитель

Таким образом, необходимы две молекулы азотной кислоты, 
которые выполняют функцию окислителя, и шесть — для обра­
зования соли (среда). Следовательно, всего необходимо восемь 
молекул азотной кислоты. Атомы водорода и кислорода образу­
ют четыре молекулы воды:

3Cu + 8HN0- — 3Cu(NO,)2 + 2N0| + 4Н,0
восстановитель

\ как среда /
как окислитель

3. Проверяем число атомов кислорода в обеих частях схемы: в ле­
вой части — 24 и столько же в правой, т. е. коэффициенты опреде­
лены верно, поэтому между частями схемы ставим знак равенства.
Задание 2. Составьте уравнение реакции хлороводородной кис­
лоты с дихроматом калия.

Решение
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Задание 3. Составьте уравнение реакции обжига серного колче­
дана (пирита).

Решение
В серном колчедане атомы серы связаны между собой и про­

являют степень окисления - 1:
+2
Fe

-1
S
/ \-1
------ S

+2-1 0 +3 -2 +4-2
4FeS2 + 1Ю2 = 2Fe2O3 + 8 SO,

-1 +4
2S - 10е’ = 2S
+2 +3

•Fe - е = Fe
О -2
О2 + 4с’ = 20

11с

11

При обжиге серного колчедана окисляются одновременно
+2 -1

атомы, имеющие положительную (Fe) и отрицательную (2S) сте­
пени окисления.

Задание 4. Составьте уравнение реакции сульфида мышьякаЦП) 
с азотной кислотой.

Решение

ЗАяД + 28HNOg + 4Н2О = 6H3AsO4 + 9H2SO4 + 28NOJ
< =й

-2 +6
1------------- ►ЗЭ - 24с = 3S 28с’ (а

+3 +5
----------------- *-2Ая - 4е~ = 2 As

+5 +2
N + Зс = N 28

В сульфиде мышьяка(Ш) окисляются одновременно атомы, 
проявляющие положительную (2As) и отрицательную (2S) сте­
пени окисления.

Задание 5. Составьте уравнение реакции разложения нитрата 
серебра.
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Решение
+1 +5-2,0 +4 0

2AgNO3 = 2Ag + 2NO2f + 02| 
.,гжт ,T7 ....Л- -я М 

t
1

+5
N + е- =
+1
Ag + е: =

+4
N

= Ag
2е"

-2 0
20 - 4<?~ = о2 1

В нитрате серебра восстанавливаются одновременно атомы 
серебра в степени окисления +1 и атомы азота в степени окисле­
ния +5.

Задание 6. Составьте уравнение реакции магнетита с порошком 
алюминия.

Решение

„ 3Fe3O4 + 8А1 = 9F°e + 4А12О3
+2 +3

(FeO • Fe2O3)
L. •’

2Fe + 6e = 2Fe 
+2 0 
Fe + 2e = Fe 

о +3
2A1 - fie~ = 2A1

Se- .3)

4

В магнетите восстанавливаются одновременно атомы железа 
в степенях окисления +2 и +3.

Если в реакцию диспропорционирования вступают мо­
лекулы галогенов (С12, Вг2, 19), то в схеме электронного 
баланса рекомендуется писать атомы галогена:

ЗС12 + 6КОН = 5КС1 + 
о -1

С1 + е~ = С1 
0 +5

Cl - 5е- = С1

ксю3 + зн2о 
5 

1
Восстановителем и окислителем могут быть атомы од­
ного и того же элемента, но входящие в состав разных 
веществ. И в этом случае в схеме электронного баланса 
рекомендуется писать атомы.

194



5KI + КЮ3 + 3H2SO4 = 3I2
-l о
I - e- = I 

+5 О
I + 5e- = I

+ 3K2SO4 + 3H2O

5

1

Рассмотренный метод составления уравнений окислительно- 
восстановительных реакций — метод электронного баланса — 
применим для любых систем. Он может быть использован для 
окислительно-восстановительных процессов, протекающих 
как в расплавах и растворах, так и в твердых системах гомоген­
ного и гетерогенного характера, например при сплавлении, об­
жиге, горении и т. д. Вместе с тем электронные уравнения не 
дают представления о характере частиц, реально существую­
щих и взаимодействующих в растворах. Более правильное 
представление о процессах окисления и восстановления в раст­
ворах дает метод электронно-ионного баланса, который рас­
сматривает превращения реально существующих в растворах 
молекул и ионов.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Подберите коэффициенты в схемах окислительно-восстановитель­
ных реакций методом электронного баланса и укажите, какое веще­
ство является окислителем, какое — восстановителем:

а) 12 + КОН — KI + КЮ3 + Н2О;

б) KMnO4 + HCI —■ MnCI2 + CI2I + KCI + Н2О;

в) FeS2 + HNO3 — Fe(NO3)3 + H2SO4 + NOT + H2O;

г) CuFeS2 + HNO3 — Cu(NO3)2 + Fe(NO3)3 + H2SO4 + NOT + H2O;

д) Fe3O4 + CO Fe + CO2;

е) Zn + HNO3 — Zn(NO3)2 + NH4NO3 + H2O.

2. Газ, полученный при гидролизе 73,13 г технического фосфида кальция 
(массовая доля примесей составляет 8%), сожгли в избытке кислоро­
да. Образовавшийся при этом 1вердый продук! растворили в 100 см3 
раствора (р = 1,32 г/см3) с массовой долей гидроксида калия 34%. 
Определите состав образующейся соли и ее массовую долю в растворе.

195



§43

МЕТОД ЭЛЕКТРОННО-ИОННОГО БАЛАНСА
(МЕТОД ПОЛУРЕАКЦИЙ)

Алгоритм составления уравнений 
окислительно-восстановительных реакций

методом полуреакций
1. Составить схему реакции.
2. Найти элементы, атомы которых изменяют степень 

окисления, а также окислитель и восстановитель.
3. Составить электронно-ионные уравнения полуреакций 

(процессов окисления и восстановления), учитывая следую­
щие правила:

♦ В ионных уравнениях в виде ионов записывают только 
сильные кислоты и основания, растворимые соли.

♦ Если продукт реакции содержит кислорода меньше по 
сравнению с исходным веществом, то избыток кислорода в 
кислотной среде связывается ионами водорода. На один 
атом кислорода необходимо два иона водорода, при этом об 
разуется одна молекула воды. Например:

МпО4 + 8Н+ — Мп2+ + 4Н2О 
-1 +8 +2 О

Ион МпО4 содержит четыре атома кислорода, чтобы их 
связать, необходимо восемь ионов водорода; при этом образу­
ются четыре молекулы воды.

В этой схеме число атомов каждого элемента одинаково в 
левой и правой частях. Чтобы заменить стрелку на знак равен­
ства, надо уравнять заряды: суммарный заряд частиц в левой 
части должен быть равен суммарному заряду в правой час­
ти уравнения. Поскольку суммарный заряд исходных ионов 
равен +7, а суммарный заряд полученных частиц — только 
+2, то для выполнения закона сохранения зарядов надо в ле­
вую часть схемы прибавить пять электронов, после чего 
стрелку можно заменить на знак равенства:

MnO4 + 8Н' + 5<Г = Мп2+ + 4Н2О
В нейтральной и щелочной средах избыточный кислород 

связывается молекулами воды. На один атом кислорода 
необходима одна молекула воды, при этом образуются два 
гидроксид-иона. Например:
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MnO4 + 2H2O -* MnO2 + 40H“
-1 0 0-4

Ион MnO, содержит четыре атома кислорода, из которых 
два образуют оксид МпО2, а на связывание оставшихся двух 
атомов кислорода необходимы две молекулы воды. При этом 
образуются четыре гидроксид-иона.

Для уравнивания зарядов надо в левую часть схемы 
прибавить три электрона, после чего стрелку заменить на знак 
равенства:

МпО4 + 2Н2О + Зе" = MnO2 + 4ОН
♦ Если продукт реакции содержит кислорода больше по сравне­

нию с исходным веществом, то в кислотной и нейтральной средах 
необходимые атомы кислорода поступают из молекул воды. Из 
одной молекулы воды поступает один атом кислорода, и при 
этом образуются два иона водорода. Например:

12 + 6Н2О — 2Ю3 + 12Н+ 
00-2 +12

На образование двух ионов 1О3 из молекулы 12 требуются 
шесть молекул воды, при этом в растворе остаются двена­
дцать ионов водорода.

Для уравнивания зарядов надо в левой части схемы отнять 
десять электронов:

12 + 6Н2О - 10е = 210’ + 12Н+
В щелочной среде недостающие атомы кислорода присо­

единяются из гидроксид-ионов. На один атом кислорода не­
обходимо два гидроксид-иона, и образуется одна молекула во­
ды. Например: _

CrO’+ 4ОН- — СгО4" + 2Н2О 

-1 -4 -2 0
Ион СгО2 содержит два атома кислорода, а ион СгО4 — че­

тыре. Необходимы четыре гидроксид-иона, при этом образу­
ются две молекулы воды.

Для уравнивания зарядов надо в левой части схемы отнять три 
электрона:

СгО2 + 4ОН- - Зе - СгО4 ' + 2Н2О
4. К электронно-ионным уравнениям подобрать множите­

ли-коэффициенты так, чтобы число электронов, отдаваемых
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при окислении, было равно числу электронов, принимаемых 
при восстановлении.

5. Сложить электронно-ионные уравнения с учетом най­
денных коэффициентов, получить ионно-молекулярное урав­
нение данной окислительно-восстановительной реакции.

6. В ионно-молекулярном уравнении сократить формулы 
одинаковых ионов и молекул в левой и правой частях равен­
ства и получить краткое ионно-молекулярное уравнение; на 
его основе составить молекулярное уравнение окислительно- 
восстановительной реакции.

Задание. Составьте уравнение реакции сероводо­
рода с перманганатом калия в кислотной среде.

Решение
1. Составляем схему реакции:

H2S + KMnO4 + H2SO4 — S + MnSO4 + K2SO4 + Н2О

2. Находим элементы, атомы которых изменяют степени 
окисления, а также окислитель и восстановитель:

Н2 S + KMnO, + H2SO4 — S + MnSO4 + K2SO4 + Н2О 
восста- окислитель среда

новитель кислотная
—2

H2S — восстановитель за счет атома серы в минимальной 
степени окисления;

+ 7 +7
КМпО4, точнее ион МпО4 — окислитель за счет атома мар­

ганца в максимальной степени окисления.

3. Составляем электронно-ионные уравнения процессов 
окисления и восстановления.

Сероводород записываем в молекулярном виде, так как это 
слабый электролит:

H2s - S + 2Н+
0 0+2

Для уравнивания зарядов в левой части схемы отнимаем два 
электрона:

H2S - 2е~ = S + 2Н+
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Ион МпО4 содержит четыре атома кислорода, а продукт 
реакции (ион Мп2+) не содержит кислород. Так как среда кис­
лотная, то для связывания избыточного кислорода нужно во­
семь ионов водорода (на один атом кислорода два иона водоро­
да), при этом образуются четыре молекулы воды:

МпО; + 8Н+ — Мп2+ + 4Н2О 
-1 +8 +2 О

Для уравнивания зарядов в левой части схемы прибавляем 
пять электронов:

МпО4 + 81Г + 5е~ - Мп2+ + 4Н2О
4. Подбираем множители — коэффициенты. Восстанови­

тель (H2S) отдает два электрона, окислитель (МпО4) принима­
ет пять электронов. Находим наименьшее общее кратное, 
которое равно десяти. Делим его на два (для первого 
уравнения) и получаем коэффициент 5, делим наименьшее 
обшее кратное на пять (для второго уравнения) и получаем 
коэффициент 2. Найденные коэффициенты записываем спра­
ва от электронно-ионных уравнений:

H2S - 2е- = S + 2Н+ 5
MnO; + 8Н* + 5е- = Мп2+ + 4Н2О 2

5. Складываем электронно-ионные уравнения с учетом 
найденных коэффициентов:

5H2S + 2МпО4 + 16Н+ = 5S + 2Mn2h + 8Н2О + 10Н+

6. Сокращаем формулы одинаковых ионов в левой и пра­
вой частях полученного равенства. В этом случае сократить 
можно десять ионов водорода. Получаем краткое ионно-мо­
лекулярное уравнение окислительно-восстановительной ре­
акции:

5H2S - 2МпО; + 6Н+ = 5S + 2Мп2+ + 8Н2О

На основе этого уравнения составляем молекулярное 
уравнение:

5H2S + 2КМпО4 + 3H2SO„ = 5S + 2MnSO4 + K2SO4 + 8Н2О
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^Лабораторный опыт 7
ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ
В четыре пронумерованные пробирки налейте 1-2 см3 разбав­
ленного раствора перманганата калия. В первую пробирку 
добавьте несколько капель раствора серной кислоты, во вто­
рую (осторожно) — концентрированного раствора гидрокси­
да калия, в третью — воду, четвертую пробирку оставьте в ка­
честве контрольной. Затем в первые три пробирки прилейте, 
осторожно взбалтывая, раствор сульфита натрия. Отметьте, 
как изменяется окраска раствора в каждой пробирке. К схе­
мам реакций

KMnO4 + H2SO4 + Na2SO3 — MnSO4 + Na2SO4 + K2SO4 + H2O

KMnO4 + KOH + Na2SO3 -* K2MnO4 + Na2SO4 + H2O

KMnO4 + H2O + Na2SO3 — MnO2i + Na2SO4 + KOII
подберите коэффициенты методом электронного или электрон­
но-ионного баланса. Укажите окислитель и восстановитель, 
среду, формулы продуктов восстановления перманганата ка­
лия в различных средах, а также их окраску.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

Подберите коэффициенты в схемах окислительно-восстанови­
тельных реакций методом электронно-ионного баланса и укажите 
тип каждой реакции:

а) КСгО2 + Вг2 + КОН -* К2СгО4 + КВг + Н2О;

б) РЬО2 + Mn(NO3)2 + HNO3 — HMnO4 + Pb(NO3)2 + Н2О;

в) СО + KMnO4 + H2SO4 — СО2Т + MnSO4 + K2SO4 + Н2О;

г) FeCI2 + KMnO4 + HCI -» FeCI3 + С12Т + MnCI2 + KCI + Н2О;

д) As2S3 + Н2О2 + NH4OH — (NH4)3AsO4 + (NH4)2SO4 + Н2О;

е) Ti2(SO4)3 + KCIO3 + Н20 -> TiOSO4 + KCI + H2SO4.
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§44

ОРГАНИЧЕСКИЕ ВЕЩЕСТВА
В ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЯХ

Органические вещества имеют в своем составе атомы углеро­
да в промежуточных степенях окисления, поэтому они могут 
быть как восстановителями, так и окислителями. Например, 
непредельные углеводороды в реакции гидрирования проявля­
ют окислительные свойства, а в реакции горения — восстанови­
тельные:

-2 -2 О +1 -3 -3+1
Н2С=СН2 + Н2 -» Н3С-С Н3 

-2 -3
2С + 2е~ = 2 С (восстановление) 

окислитель

О +1
Н2 - 2е~ = 2Н (окисление)

восстано­
витель

-2 0 +4-2 -2
С2н4 + ЗО2 = 2СО2 + 2Н2О

-2 +4
2С - 12е~ = 2 С (окисление) 

восстано­
витель

О -2
02 + 4е~ = 20 (восстановление) 

окислитель

1

3

При пропускании этилена через водный раствор перманганата 
калия характерная окраска последнего исчезает, происходит 
окисление этилена перманганатом калия:

ЗС2Н4 + 2КМпО4 + 4Н2О = ЗНОН2С-СН2ОН + 2MnOz| + 2К0Н

н

н

Н

Н

\~2 "1 2/с=с
X \

HV1 -1ZH 
но-сс-о-н

Т./ \ ТТ

1. Подбираем коэффициенты методом электронного ба­
ланса:
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-2 _ -1
2 С - 2е~ = 2С (окисление) 

восстано­
витель

3

+7 +4

Мп + Зе" = Мп (восстановление) 
окислитель

2

2. Подбираем коэффициенты методом электронно-ионного 
баланса (методом полуреакций).

Этилен окисляется до этиленгликоля НО-Н2С-СН2-ОН 
(С2Н6О2), перманганат калия восстанавливается до оксида мар- 
ганца(1У).

Рассмотри!*! полуреакцию восстановления МпО4:

МпО; + 2Н2О - MnO2 + 40Н"
-1 0 0-4

Для уравнивания зарядов в левую часть схемы прибавим 
три электрона:

Мпо; + 2Н2О + Зе- = MnO2 + 4ОН

Рассмотрим полуреакцию окисления этилена:

С2Н4 + 2Н2О -> С2Н6О2 + 2Н_+
0 0 0 +2

В левой части заряд равен 0, в правой +2, поэтому этилен 
должен отдать два электрона:

С2Н4 + 2Н2О - 2е = С2Н6О2 + 2Н'

Определяем коэффициенты:

МпО; + 2Н2О + Зе- = MnO2 + 4ОН 2 
С2Н4 + 2Н2О - 2е- = С2Н6О2 + 2Н+ 3

2МпО; + 10Н2О + ЗС2Н4 = 2МпО2 + ЗС2Н6О2 + 8ОН +6Н+ 

(6Н2О + 2ОН)

2МпО4 + 4Н2О + ЗС2Н4 = 2МпО2 + ЗС2Н6О2 + 2ОН’
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ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

. Окислительно-восстановительной реакции соответствует уравнение:

а) СН3ОН + СН3ОН — СН3-О-СН3 + Н2О;

б) CH2CI-CH2CI + 2NaOH — НОСН2-СН2ОН + 2NaCI;

в) СН2=СН2 + НВг — СН3-СН2Вг;

г) СН3-СН2ОН + НВг -* СН3-СН2Вг + Н2О.

2. Методом электронного или электронно-ионного баланса подберите 
коэффициенты к схемам окислительно-восстановительных реакций 
и укажите, какое вещество является окислителем, какое — восста­
новителем:

а) СН2=СН2 + Br2 — СН2Вг-СН2Вг;

б) СН2=СН2 + Н2О — СН3-СН2ОН;

в) С2Н5ОН + О2 — СО2Т + Н2О;

г) НСООН + Ад2О----------------» Ад + Н2О + CO2f.

§45

ХИМИЧЕСКИЕ ИСТОЧНИКИ ТОКА

Рассмотрим известную вам окислительно-восстановительную 
реакцию сульфата меди(Н) и цинка. Для этого в раствор сульфа­
та меди(П) опустим цинковую пластинку. Через некоторое вре­
мя можно наблюдать появление на поверхности цинка краснова­
того налета меди (рис. 39).

Синяя окраска раствора, присущая 
гидратированным ионам меди Си2+, посте­
пенно ослабевает. Эти наблюдения свиде­
тельствуют о том, что протекает химичес­
кая реакция вытеснения цинком меди из 
раствора ее соли:

Zn Zn
4, i£~

“И Zn2+Си2

CuSO4 + Zn = ZnSO4 + Си

Cu2+ + Zn = Zn2+ + Си

Атомы цинка отдают электроны, про­
являя восстановительные свойства:

Рис. 39. Взаимодействие 
цинка с раствором 
сульфата меди(П)
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Zn - 2e~ = Zn2+ (окисление) 
восстано­
витель

Ионы меди принимают электроны, проявляя окислительные 
свойства:

Си2+ + 2е~ = Си (восстановление) 
окислитель

-
г с

ZnJ*

Zni
o'- Ci

xJ

Рис. 40. Схема движения 
ионов и электронов при 
работе медно-цинкового 
гальванического элемента

Таким образом, при действии цинка на раствор соли меди 
электроны переходят от атомов цинка к ионам меди при их не 
посредственном контакте.

е- Однако эту же реакцию можно осу-
_____________ ществить и по-другому. Для этого

в один сосуд нальем раствор сульфата 
цинка концентрацией 1 моль/л и 
опустим в него цинковую пластинку, а 
в другой — раствор сульфата меди(П) 
такой же концентрации и погрузим в 
него медную пластинку. Соединим 
пластинки (электроды) металличес­
ким проводником (внешняя цепь), а 
растворы электролитов — стеклянной 
трубкой, заполненной насыщенным 
раствором хлорида калия с желатином 
(внутренняя цепь) (рис. 40).

Собранная электрохимическая сис­
тема является гальваническим элементом*, в котором процессы 
окисления и восстановления пространственно разделены. В пер­
вом сосуде происходит окисление цинка и образование ионов:

Zn - 2е~ = Zn2+ (окисление, анодный процесс)
Электрод, на котором протекает процесс окисления, назы 

вают анодом, а процесс соответственно анодным.

В гальваническом элементе роль анода выполняет более ак­
тивный металл.

Отданные атомами цинка электроны поступают через внеш­
нюю цепь на медную пластинку и восстанавливают ионы меди с 
образованием металла. Этот процесс протекает во втором сосуде:

Название «гальванический» происходит от имени итальянского 
ученого Л. Гальвани.
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Cu2+ + 2e~ = Си (восстановление, катодный процесс)

Электрод, на котором протекает процесс восстановления, 
называют катодом, а процесс соответственно катодным.

В гальваническом элементе роль катода выполняет менее ак­
тивный металл.

Электроны по внешней цепи перемещаются от анода — цинка 
к катоду — меди.

Следует учесть, что при отсутствии соединительной трубки в 
процессе работы гальванического элемента в растворе, нахо­
дящемся в первом сосуде, будет увеличиваться концентрация 
положительно заряженных ионов Zn2 , а в растворе второго со­
суда — отрицательно заряженных ионов SO4. Это будет препятство­
вать дальнейшему течению процесса. Во избежание этого оба раст­
вора соединяют стеклянной трубкой, заполненной раствором 
электролита, что делает возможным переход сульфат-ионов из 
второго сосуда (катодное пространство) в первый (анодное 
пространство). Гальванический элемент будет работать до тех 
пор, пока полностью не растворится цинковый электрод или не 
восстановятся все ионы меди.

Таким образом, при работе медно-цинкового гальванического 
элемента (элемента Даниэля — Якоби4) протекают следующие 
процессы:

♦ анодный процесс (окисление цинка)

Zn - 2е~ = Zn2+;
♦ катодный процесс (восстановление ионов меди)

Си2+ + 2е = Си;

♦ движение электронов по внешней цепи;
♦ движение ионов в растворе: анионов SO4 — в анодное 

пространство, катионов Си2+ — к катоду.
Суммируя уравнения анодного и катодного процессов, полу­

чаем уравнение, совпадающее с уравнением уже рассмотренной 
нами реакции цинка с раствором соли меди:

Си2 + Zn = Zn2+ + Си

* Назван именами английского исследователя Дж. Даниэля и русского 
ученого Б. С. Якоби.
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Различие заключается лишь в том, что при пространственном 
разделении процессов окисления и восстановления электроны 
совершают путь по внешнему проводнику, т. е. возникает 
электрический ток.

Прибор, в котором энергия химической окислительно-вос­
становительной реакции превращается в электрическую энер­
гию, называют гальваническим элементом (химическим ис­
точником тока).

Вытеснение цинком ионов меди из раствора ее соли при их 
непосредственном контакте — процесс экзотермический, т. е. 
энергия химической реакции при этом превращается в теплоту. 
Однако при проведении этой же реакции в гальваническом элемен­
те происходит превращение химической энергии в электрическую.

Электродвижущая сила (ЭДС) гальванического элемента рав­
на разности между электродными потенциалами катода и анода:

ЭДС = ЕО
катода - Е°анода

Химические источники тока находят широкое и разнообразное 
применение. Они служат источниками электрической энергии 
средств связи (радио, телефон, телеграф), используются для осве­
щения автомобилей, железнодорожных вагонов, обеспечивают 
электрической энергией подводные лодки, искусственные спут­
ники Земли и космические корабли. На автомобилях, самолетах, 
тракторах они применяются для приведения в действие стартера. 
Гальванические элементы — основа батарей электрических кар­
манных фонариков, транзисторных приемников и т. д.

Лабораторный опыт 8

ГАЛЬВАНИЧЕСКИЙ ЭЛЕМЕНТ

В два стакана налейте равные объемы 1 М растворов сульфата 
цинка и сульфата меди(Н). Растворы соедините стеклянной 
трубкой, заполненной насыщенным раствором хлорида калия с 
желатином. Пластинки меди и цинка с помощью зажимов при­
соедините к гальванометру. Опустите пластинку цинка в раст­
вор сульфата цинка, а пластинку меди — в раствор сульфата ме- 
ди(П). Объясните, почему отклоняется стрелка гальванометра. 
Составьте схему гальванического элемента. Укажите направле­
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ние перехода электронов во внешней цепи и ионов — во внутрен­
ней цепи. Напишите уравнения электродных процессов (анод­
ного и катодного) и реакции, лежащей в основе работы гальва­
нического элемента. Запишите показания гальванометра.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Составьте схему гальванического элемента, состоящего из цинкового и 
свинцового электродов, опущенных в 1 М растворы их солей. Укажите 
анод и катод. Напишите уравнения электродных процессов (анодного и 
катодного) и реакции, лежащей в основе работы этого гальванического 
элемента. Укажите направление движения электронов и ионов.

2. Составьте схемы двух гальванических элементов, в одном из кото­
рых железо является анодом, а в другом — катодом. Напишите урав­
нения электродных процессов и реакций, лежащих в основе работы 
каждого из этих гальванических элементов.

§46

ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЙ РЯД НАПРЯЖЕНИЙ МЕТАЛЛОВ

Рассмотрим процессы, протекающие при по­
гружении металла в раствор собственной соли.

Если пластинку активного металла (напри­
мер, цинка) поместить в раствор его соли, то под 
действием полярных молекул воды ионы металла 
отрываются от поверхности пластинки и в гидра­
тированном виде переходят в раствор, оставляя 
электроны на металле. В результате поверхность 
металлической пластинки заряжается отрица­
тельно. Катионы металла притягиваются к ней, и 
поэтому прилегающий к пластинке слой раствора 
заряжается положительно. Таким образом, на 
границе металл — раствор возникает двойной 
электрический слой (рис. 41).

Zn

f
*

♦ «.
*

* ♦
- -

:♦
♦
♦
+ ♦

+ + ♦
+ ZnJ+ *

Рис. 41. Образова­
ние двойного 
электрического 
слоя на границе 
раздела металл — 
раствор его соли

Процесс перехода ионов металла в раствор обратим, следова­
тельно, он протекает до установления подвижного равновесия 
между раствором и металлической пластинкой, которое схема­
тически (для упрощения) записывают без учета молекул воды:
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Me Men+ + ne~ 
в растворе ва металле

Zn Zn2+ + 2e~ 
в растворе на металле

Пластинку металла, погруженную в раствор электролита, 
называют электродом, а разность потенциалов, возникающую 
на границе металл — раствор, электродным потенциалом.

Экспериментально измерить абсолютное значение электрод­
ного потенциала невозможно, поэтому определяют относитель­
ные электродные потенциалы, пользуясь электродом сравнения.

Рис. 42. Стандартный 
водородный электрод

В качестве такого электрода обычно при­
меняют стандартный водородный электрод 
(рис. 42). Он представляет собой сосуд, запол­
ненный раствором серной кислоты, в котором 
концентрация ионов водорода составляет 
1 моль/л. В кислоту погружена платиновая 
пластинка, полученная нанесением на поверх­
ность платины слоя платиновой черни (тон­
ко измельченной платины) для увеличения 
поверхности электрода. Пластинку омывает 
газообразный водород под давлением 101 кПа 
при температуре 25 °C (298 К). Платина, 
насыщенная водородом, ведет себя как водо­
родный электрод. На стандартном водород­
ном электроде протекают процессы, которые 
суммарно можно выразить уравнением:

Н2 2Н+ + 2е~
Это означает, что между водородом на поверхности платины и 

ионами водорода в растворе устанавливается равновесие, подоб­
ное равновесию между раствором и металлической пластинкой с 
той лишь разницей, что платина, в отличие от металлической 
пластинки, не принимает участия в окислительно-восстанови­
тельном процессе. Потенциал стандартного водородного элект­
рода условно принят за ноль.

Для определения электродного потенциала металла собирают 
гальванический элемент, одним из электродов которого является 
испытуемый металл, погруженный в раствор его соли, а вторым — 
стандартный водородный электрод, и измеряют его ЭДС. 
Поскольку потенциал стандартного водородного электрода ра­
вен нулю, то измеренная ЭДС и будет электродным потенциалом
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металла. Его значение зависит не только от природы металла, но 
и от концентрации его ионов в растворе, температуры, поэтому 
его измеряют при стандартных условиях.

Потенциал металла, измеренный относительно стандарт­
ного водородного электрода при концентрации ионов металла 
1 моль/л и температуре, раствора, равной 25 °C, называют 
стандартным, электродным потенциалом металла (Е ).

Стандартный электродный потенциал металла обозначают
так- Е° 2+ Е°„ 2+ и т. д. (в числителе —окисленная форма,ian. Zn /Zn’ Си /Си м ' 
в знаменателе —восстановленная).

Стандартные электродные потенциалы металлов, выступаю­
щих в роли анодов (восстановителей) по отношению к стандарт 
ному водородному электроду, имеют знак «-», а стандартные 
электродные потенциалы металлов, выступающих в роли като 
дов (окислителей) по отношению к стандартному водородному 
электроду, — знак « + ».

Значения электродных потенциалов служат количественной 
характеристикой восстановительной способности металлов и 
окислительной способности их ионов в водных растворах.

Чем меньше значение стандартного электродного потенциала, 
тем выше восстановительная активность металла и ниже окис­
лительная способность его ионов. Так, металлический литий са 
мый сильный восстановитель (он легко отдает электроны, превра­
щаясь в положительно заряженный ион), золото самый слабый 
(оно с трудом отдает электроны). И наоборот, ион золота Au3 
самый сильный окислитель, ион лития Li * самый слабый.

Металлы, расположенные в порядке возрастания значений 
их стандартных электродных потенциалов, составляют элект­
рохимический ряд напряжений металлов (ряд стандартных 
электродных потенциалов)4.

Электрохимический ряд напряжений металлов
Усиление окислительных свойств ионов_____________

П+ К4 Са24 Na4 Mg2' Al3+ Мп24 Zn24 Сг34 Ре24 Pb24 2Н4 Cu24 Ag4 Аи34

1Д К Са Na Mg А1 Мп Zn Cr Fe Pb Н2 Си Ag Аи
_о 04 -2 92 -2 87 -2,71 -2,37 -1,66 -1,18 -0,76 -0,74 -0,45 -0,13 0,00 0,34 0,80 1,50

Усиление восстановительных свойств атомов

4 Исторически электрохимическому ряду напряжений металлов предше­
ствовал ряд активности («вытеснительный ряд») металлов Н. Н. Бекетова.
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Ряд напряжений справедлив только для водных раство-
I О^алшйе' Ров и ПРИ стандартных условиях.
| внимание J

На основании ряда напряжений можно:
♦ характеризовать химические свойства металлов:
1. Чем меньше значение электродного потенциала металла, тем он 

химически активнее, тем больше его восстановительная способность.
2. Каждый металл, не взаимодействующий с водой, начиная 

с магния, вытесняет (восстанавливает) все следующие за ним ме­
таллы из растворов их солей.

3. Металлы, стоящие в ряду напряжений до водорода, вытесня­
ют (восстанавливают) его из разбавленных кислот (исключение 
HNO3);

♦ определять последовательность восстановления катионов 
при электролизе (см. § 47);

♦ рассчитывать ЭДС гальванического элемента, состав­
ленного из двух металлических электродов при стандартных 
условиях.

Задание. Рассчитайте ЭДС медно-цинкового гальва­
нического элемента.

Решение
Выпишем стандартные электродные потенциалы меди и 

цинка:

В.
Тогда ЭДС составит:

ЭДС = Е Cu2+/Cu " £°Zn2+/Zn; ЭДС = °’34 В - (-0,76 В) = 1,1 В.

Лабораторный опыт 9

ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ

Поместите в одну пробирку 1-2 гранулы цинка, в другую — же­
леза, в третью меди и прибавьте по 1—1,5 см3 раствора ацетата 
свинца. Наблюдается ли выделение свинца во всех трех пробир­
ках? Объясните. Напишите уравнения протекающих реакций.
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ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Объясните, в результате каких процессов на границе раздела металл — 
раствор образуется двойной электрический слой.

2. Укажите факторы, от которых зависит электродный потенциал металла.

А 3. Наиболее сильными окислительными свойствами обладает ион: 
а) Мп2+; б)Мд2+; в) Си2+; г) РЬ2+.

4. Как будет протекать взаимодействие натрия с водным раствором 
сульфата меди(Н)? Составьте уравнения возможных реакций.

5. Составьте схему гальванического элемента, в основе работы кото­
рого лежит следующая реакция:

Mg + Pb(NO3)2 = Pb + Mg(NO3)2

Напишите уравнения анодного и катодного процессов. Вычислите 
ЭДС этого гальванического элемента при стандартных условиях.

§47

НАПРАВЛЕНИЕ
ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ

Электрохимический ряд напряжений металлов представ­
ляет собой лишь фрагмент общего ряда стандартных элект­
родных потенциалов окислительно-восстановительных сис­
тем в водных растворах при 25 °C (табл. 32), поскольку 
обмениваться электронами могут не только металл и его ионы 
(£°М(;"-/Ме), но и> например, ионы одного и того же элемента в 
различных степенях окисления (-^'°ре3+/ре2+^* Для измеРения 
такого потенциала используют инертный, например платино­
вый, электрод. На границе электрод (платина) — раствор воз­
никает электродный, или окислительно-восстановительный, 
потенциал. Его значение также определяют относительно 
стандартного водородного электрода при стандартных услови­
ях (температура 25 °C и концентрация ионов 1 моль/л).

Значение стандартного окислительно-восстановительного 
потенциала является мерой окислительно-восстановительной 
способности вещества. Чем оно больше, тем сильнее выраже­
ны окислительные свойства вещества. И наоборот: чем меньше
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значение стандартного окислительно-восстановительного по­
тенциала системы, тем сильнее ее восстановительные свойства.

По стандартным окислительно-восстановительным потен­
циалам можно определить как продукты реакции, так и воз­
можность ее протекания в том или ином направлении.

Таблица 32
Стандартные окислительно-восстановительные 

потенциалы некоторых систем
Элемент Уравнение полуреакции Е°, В

Азот

NO" + е + 2Н+ = N02 + Н20
NO3 + Зе + 4Н+ = NO + 2Н2О
NOg + 8е + 10H+ = NH+ + 3H2O
2NO3 + 10е“ + 12Н+ =N2 + 6H2O

+0,78 
+0,96 
+0,87 
+ 1,24

Бром Вг2 + 2е“ = 2Вг +1,16

Водород
2Н+ + 2е~ = Н2
2Н2О + 2е“ = Н2 + 20Н"

0,00
-0,83

Железо
Fe2+ + 2е" = Fe
Fe3+ + е" = Fe2*

-0,44
+0,77

Иод l2 + 2е“ = 2Г +0,53

Кислород
02 + 4е" + 4Н+ = 2Н2О
02 + 4е" + 2Н2О = 40Н

+ 1,23 
+0,40

Марганец

Мп2+ + 2е" = Мп
МпО| + Зе" + 2Н20 = Mn02 + 40Н
МлОд + е~ = МпО|"
МпО4 + 5е“ + 8Н+ = Мп2+ + 4Н2О
MnO2 + 2е" + 4Н + = Мп2+ + 2Н2О

1,19
+0,60
+0,56
+1,52
+1,23

Медь
Си2+ + 2е" = Си

Си2+ + ё~ = Си*
+0,34
+0,15

Сера

S0|" + 8е + 10Н* = H2S + 4Н2О
S0|" + бе" + 8Н* = S + 4Н2О
SO|" + 2е" + 4Н* = SO, + 2Н,0
S + 2e =S2'

+0,31
+0,36
+0,17
-0,48

Хлор Cl2 + 2е" = 2СГ + 1,36

Хром

Сг3* + Зе" = Сг
Сг3+ + е“ = Сг2*
Сг2О|“ + бе" +14Н1= 2Сг3* + 7Н2О
СгО| + Зе" + 2Н2О = CrO2 + 40Н"

-0,74
-0,41
+1,33
-0,13

212



Окислительно-восстановительная реакция протекает в вы­
бранном направлении при условии, что потенциал окислителя 
больше потенциала восстановителя, т. е. разность стандартных 
окислительно-восстановительных потенциалов полуреакций 
окисления и восстановления имеет положительное значение:

А£ = Е° - Е° „„ > Овое

ЛкиййгНИ Задание. Определите, какое из веществ: бромид 
или иодид калия — будет окисляться хлоридом

*** ■ желеаа(Ш).

Решение
Нужно определить возможность протекания следующих 

реакций:

FeCl3 + КВг FeCl3 + KI

По табл. 32 находим потенциалы полуреакций:

Fe3+ + е' = Fez+ (£° = +0,77 В)

12 + 2е- = 2Г (Е° = +0,53 В)

Br2 + 2e- = 2Br~ (£°=+1,16В)

Разность потенциалов для первой реакции:

А£ = 0,77 В - 1,16 В = -0,39 В < 0

Следовательно, бромид калия не может быть окислен хло­
ридом железа(Ш), так как Д£ < 0.

Разность потенциалов для второй реакции:

Д£ = 0,77 В - 0,53 В = 0,24 В > 0

Следовательно, иодид калия может быть окислен хлори­
дом железа(Ш), так как &Е > 0:

2FeCl3 + 2KI = 2FeCl2 + I2 + 2КС1

Вычисления подобного рода справедливы липть в тех 
случаях, когда концентрации реагирующих друг с дру-

I | гом окислителей и восстановителей равны 1 моль/л.
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ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Могут ли одновременно находиться в кислотном растворе перман­
ганат калия КМпО4 и сульфат железа(П) FeSO4?

2. Определите, будет ли медь растворяться в разбавленной серной 
кислоте.

3. Можно ли ион Сг3+ окислить в дихромат-ион Сг2О? действуя 

анионом NOg, чтобы последний восстановился до N0?

4. Можно ли оксид азота(И) N0 окислить в нитрат-ион N03, действуя 
анионом Сг2О|", чтобы последний восстановился до иона Сг3+?

§48

ЭЛЕКТРОЛИЗ
Электролиз — это совокупность окислительно-восстанови­

тельных процессов, протекающих при прохождении постоянно­
го электрического тока через раствор или расплав электроли­
та с погруженными в него электродами.

При электролизе за счет электрической энергии протекают хи­
мические реакции — восстановление на катоде и окисление на 
аноде. Различают электролиз с инертными (графитовыми, 
угольными, платиновыми) электродами и активным (раствори­
мым) анодом , а также электролиз расплавов и растворов электролитов.

Действие электрического тока на различные вещества изучал 
английский ученый Г. Дэви.

Сущность электролиза изображают с помощью схемы, кото­
рая показывает диссоциацию электролита, направление движе­
ния ионов, процессы на электродах и выделяющиеся вещества.

Гемфри Дэви
(1778—1829)
Английский химик и физик. Один из основателей 
электрохимии. Он изучал электролиз воды и подтвер­
дил, что электрический ток вызывает разложение ее на 
водород и кислород. Путем электролиза солей и щело­
чей получил калий,натрий, барий,кальций, стронций и 
магний. Открыл опьяняющее и обезболивающее 
действие оксида азота(1) — «веселящего газа» — и опре­
делил его состав Установил каталитическое действие 
платины и палладия. Изобрел безопасную рудничную 
лампу.
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ЭЛЕКТРОЛИЗ РАСПЛАВА ЭЛЕКТРОЛИТА С ИНЕРТНЫМИ ЭЛЕКТРОДАМИ

В расплаве электролита присутствуют только ионы, образо­
вавшиеся при его диссоциации, они и участвуют в окислитель­
но-восстановительном процессе.

Рассмотрим электролиз расплавленного хлорида натрия. 
В расплаве хлорид натрия находится в виде ионов Na‘ и С1 . 
При подключении электродов к источнику постоянного элект­
рического тока движение ионов становится направленным 
катионы Na+ движутся к катоду (К) и принимают от него 
электроны, а анионы СГ — к аноду (А) и отдают электроны 
(рис. 43):

NaCl (тв.) = Na+ + С1“

Na+ + е~ = Na Cl" - е~ = Cl 
С1+ С1= С12|

2С1" - 2е" = Cl2f

На катоде образуется металлический натрий, на аноде — га­
зообразный хлор.

Если сложить уравнения полуреакций, протекающих на ка­
тоде и аноде (предварительно умножив первое на 2 для уравни­
вания числа электронов, участвующих в катодном и анодном 
процессах), то получим общее уравнение электролиза расплава 
хлорида натрия:

0 Na+ + е" = Na 2

0 2С1" - 2е~ = С12Т 1

2Na+ + 2С1" электрол1^ 2Na + С12| 
2NaCl электролиз 2Na + с1гТ

Рис. 43. Электролиз расплава 
хлорида натрия
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Схема электролиза расплава гидроксида натрия: 

NaOH (тв.) = Na+ + ОН

Na+ + е = Na ОН - е- = ОН 
4ОН = 2Н2О + О2Г 

4ОН- - 4с = 2Н2О + O2f

Так же как и при электролизе расплава хлорида натрия, на 
катоде выделяется натрий. На аноде гидроксид-ионы окисляются 
в неустойчивые нейтральные группы ОН, которые разлагаются с 
образованием воды и кислорода.

Общее уравнение электролиза расплава NaOH:

4Na+ + 4ОН _электР°лиз 4Na + о2| + 2Н2О

4NaOH электролиз 4Na + o2j + 2H2O

ЭЛЕКТРОЛИЗ ВОДНОГО РАСТВОРА ЭЛЕКТРОЛИТА
С ИНЕРТНЫМИ ЭЛЕКТРОДАМИ

В отличие от расплава в растворе электролита присутствуют 
еще и молекулы воды, а также ионы Н+ и ОН — продукты дис­
социации воды. В связи с этим при электролизе раствора элект­
ролита возле катода и анода скапливаются конкурирующие друг 
с другом, а также с молекулами воды ионы.

Рассмотрим порядок восстановления катионов на катоде и 
окисления анионов на аноде.

Последовательность разрядки катионов на катоде зависит 
от положения металла в электрохимическом ряду напряжений 
(табл. 33):

1. Если у катода накапливаются катионы металла, который 
находится в ряду напряжений после водорода, и молекулы воды, 
то восстанавливаются ионы металла:

Мел+ + пе~ = Me
2. Если у катода накапливаются катионы металла, стоящего в 

начале ряда напряжений от лития до алюминия (включитель­
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но), и молекулы воды, то восстанавливаются ионы водорода из 
молекул воды:

2Н2О + 2е = Н21 + 2ОН-
Катионы металла не восстанавливаются, остаются в растворе.
3. Если у катода накапливаются катионы металла, который 

расположен в ряду напряжений между алюминием и водородом, 
и молекулы воды, то восстанавливаются и ионы металла, и час­
тично ионы водорода из молекул воды:

Мел+ + пе~ = Me 
2Н2О + 2<?" = Н2| + 2ОН-

4. Если в растворе находится смесь катионов разных метал­
лов, то сначала восстанавливаются катионы менее активного ме­
талла.

5. При электролизе раствора кислоты на катоде восстанавли­
ваются катионы водорода:

2Н+ + 2е- = Н2!
Таблица 33

Катодные процессы в водных растворах солей

Li. Rb, К, Ва, Sr,
Са, Na, Mg, Al

Мп, Zn, Сг, Fe, Cd,
Со, Ni, Sn, Pb

h2 Cu, Hg, Ag, Pt, Au

2Н2О + 2е~ =
= Н2Г + 2ОН-

Меп+ + ne’ = Me 
2H2O + 2e’ =
= H2t + 2OH’

Men+ + ne" — Me

Последовательность разрядки анионов на аноде зависит от 
природы аниона (табл. 34):

1. При электролизе растворов солей бескислородных кислот 
(кроме фторидов) на аноде окисляются анионы кислотных 
остатков:

2С1- - 2е = С12|
2. При электролизе растворов солей кислородсодержащих 

кислот и фторидов на аноде идет процесс окисления гидроксид- 
ионов из молекул воды:

2Н2О - 4с = О2Т + 4Н+
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3. При электролизе растворов щелочей окисляются гидрок­
сид-ионы:

4ОН - 4е = О2| + 2Н2О
Таблица 34

Анодные процессы в водных растворах солей
Кислотный остаток (анион) Ал

бескислородной кислоты 
(СГ, Вг", Г,52"идр.)

кислородсодержащей кислоты 

(SO2", NOg, СО2" и др.) и F"

Окисление аниона 
(кроме фторидов)

Ьп~ - пе~ - А

В кислотной, нейтральной средах 

2Н2О-4е- = О21 + 4Н+

В щелочной среде

4ОН- - 4е- = О21 + 2Н2О

Анионы по их способности окисляться располагаются в 
следующем порядке:

Г, Br“, S2", СГ, ОН , SO2 , NOj, F’

Восстановительная активность уменьшается

Рассмотрим несколько примеров электролиза водных раство­
ров электролитов.

Задание 1. Составьте схему электролиза раствора 
хлорида натрия. Напишите общее уравнение элек­
тролиза.

Решение 
NaCl (р-р) = Na+ + Cl

К 1—0
Na+ и Н2О (Н+) — конкурирую­
щие частицы. Натрий в ряду 
напряжений стоит левее алю­
миния, поэтому на катоде вос­
станавливаются ионы водорода 
из молекул воды:

2Н2О + 2е~ = Н2| + 2ОН

СГ и Н20 (ОН) — конкурирую­
щие частицы. Хлорид-ион — 
остаток бескислородной кис­
лоты, поэтому на аноде окис­
ляются ионы хлора:

2СГ - 2е~ = С12|
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Общее уравнение электролиза раствора NaCl:

2Н2О + 2С1" эдектрол^ H2t + С12Т + 2ОН-

2NaCl + 2Н2О электроли? Н2Т + С12| + 2NaOH

Задание 2. Составьте схему электролиза раствора сульфата 
меди(Н). Напишите общее уравнение электролиза.

Решение
CuSO4 (р-р) = Cu2+ + SO2’

Uh——I

Си2+ и Н2О (Н+) — конкуриру­
ющие частицы. Медь в ряду 
напряжений стоит после водо­
рода, поэтому на катоде восста­
навливаются ионы меди:

Си2+ + 2е~ = Си

SO2- и Н2О (ОН ) — конкуриру­
ющие частицы. Сульфат-ион — 
кислотный остаток кислород­
содержащей кислоты, поэтому 
на аноде окисляются гидрок­
сид-ионы из молекул воды:

2Н2О - 4е- = О2| + 4Н+

Для уравнивания числа электронов уравнение полуреакции, 
протекающей на катоде, умножаем на два и складываем с урав­
нением полуреакции, протекающей на аноде, в результате полу­
чаем общее уравнение электролиза раствора CuSO,:

|К] Cu2+ + 2e- = Cu 2

Al 2H2O - 4e- = O2f + 4H+ 1

2Cu2+ + 2H2O злектролиз 2Cu + O2| + 4H+ 

2CuSO, + 2H2O электР°л1? 2Cu + O2f + 2H2SO4

ПРИМЕНЕНИЕ ЭЛЕКТРОЛИЗА

В металлургической промышленности электролизом распла­
вов природных соединений получают активные металлы (калий, 
натрий, бериллий, кальций, барий и др.), электролизом раство­
ров солей — цинк, кадмий, кобальт и др.
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В химической промышленности электролиз используют для 
получения фтора, хлора, водорода, кислорода, щелочей, берто­
летовой соли и других веществ.

Электролиз применяют для очистки некоторых металлов от 
примесей. Например, в промышленности медь получают восста­
новлением из оксида меди(Н) углеродом (коксом):

СиО + С = Си + СО
При этом образуется загрязненная медь — «черновая», ее 

очищают от примесей электролитическим рафинированием. 
Для этой цели в качестве анода используют листы из черновой 
меди, в качестве катода — пластинки чистой меди, электроли­
том служит раствор сульфата меди(Н). При прохождении элект­
рического тока через электролит ионы меди из раствора восста­
навливаются на катоде, а на медном аноде протекает обратный 
процесс — окисление атомов меди:

CuSO4 (р-р) = Cu2+ + SO*’

в—LL.[a]
Cu2+ + 2e =Cu Cu-2e-Cu2*

Таким образом, при использовании растворимого анода 
электролиз сводится к растворению металла анода и выделению 
его на катоде, при этом концентрация ионов металла в растворе 
не изменяется.

Электролиз с растворимым анодом используют для нанесения 
металлических покрытий (из хрома, золота, никеля, серебра), что 

предохраняет металлические изделия от 
коррозии, придает им декоративный вид. 
При этом катодом является металличес­
кое изделие, а анодом — металл, которым 
покрывают изделие. Электролитом слу­
жит раствор соли осаждаемого металла.

Рис. 44. Электролиз воды

Лабораторный опыт 10

ЭЛЕКТРОЛИЗ ВОДЫ

В электролизер (U-образная трубка, рис. 44) 
налейте раствор сульфата натрия. В оба
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колена электролизера добавьте по 2-3 капли лакмуса, затем 
опустите угольные электроды. Электроды присоедините к источ­
нику постоянного тока. Включите ток. Объясните изменение 
цвета раствора около катода и анода. Для обоснования ответа со­
ставьте уравнения процессов, протекающих на катоде и аноде.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Составьте схемы электролиза с графитовым электродом:
а) расплава и раствора хлорида кальция;
б) расплава и раствора гидроксида калия;
в) растворов нитрата цинка и сульфата натрия.

2. Какие процессы протекают на электродах при никелировании, если 
электролитом служит раствор сульфата никеля?

3. При электролизе расплава хлорида калия на аноде выделилось 44,8 л 
газа (н. у.). Составьте схему электролиза расплава соли. Определите 
количество вещества соли, которая подверглась электролизу.

ф 4. При электролизе раствора хлорида меди(Н) на катоде 
выделилось 3,2 г металла, а на аноде — газ объемом (л, при н. у.): 

а) 0,28; 6)0,56; в) 1,12; г) 2,24.

5. При электролизе 0,2 моль воды на катоде выделился газ 
количеством вещества:
а) 0,1 моль; б) 0,2 моль; в) 0,05 моль; г) 0,4 моль.

§49

АККУМУЛЯТОРЫ

Аккумуляторы — это устройства, в которых электричес 
кая энергия превращается в химическую, а химическая — снова 
в электрическую.

В аккумуляторах под воздействием внешнего источника то­
ка накапливается (аккумулируется) химическая энергия, кото­
рая затем переходит в электрическую. Процессы накопления 
химической энергии называют зарядкой аккумуляторов, про­
цессы превращения химической энергии в электрическую — 
разрядкой. При зарядке аккумулятор работает как электроли-
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Рис. 45. Свинцовый аккуму­
лятор: 1 - свинец; 2 - оксид 
свинца(1У); 3 - отверстие для 
добавления раствора серной 
кислоты (электролита)

зер, при разрядке — как гальвани­
ческий элемент.

Рассмотрим принцип работы ак­
кумуляторов на примере наиболее 
распространенного свинцового акку­
мулятора (рис. 45).

Заряженный свинцовый аккумуля­
тор состоит из решетчатых свинцовых 
пластин, часть из них заполнены окси­
дом свинца(ГУ), другие — металличес­
ким свинцом. Пластины погружены в 
30-35% -ный раствор серной кислоты.

Если пластины заряженного ак­
кумулятора соединить проводником, 
то от пластины, заполненной свин­
цом (анод), к пластине, заполненной 
оксидом свинца(1У) (катод), будут 
перемещаться электроны, т. е. по­
явится электрический ток. На элект­
родах аккумулятора при этом проте­
кают следующие процессы:

[а] (-) Pb - 2е + SO4 = PbSO4 (свинец окисляется)
г—л . , (оксид свинца(ГУ)IК1 (+) РЬО2 + 2е + 4Н+ + SO, = PbSO, + 2Н2О восстанавливается)

При сложении уравнений анодного и катодного процессов по­
лучим суммарное уравнение реакции, протекающей в свинцо­
вом аккумуляторе при его разрядке:

Pb + РЬО2 + 4Н+ + 2SO4 = 2PbS0, + 2Н2О

Pb + PbO2 + 2H2SO4 = 2PbSO4 + 2H2O

В процессе разрядки аккумулятора образуется вода, а ионы 
Н+ и SO4' расходуются, поэтому концентрация серной кислоты 
в растворе уменьшается и как следствие — снижается плот­
ность электролита. Значение концентрации кислоты (плотнос­
ти электролита) может служить показателем степени разряжен- 
ности аккумулятора.
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Для зарядки аккумулятора постоянный электрический ток 
пропускают от внешнего источника в противоположном на­
правлении, поэтому электродные процессы протекают также 
в обратном направлении. На свинцовом электроде происходит 
процесс восстановления:

PbSO4 + 2е" = Pb + SO*

На электроде из оксида свинца(1У) идет процесс окисления:

PbSO4 - 2е~ + 2Н2О = РЬО2 + 4Н+ + SO*’

Складывая два последних уравнения, получим суммарное 
уравнение реакции, протекающей при зарядке аккумулятора:

2PbSO4 + 2Н2О = РЬО2 + Pb + 4Н' + 2SO*’

2PbSO, + 2Н2О = РЬО2 + Pb + 2H2SO4

Сравнивая между собой уравнения процессов разрядки и за­
рядки аккумулятора, легко увидеть, что они обратны друг дру­
гу. При зарядке аккумулятора в нем вновь образуются вещества, 
необходимые для его работы в качестве гальванического элемен­
та: на одном электроде соль превращается в свинец, а на другом — 
в оксид свинца(ГУ), при этом концентрация серной кислоты 
увеличивается.

Поскольку ЭДС одного гальванического элемента невелика, 
то для получения более высоких значений ЭДС отдельные галь­
ванические элементы соединяют последовательно в батареи.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Как изменяется концентрация кислоты:
а) при зарядке свинцового аккумулятора; б) в процессе его работы? 
Напишите уравнения процессов, происходящих при разрядке и за­
рядке аккумулятора.

2. Напишите уравнения процессов (анодного и катодного) и реакции, 
лежащей в основе работы гальванического элемента Даниэля — 
Якоби. Для этого же гальванического элемента составьте уравнения 
процессов (анодного и катодного) и реакции, протекающей при про­
пускании постоянного электрического тока в противоположном на­
правлении.
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§50

КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ
Коррозия (от лат. corrosio — разъедание) — это самопроиз­

вольно протекающий процесс разрушения металлов в результа­
те взаимодействия с окружающей средой.

Коррозия металлов — необратимый процесс, она наносит 
большой ущерб экономике. В результате коррозии металлы 
становятся менее прочными и менее пластичными, нарушается 
герметичность труб и аппаратов, что может привести к утечке 
нефти, бензина или газа, порче продуктов питания.

ВИДЫ КОРРОЗИИ

В зависимости от условий, в которых протекает коррозия, и 
механизма взаимодействия металлов с окружающей средой раз­
личают химическую и электрохимическую коррозию.

Химическая коррозия протекает в сухих газах (газовая кор 
розия) при повышенной температуре и не сопровождается воз­
никновением электрического тока. Газовой коррозии подвер­
гаются металлы при термической обработке (ковка, прокат), 
детали двигателей внутреннего сгорания, арматура печей и т. д.

Отличительная особенность химической коррозии — образо­
вание так называемых первичных продуктов коррозии (напри­
мер, оксидных пленок) непосредственно в местах соприкоснове 
кия металла с агрессивной средой. По этой причине скорость 
коррозионного процесса определяется не только природой ме­
талла, но и свойствами образовавшихся оксидных пленок. На­
пример, на поверхности щелочных и щелочно-земельных метал­
лов в процессе окисления кислородом воздуха образуются 
толстые рыхлые оксидные пленки, через которые свободно про­
никает кислород, поэтому они не защищают металл от разруше­
ния. На поверхности же цинка, алюминия, никеля, хрома и не­
которых других металлов формируются сплошные тонкие и 
эластичные оксидные пленки, которые изолируют металл от аг­
рессивной среды. Именно эти металлы применяют в качестве ле­
гирующих добавок к стали и для нанесения защитных покрытий 
на изделия, работающие в условиях газовой коррозии.

Химическая коррозия протекает не только в сухих газах, но и 
в жидких неэлектролитах (бензин, керосин, сероуглерод и т. д.),

224



например коррозия бензобаков, нефтепроводов, нефтехимическо­
го оборудования.

Электрохимическая коррозия протекает в растворах 
электролитов (кислоты, основания, соли, морская и речная во­
да, влажная почва, атмосфера влажного газа) и сопровождается 
возникновением электрического тока.

Для выяснения механизма электрохимической коррозии рас­
смотрим два примера: растворение в кислоте чистого цинка и 
цинка, который находится в контакте с медью.

1. Известно, что большинство химически чистых металлов 
устойчивы к воздействию внешней среды. Так, если химически 
чистый цинк поместить в соляную кислоту, то сначала реакция 
протекает быстро, а затем постепенно замедляется. Это обус- 
ловленно тем, что ионы цинка переходят в раствор и образуют 
у поверхности металла слой положительно заряженных ионов, 
который служит барьером, препятствующим проникновению 
одноименно заряженных ионов водорода к поверхности металла. 
Кроме того, при растворении цинка на его поверхности в крис­
таллической решетке накапливаются электроны (рис. 46а), ко­
торые затрудняют дальнейший переход поверхностных ионов 
цинка в раствор. Это и приводит к постепенному замедлению 
взаимодействия цинка с кислотой.

2. Если же цинк находится в контакте с медью, то растворе­
ние цинка ускоряется. Это объясняется следующим образом. 
В ряду напряжений металлов медь находится после водорода и 
с кислотами, которые являются окислителями за счет ионов во­
дорода Н+, не взаимодействует, поэтому в кристаллической ре­
шетке меди (в отличие от цинка) свободные электроны не на­
капливаются. При контакте этих двух металлов свободные 
электроны цинка переходят на поверхность меди и беспрепят­
ственно восстанавливают ионы водорода (рис. 466):

и

++++++++++ Н+
1 I z„> 

++++++++++

+ + + + + + + + + + Н+

электроны

Zn

zi?+ jH+ tH2

Zn (анод) Си (катод)

Рис. 46. Растворение в кислоте: а — чистого цинка: 
б — цинка в контакте с медью
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2Н+ + 2е = H2f

Следовательно, в этом случае наряду с химическими процес­
сами (отдача электронов) протекают и электрические (перенос 
электронов от одного металла к другому).

В результате перетекания избыточных электронов на поверх­
ность меди цинк снова окисляется, т. е. его ионы переходят в 
раствор:

Zn - 2е = Zn2+
Вновь появившиеся избыточные электроны перемещаются к 

меди и т. д. Кроме того, поверхностные ионы цинка теперь не 
удерживаются электростатическим притяжением электронов и 
распределяются по раствору, поэтому цинк в контакте с медью 
взаимодействует с кислотой быстрее. Таким образом, усиление 
коррозии цинка в контакте с медью объясняется возникновени­
ем короткозамкнутого гальванического элемента, в котором 
цинк выполняет роль анода, а медь — катода.

Аналогично происходит коррозия и других металлов, кото­
рые, как правило, неоднородны и содержат те или иные примеси. 
В присутствии электролитов одни участки поверхности металла 
играют роль анода, другие — катода.

На аноде происходит окисление атомов металла:

Me - пе~ = Мел+
При этом на металле остаются избыточные электроны.
Роль анода выполняет более активный металл.

На катоде происходит восстановление частиц окислителя 
(ионы, молекулы, содержащиеся в растворе электролита и способ­
ные восстанавливаться) электронами, которые поступают с анода.

В кислотах в качестве окислителя преимущественно выступа­
ют ионы водорода. На катоде протекает следующий процесс:

21Г + 2е~ = H2f
В нейтральной среде в качестве окислителя преимущественно 

выступает растворенный кислород:
О2 + 4е~ + 2Н2О = 4ОН~

Роль катода выполняют менее активный металл или примес­
ные включения.
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С некоторым допущением можно считать, что скорость разру­
шения металла тем больше, чем дальше друг от друга располо­
жены соприкасающиеся металлы в ряду напряжений.

При электрохимической коррозии на электродах протека­
ют первичные процессы, а продукты коррозии (например, 
осадки) образуются не на поверхности корродирующего ме­
талла, а в объеме раствора, т.е. они образуются за счет вторич 
ных процессов. Поэтому продукты коррозии обладают более 
низкими защитными свойствами, чем пленки, образующиеся 
на поверхности металла при химической коррозии.

ЗАЩИТА МЕТАЛЛОВ ОТ КОРРОЗИИ

Существуют различные способы защиты металлов от коррозии.
Легирование металлов — получение сплавов, которые устой­

чивы к коррозии (например, нержавеющей стали, содержащей 
до 18% хрома и до 10% никеля).

Изоляция металла от окружающей среды достигается при­
менением защитных покрытий. Различают три вида покры­
тий: неметаллические (покрытия лаками, красками, эмаля­
ми и т. д.), химические (фосфатные, оксидные, нитридные 
и т. д., образующиеся на поверхности металла при его обра­
ботке соответствующими веществами), металлические (обра­
зуются при никелировании, хромировании, лужении — по­
крытии оловом).

В зависимости от роли, которую выполняет металлическое 
покрытие относительно защищаемого металла, различают анод­
ные и катодные покрытия.

Если защищаемый металл покрыт менее активным метал­
лом, то это катодное покрытие. Например, для железа катодным 
служит оловянное покрытие. При нарушении целостности ка­
тодного покрытия в среде электролита возникает гальваничес­
кий элемент, в котором анод — железо — разрушается, а катод — 
олово — остается защищенным (рис. 47а).

На аноде происходит окисление атомов железа:

Fe - 2е = Fe2+
На катоде (олово) в кислотной среде идет восстановление 

ионов водорода:
2Н+ + 2е~ = Н2Т
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Рис. 47. Схема коррозии железа в кислотной среде: 
а — луженого; б — оцинкованного

В анодном пространстве накапливаются ионы железа, в ка­
тодном — ионы кислотного остатка. В результате этого в раст­
воре увеличивается концентрация растворимой соли же- 
леза(П).

В нейтральной среде (влажный воздух, вода) в присутствии 
кислорода на аноде также окисляются атомы железа:

Fe - 2е~ = Fe2+
На катоде восстанавливается кислород:

02 + 4с* + 2Н2О = 4ОН

В растворе в результате протекания вторичных процессов 
образуется гидроксид железа(Н):

Fe2+ + 2ОН = Fe(OH)2|
Гидроксид железа(П) в присутствии кислорода окисляется в 

гидроксид железа(Ш):
4Fe(OH)2 + О2 + 2Н2О = 4Fe(OH)3|

Процесс коррозии железа в нейтральной среде в присутствии 
кислорода условно выражают уравнением:

4Fe + ЗО2 + 6Н2О = 4Fe(OH)3l

Со временем происходит частичная дегидратация гидроксида 
железа(Ш), в результате образуется ржавчина FeO(OH) — мета­
гидроксид железа:

Fe(OH)3 = FeO(OH) + Н2О
Из-за своей пористости, рыхлости ржавчина не предохраняет 

металл от дальнейшего окисления.
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Из вышеизложенного следует, что катодные покрытия при­
меняются там, где исключается вероятность их механического 
нарушения, например на внутренней поверхности консервных 
банок.

Если защищаемый металл покрыт более активным металлом, 
то это анодное покрытие. Например, для железа это цинковое 
покрытие. При нарушении целостности анодного покрытия в 
среде электролита возникает гальванический элемент, в кото­
ром анод — цинк — разрушается, а катод — железо — остается 
защищенным (рис. 476).

Протекторная защита основана на присоединении к защи­
щаемой металлической конструкции листов (протекторов) из бо­
лее активного металла (рис. 48). В образовавшейся гальваничес­
кой паре протектор выполняет роль анода, а защищаемая 
конструкция — катода. Протектор разрушается, предохраняя 
защищаемый металл. В качестве протектора используют листы, 
болванки из цинка, магниевых сплавов. Этим способом защища­
ют трубопроводы и емкости, находящиеся под землей, корпуса и 
винты морских судов.

Изменение свойств агрессивной среды достигается двумя 
путями: 1) удалением из нее веществ, которые усиливают кор­
розию металлов (например, кислород можно удалить кипяче­
нием); 2) добавлением веществ, которые замедляют корро­
зию, — ингибиторов. Например, в нейтральной среде в 
качестве ингибиторов можно использовать некоторые соли ор­
ганических кислот, а также фосфаты, карбонаты, силикаты 
натрия и др.

Рис. 48. Протекторная защита трубопровода от коррозии
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ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Укажите, чем химическая коррозия отличается от электрохими­
ческой.

Q 2. Коррозия железа усиливается при его контакте с: 
а) РЬ; б) Zn; в) Мд; г) Мп.
Ответ обоснуйте.

3. Не корродирует в растворе серной кислоты за счет образования 
защитной пленки на его поверхности:
a)Zn; б) Mg; в) Fe; г) Pb.

4. С понижением и повышением pH среды усиливается коррозия:
а) Мд; б) Fe; в) Си; г) Zn.

5. Две железные пластинки, частично покрытые одна оловом, другая — 
медью, находятся во влажном воздухе. На какой из этих пластинок 
быстрее образуется ржавчина? Почему? Составьте схемы процес­
сов коррозии этих пластинок.

6. Оцинкованное железное ведро, если даже на нем имеются царапи­
ны, не ржавеет. В то же время луженое железо консервной банки при 
нарушении целостности покрытия ржавеет очень быстро. Объясни­
те эти явления.



Глава VI

Основные классы
неорганических соединений

Все неорганические соединения делят на классы. Каждый 
класс объединяет вещества, сходные по составу и свойствам. Зная 
особенности классов соединений, можно охарактеризовать свой­
ства отдельных их представителей. Важнейшими классами неор­
ганических соединений являются оксиды, основания, кислоты и 
соли. В данном разделе приведены обобщенные и углубленные 
сведения о классификации и свойствах неорганических соедине­
ний важнейших классов.

§51

ОКСИДЫ
Оксиды — это соединения, состоящие из атомов 
двух элементов, одним из которых является кисло­
род в степени окисления -2.

Состав оксидов выражается общей формулой ЭхОу, где Э — 
любой элемент. Числовые значения х и у определяются степе­
нью окисления элемента. Кислород образует соединения со все­
ми элементами, кроме гелия, неона и аргона.

В соединении состава OF2 кислород проявляет поло­
жительную степень окисления, поэтому это соеди­
нение не относится к оксидам, это фторид кисло- 
рода(П).

СПОСОБЫ ПОЛУЧЕНИЯ ОКСИДОВ

1. Окисление простых веществ:
2Mg + О2 = 2MgO 

S + О2 = SO2
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2. Горение на воздухе сложных веществ (при этом, как пра­
вило, образуются оксиды тех элементов, из которых состоит 
сложное вещество):

СН4 + 2О2 = СО2 + 2Н2О

2H2S + ЗО2 = 2SO2 + 2Н2О 
избыток

3. Разложение сложных веществ:

♦ солей кислородсодержащих кислот: СаСО3 = СаО + СО2|
♦ нерастворимых оснований и амфотерных гидроксидов:

Mg(OH)2 MgO + Н2О 
Zn(OH)2 = ZnO + Н2О

♦ кислородсодержащих кислот: H2SiO3 = SiO2 + Н2О

4. Удаление воды из кислородсодержащих кислот действием 
на них водоотнимающих веществ:

2HNO3 + Р2О5 = 2НРО3 + N2O5 
дымящая

2НС1О4 + Р2О5 = 2НРО3 + С12О7 
безводная

5. Обжиг сульфидов:

2ZnS + ЗО2 = 2ZnO + 2SO2 

4FeS + 7О2 = 2Fe2O3 + 4SO2

6. Вытеснение одних оксидов другими (нелетучие кислотные 
и амфотерные оксиды при нагревании вытесняют более летучие 
из их солей):

СаСО3 + SiO2 = CaSiO3 + CO2f 

Na2CO3 + Cr2O3 = 2NaCrO2 + CO2f

7. Взаимодействие кислот-окислителей с металлами и неме­
таллами:

С + 2H2SO4 = СО2| + 2SO2| + 2Н2О
КОНЦ.
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Си + 4HNO3 = Cu(NO3)2| + 2NO2| + 2H2O
КОНЦ.

ФИЗИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ОКСИДОВ

Оксиды могут быть твердыми (MgO, Fe2O3, Р2О5, СаО), жид­
кими (SO3, Н20) и газообразными (СО2, SO2). Они обладают 
разнообразной окраской: оксид меди(П) СиО — черный, оксид 
цинка ZnO — белый, оксид свинца(Н) РЬО — желтый, оксид же- 
леза(Ш) Fe2O3 — бурый, оксид хрома(У1) СгО3 — ярко-красный 
и т. д.

КЛАССИФИКАЦИЯ И ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ОКСИДОВ

По химическим свойствам оксиды классифицируют на солеоб­
разующие и несолеобразующие. Последним не соответствуют ги­
дроксиды, они не взаимодействуют ни с кислотами, ни с основа­
ниями, следовательно, не образуют солей. К ним относятся окси­
ды SiO, N2O, NO, СО и др. Солеобразующие оксиды делят на ос­
новные, кислотные и амфотерные (схема 4).

Схема 4
Классификация оксидов

Основные оксиды — это оксиды, которым в качестве гидрок­
сидов соответствуют основания, например:

Na2O — NaOH, СаО - Са(ОН)2
Основные оксиды образуют только металлы, и, как правило, 

в степени окисления +1 и +2 (исключения — ВеО, CuO, ZnO, SnO, 
РЬО).
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Основные оксиды взаимодействуют с кислотами, кислотными 
и амфотерными оксидами:

MgO + H2SO4 = MgSO4 + Н2О 
СаО + SO2 = CaSO3 

Li2O + A12O3 = 2LiA102

Оксиды активных металлов (щелочных и щелочно-земель­
ных — Са, Sr, Ва) взаимодействуют с водой с образованием щелочей:

Na2O + Н20 = 2NaOH 
ВаО + Н2О - Ва(ОН)2

Кислотные оксиды — это оксиды, которым в качестве ги­
дроксидов соответствуют кислоты, например:

SO3 —* H2SO4, CrO3 —► H2CrO4

Кислотные оксиды образуют все неметаллы независимо от 
степени окисления (исключения — несолеобразующие оксиды СО, 
NO, N20, SiO и др.) и металлы в степени окисления +5 и выше.

Кислотные оксиды взаимодействуют с основаниями, основ­
ными и амфотерными оксидами:

С02 + Са(ОН)2 = СаСО3| + Н20 

S03 + MgO = MgSO4
+ 3ZnO = Zn3(PO4)2

Большинство кислотных оксидов взаимодействуют с водой с 
образованием кислот (исключение — SiO2):

N2O5 + Н20 = 2HNO3 
CrO3 + Н20 = H2CrO4

Оксиды углерода(1У) и серы(1У) реагируют с водой обратимо:

С02 + Н20 С02 • Н20 Н2СО3
Амфотерные оксиды — это оксиды, которым соответству 

ют гидроксиды, проявляющие свойства как оснований, так и ки­
слот, например:

ZnO —* Zn(OH)2 или H2ZnO2 
как основание как кислота
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Амфотерные оксиды образуют только металлы, и, как пра­
вило, в степени окисления +3 и +4. Амфотерными являются 
также оксиды ВеО, СиО, ZnO, SnO, РЬО.

Амфотерные оксиды проявляют свойства как основных, так и 
кислотных оксидов. Как основные они взаимодействуют с кисло­
тами и кислотными оксидами, образуя соли катионного типа:

ZnO + H2SO4 = ZnSO4 + Н2О

катион

ZnO + SiO2 = ZnSiO3
T

катион

Как кислотные они взаимодействуют с основаниями и основ­
ными оксидами, образуя соли анионного типа.

1. При сплавлении 
♦ с твердыми щелочами:

ZnO + 2NaOH = Na2ZnO2 + Н2О

♦ с основными оксидами:
ZnO + СаО - CaZnO2

анион
2. При взаимодействии с растворами щелочей образуются рас­

творимые комплексные соли:
ZnO + 2NaOH + НОН = Na2[Zn(OH)4]

*- ОН-* анион

Амфотерные оксиды не взаимодействуют с водой.
Таким образом, с повышением степени окисления атомов элемен­

та усиливаются кислотные свойства его оксидов и гидроксидов:
+2 +з
СгО Сг2О3

основный оксид амфотерный оксид

+6 
СгО3

кислотный оксид

Сг(ОН)2

основный гидроксид 
(основание)

Сг(ОН)3
Н3СгО3

амфотерный
гидроксид

Н2СгО4
кислотный гидроксид 

(кислота)
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Итак, характер свойств оксида зависит от того, атомы какого 
элемента и в какой степени окисления его образуют (схема 5).

_ „ Схем а 5Состав и свойства оксидов
Неметаллы -------------------------------------► образуют кислотные оксиды (исклю­

чение: несолеобразующие оксиды 
SiO, N2O, NO, СО)

степени окисления +1, +2
- ------------------- ► образуют основные оксиды (исключе­

ние: СиО, ВеО, ZnO, SnO, РЬО — амфо-
/ терные)

,, / степени окисления +3, +4
Металлы »- образуют амфотерные оксиды

\ степени окисления+5 и выше
' — —----------*- образуют кислотные оксиды

Двойные (смешанные) оксиды — это оксиды, в состав кото­
рых входят атомы одного элемента в различных степенях окис­
ления. +2 +з

Например, оксид Fe3O4 (FeO • Fe2O3) содержит атомы железа 
в двух разных степенях окисления и при взаимодействии с ки­
слотами образует две разные соли:

Fe3O4 + 8НС1 = FeCl2 + 2FeCl3 + 4Н2О 
(FeO • Fe2O3)

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ СВОЙСТВА ОКСИДОВ

Оксиды, как солеобразующие, так и несолеобразующие, мо­
гут вступать в окислительно-восстановительные реакции. Если 
элемент, образующий оксид, проявляет максимальную степень 
окисления, то оксид выполняет функцию окислителя:

SiO2 + 2Mg = S°i + 2MgO
+4 , +2
CO2 + С = 2CO

+2 0 
3CuO + 2NH3 = N2 + 3Cu + 3H2O

Если степень окисления элемента промежуточная, то оксид 
проявляет окислительно-восстановительную двойственность. Как 
окислитель такой оксид реагирует с сильными восстановителями:

N2O + Н2 = N2 + Н2О 

4NO + СН4 = 2N2 + СО2 + 2Н2О

SO2 + 2H2S = 3S + 2Н2О
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Как восстановитель такой оксид реагирует с сильными оки­
слителями:

5N2O + 8KMnO.j + 12H2SO4 = 10HN03 + 8MnSO4 + 4K2SO4 + 7H2O

2NO + K2Cr2O7 + 4H2SO4 = 2HNO3 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 3H2O
+4 +6
S02 + 2H2O + Br2 = H2SO4 + 2HBr

Для некоторых оксидов возможны реакции диспропорциони­
рования:

2NO2 + 2NaOH = NaNO3 + NaNO2 + H2O

Лабораторный опыт 11

РАСПОЗНАВАНИЕ ОКСИДОВ

Распознайте оксид меди(И), оксид кальция, оксид желе- 
за(Ш) по внешнему виду. Подтвердите свой вывод, используя 
один реактив. Составьте уравнения соответствующих реакций в 
кратком ионно-молекулярном виде.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Объясните, как зависят свойства оксидов от типа химической связи 
между атомами элемента и кислорода.

2. Напишите формулы оксидов, отвечающих следующим гидроксидам: 
Н3РО4, HNO3, Ве(ОН)2, H2SiO3, H2SO4, HCIO4.

3. Вода реагирует с каждым оксидом набора:
а) N0, СаО, S03; в) N2O5, ВаО, SiO2;
б) ВаО, S03, N2O5; г) СО, СаО, S03.
Напишите уравнения реакций воды с оксидами этого набора.

4. Гидроксид натрия реагирует в растворе с каждым оксидом набора:
а) СаО, С02, А12О3; в) BeO, MgO, SiO2;
б) AI2O3, N2O5, ВеО; г) NO, AI2O3, ВеО.
Напишите уравнения этих реакций в молекулярном и кратком ионно­
молекулярном видах.
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5. Закончите уравнения следующих реакций, приведите схемы элек­
тронного или электронно-ионного баланса:
а) N2O + C—* ... B)NO2 + KMnO4 + H2SO4-»MnSO4 + ...
б) Fe2O3 + H2 — ... г)СО+KMnO4+H2SO4—* MnSO4+...

6. Вычислите объем 0,5 M раствора серной кислоты, которая вступит 
в реакцию с 0,2 моль оксида магния.

7. Оксид серы(1\/), полученный в результате полного сжигания серово­
дорода объемом 44,8 л (н. у.), был пропущен через 285,7 см3 раство­
ра (р = 1 ,4 г/см3) с массовой долей гидроксида натрия 40%. Опреде­
лите состав и массу образовавшейся соли.
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ГИДРОКСИДЫ. ОСНОВАНИЯ

КЛАССИФИКАЦИЯ ГИДРОКСИДОВ

■;-»г Гидроксиды — это соединения, содержащие гидрок
сид-ионы. ОН~. Гидроксиды подразделяют на основа- 
ния, кислоты (кислородсодержащие) и амфотерные 

гидроксиды. Вы знаете, что принадлежность гидроксида к осно­
ваниям, кислотам или амфотерным гидроксидам определяется 
характером его диссоциации в водных растворах (схема 6), кото­
рый зависит от типа химических связей между элементом и кис­
лородом (Э-О), а также между кислородом и водородом (О-Н). На 
схеме знак $ показывает, где происходит разрыв связи в гидрок­
сиде при его диссоциации в водном растворе.

Схема 6
Классификация гидроксидов 

в зависимости от характера их диссоциации

NaOH, Са(ОН)2 HNO3, H2SO4 Zn(OH)2 или H2ZnO2 
AI(OH)3 или Н3АЮ3

____ >Zn и ZnC_____
iH-s-Ol [сГн|

Na»|O-H| О, |о»н|
сйн!
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КЛАССИФИКАЦИЯ ОСНОВАНИЙ

По составу различают бескислородные и кислородсодержащие 
основания. Представителем бескислородных оснований является 
аммиак NH3‘.

Кислородсодержащие основания — это соедине­
ния, состоящие из ионов металла и гидроксид- 
ионов ОН , способных замещаться на кислотные

остатки с образованием солей. Общая формула кислородсо­
держащих оснований Ме(ОН)„, где п равно заряду иона (сте­
пени окисления) металла.

В зависимости от количества гидроксид-ионов основания 
подразделяют на однокислотные (один гидроксид-ион) и много- 
кислотные (два гидроксид-иона и более), например NaOH — од­
нокислотное основание, Ва(ОН)2 — двухкислотное.

По растворимости различают растворимые и нераствори­
мые основания. К растворимым основаниям относят гидрокси­
ды щелочных и щелочно-земельных металлов (щелочи), а так­
же водный раствор аммиака (NH3 • Н2О). Все остальные основа­
ния нерастворимы в воде.

СПОСОБЫ ПОЛУЧЕНИЯ ОСНОВАНИЙ

В лаборатории нерастворимые основания получают дей­
ствием раствора щелочи на соответствующую соль:

MgSO4 + 2NaOH = Mg(OH)2| + Na2SO4
Этим способом можно получить и растворимые основания, 

если в результате реакции образуется нерастворимая соль:
Na2SO4 + Ва(ОН)2 = BaSO4| + 2NaOH

Щелочи могут быть получены действием воды на металл или 
на оксид металла:

2Na + 2Н2О = 2NaOH + Н2|
ВаО + Н2О = Ва(ОН)2

С другими бескислородными основаниями (амины, пуриновые и пири­
мидиновые основания) вы познакомитесь в курсе органической химии.
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Бескислородное основание — аммиак — получают реакцией 
обмена между солью аммония и щелочью, например слабым на­
греванием хлорида аммония с гидроксидом кальция:

2NH,,C1 + Са(ОН)2 = СаС12 + 2NH3t + 2Н2О

Это известная вам качественная реакция на ион NH4: вы­
деляющийся аммиак определяют по запаху или посинению 
влажной лакмусовой бумажки.

В промышленности щелочи получают электролизом водных 
растворов солей:

2NaCl + 2Н2О — Тр°ЛИЗ H2t + С12 Т + 2NaOH

Аммиак синтезируют из азота и водорода*:
кат., t. р

N2 + ЗН2 «= 2NH3

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ОСНОВАНИЙ

1. Водные растворы щелочей и аммиака изменяют окраску 
индикаторов. Нерастворимые основания на индикаторы практи­
чески не действуют (исключение — Mg(OH)2).

2. Основания, как и основные оксиды, взаимодействуют с ки­
слотами (в реакцию нейтрализации вступают как растворимые, 
так и нерастворимые основания), кислотными и амфотерными 
оксидами, образуя соли:

КОН + HNO3 = KNO3 + Н2О

NH3 + HCI = NH..C1
Fe(OH)2 + 2HC1 = FeCl2 + 2H2O
Ba(OH)2 + C02 = BaCO3| + H2O

NH3 + H2O + CO2 = NH4HCO3

2NaOH + ZnO + H2O = Na2[Zn(OH)J

3. Щелочи и раствор аммиака реагируют с растворимыми со­
лями, если образуется нерастворимое в воде новое основание или 
нерастворимая соль:

Производство аммиака рассмотрено в главе IX «Химия и химическая 
технология».
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MgSO4 + 2NaOH = Mg(OH)2| + Na2SO4

MnCl2 + 2NH3 • H20 = Mn(OH)2| + 2NH4C1 
K2CO3 + Ca(OH)2 = CaCO3| + 2K0H

4. Нерастворимые основания при нагревании разлагаются с 
образованием оксидов:

Mg(OH)2 = MgO + Н2О
5. Щелочи взаимодействуют с некоторыми металлами (бе­

риллий, цинк, алюминий, олово, свинец), образуя комплексные 
соли, и с неметаллами (галогены, сера, кремний):

2NaOH + Zn + 2Н2О = Na2[Zn(OH).t] + H2f 

6КОН + ЗС12 = 5КС1 + КС1О3 + ЗН2О 

6КОН + 3S = 2K2S + K2SO3 + ЗН2О 

2NaOH + Si + Н2О = Na2SiO3 + 2Н2Т

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Гидроксид марганца(И) можно получить при взаимодействии: 
а)МпОиН2О; б) MnCI2 и Си(ОН)2; в)МпС12иКОН; г) Мп и Н2О. 
Напишите уравнение возможной реакции. *

2. Гидроксид лития нельзя получить при взаимодействии:

a) Li и Н2О; б) LiCI и КОН; в) l_i2O и Н2О; г) Li2SO4 и Ва(ОН)2. 
Напишите уравнения возможных реакций.

3. Гидроксид натрия реагирует в растворе с каждым веществом набора:
а) А12О3, СО, CuCI2, HCI; в) KNO3, ZnO, H2SO4, СО2;
б) AI2O3, HNO3, SiO2, CuCI2; г) СаО, HNO3, SO2, ZnO.
Напишите уравнения реакций гидроксида натрия с веществами этого 
набора.

4. К раствору, содержащему 32 г сульфата меди(И), прилили 250 г 8%-ного 
раствора гидроксида натрия. Какие вещества остались в растворе 
после того, как осадок отфильтровали? Рассчитайте их массы.

5. Массовые доли элементов в гидроксиде железа составляют: железа — 
62,2%, кислорода — 35,6%, водорода — 2,2%. Определите формулу 
гидроксида железа.
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§53

КИСЛОТЫ

Кислоты — это соединения, состоящие из кислот­
ных остатков и атомов водорода, способных заме­
щаться атомами металлов с образованием солей.

КЛАССИФИКАЦИЯ КИСЛОТ

По числу атомов водорода, способных замещаться на атомы 
металла, кислоты подразделяют на одноосновные (один атом водо­
рода) и многоосновные (два атома водорода и более): HCI, HNO3 — 
одноосновные кислоты, H2SO4, Н2СгО4 — двухосновные и т. д.

По составу различают бескислородные (HCI, НВг, H2S и др.) и 
кислородсодержащие (HNO3, Н3РО4 и др.) кислоты.

СПОСОБЫ ПОЛУЧЕНИЯ КИСЛОТ

Бескислородные кислоты получают прямым синтезом или 
действием на соль более сильной или менее летучей кислотой:

Н2 + С12 = 2НС1 
FeS + 2НС1 = FeCl2 + H2S|

Полученные газообразные водородные соединения растворяют 
в воде.

Кислородсодержащие кислоты получают взаимодействием 
кислотных оксидов с водой (кроме кремниевой кислоты) или 
действием на соль более сильной кислотой:

Мп2О7 + Н20 = 2НМпО4 
Р2О5 + ЗН2О = 2Н3РО4

K2SiO3 + 2НС1 = 2КС1 + H2SiO3|

Получение серной кислоты в промышленности протекает в 
три стадии*:

первая — получение оксида серы(1У) обжигом серного колче­
дана (пирита), сульфидов цветных металлов (ZnS, PbS) или сжи­
ганием серы:

4FeS;; + 11О2 = 2Fe2O3 + 8SO2

Производство серной кислоты рассмотрено в главе IX «Химия и 
химическая технология».
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вторая — окисление оксида серы(1У) до оксида серы(У1): 

v2o,
2SO2 + О2 2SO3

третья — получение серной кислоты. Оксид серы(У1) погло­
щается концентрированной серной кислотой, и образуется олеум 
(H2SO4 • nSO3). Разбавляя олеум водой, получают кислоту необхо­
димой концентрации. Упрощенно можно записать уравнение:

SO3 + Н2О = H2SO4
Получение азотной кислоты в промышленности также проте­

кает в три стадии:
первая — каталитическое окисление аммиака:

4NH3 + 5О2 = 4NO + 6Н2О

вторая — окисление оксида азота(П) до оксида азота(1У): 
2NO + О2 = 2NO2

третья — поглощение оксида азота(ГУ) водой в присутствии 
избытка кислорода:

4NO2 + 2Н2О + О2 = 4HNO3

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА КИСЛОТ

1. Растворы кислот изменяют окраску индикаторов.
2. Кислоты, как и кислотные оксиды, взаимодействуют со 

всеми основаниями (реакция нейтрализации), основными и 
амфотерными оксидами, образуя соли и воду:

HCI + NaOH = NaCl + Н2О

H2S+ 2КОН = K2S + 2Н2О

MgO + H2SO4 = MgSO4 + H2O

A12O3 + 6HNO3 = 2A1(NO3)3 + 3H2O
3. Кислоты вступают в реакции обмена с солями, если обра­

зующаяся соль относится к нерастворимым в воде и кислотах 
веществам или образующаяся кислота — к нерастворимым, 
слабым или непрочным кислотам:

AgNO3 + HCI = AgClJ. + HNO3
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Na2SiO3 + H2SO4 = H2SiO3| + Na2SO4 
zCO2f

Na2CO3 + 2HC1 = 2NaCl + H2CO3< Д 
H20

4. Сильные кислоты вытесняют более слабые или более 
летучие из их солей. Так, сильная и нелетучая серная кислота 
вытесняет слабую (Н3РО4) или летучую (HNO3) кислоты из их 
солей. Например:

2Na3PO4 + 3H2SO4 = 2Н3РО4 + 3Na2SO4 
KNO3 + H2SO4 = HNO3| + KHSO4

ТВ. КОНЦ.

5. Некоторые кислоты при нагревании разлагаются:
4HNO3 = 4NO2t + О2Т + 2Н2О 

H2SiO3 = SiO2 + Н2О

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ СВОЙСТВА КИСЛОТ

Кислоты вступают в окислительно-восстановительные реак­
ции. Бескислородные и кислородсодержащие кислоты в своем со­
ставе содержат атомы водорода в максимальной степени окисле­
ния, поэтому они проявляют окислительные свойства и взаимо­
действуют (за исключением азотной и концентрированной 
серной кислот) с металлами, расположенными в электрохимиче­
ском ряду напряжений до водорода, с образованием соли и выде­
лением водорода:

+1
НС1

+1
H2SO4 (разб.) СНоСООН

окислитель окислитель

Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2f 
разб.

Mg + 2CH3COOH = Mg(CH3COO)2 + H2t

окислитель

Анионы бескислородных кислот проявляют восстановитель­
ные свойства за счет атома элемента, образующего кислоту, в ми­
нимальной степени окисления:

НС1

восстановитель

НВг

восстановитель

-2
H2s

восстановитель
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16НС1 + 2KMnO4 = 5С12 Т + 2МпС12 + 2КС1 + 8Н2О 

H2S + 2FeCl3 = 2FeCl2 + S + 2HC1
Из курса химии 9 класса вам известно, что азотная и концен­

трированная серная кислоты — сильные окислители за счет 
элемента, образующего кислотный остаток. Анионы данных 
кислот содержат атомы азота и серы в максимальных степенях 
окисления:

HNO3 H2SO4 (конц.)

окислитель окислитель
Кислоты, которые проявляют окислительные свойства за 

счет элемента, образующего кислотный остаток, называют 
кислотами-окислителями. Эти кислоты окисляют многие 
сложные и простые* вещества.

Окисление сложных веществ:
+2-1 +5 +з +6 +2
FeS 2 + 8HNO3 = Fe(NO3)3 + 2H2SO4 + 5N0| + 2H2O

8KI + 5H2SO4 = 4I2 + H2St + 4K2SO4 + 4H2O
КОНЦ.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. В тексте параграфа указаны два признака классификации кислот. 
Укажите еще три признака, по которым можно классифицировать 
кислоты. Ответ подтвердите примерами.

2. Напишите уравнения реакций в соответствии со схемами превращений:

а) FeS2 — X, — Х2 — H2SO4 — BaSO4

б) NH3 —X, — Х2 —HNO3F-^X3

Определите неизвестные вещества. В уравнениях окислительно- 
восстановительных реакций расставьте коэффициенты методом 
электронного баланса.

3. Аммиак нельзя осушать с помощью:

а) натронной извести: в)КОН(тв.);

б) H2SO4 (конц.); г) СаО (тв.).

Окисление простых веществ (металлов и неметаллов) рассмотрено в 
главах VII и VIII.
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4. При комнатной температуре с наименьшей скоростью протекает 
реакция между разбавленной серной кислотой и:

a) Na2CO3 (р-р); б) Ba(NO3)2 (р-р); в) Мд; г) КОН (р-р).

5. Азотную кислоту можно получить по схемам:

а) KNO3 (р-р) + H2SO4 (р-р) -♦ ... в) NaNO3(TB.) + HCI -» ...

б) NO2 + Н2О + О2 —♦... г) KNO3 (тв.) + H2SO4 (конц.) —-...

Напишите уравнения возможных реакций.

6. Серная кислота реагирует в растворе с каждым веществом набора:

а) Cu(OH)2, SiO2, BaCI2l MgO; в) Fe, Ag, Zn, Mg;

б) Cu, BaCI2, MgO, Ba(OH)2; г) Na2CO3, ZnO, Zn, MgO.

Напишите уравнения реакций серной кислоты с веществами этого 
набора.

7, По термохимическому уравнению

2ZnS(TB.)+ ЗО2(г.) = 2ZnO (тв.) + 2SO2 (г.) + 890 кДж

рассчитайте количество теплоты, которое выделится при обжиге 200 кг 
сульфида цинка, содержащего 18% негорючих примесей.

§54 

АМФОТЕРНЫЕ ГИДРОКСИДЫ

Амфотерным оксидам соответствуют амфотерные гидрокси­
ды. Амфотерные гидроксиды элементов в степени окисления +3 
существуют как в орто-, так и лгетаформах:

А1(ОН)3 АЮ(ОН)
ортогидроксид метагидроксид

алюминия алюминия

Наилучший способ получения амфотерных гидроксидов — 
взаимодействие соли с раствором аммиака, который является 
слабым основанием (в избытке щелочей амфотерные гидроксиды 
растворяются):

ZnSO, + 2NH3 • Н2О = Zn(OH)2J, + (NH4)2SO4
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Химические свойства амфотерных гидроксидов
В воде амфотерные гидроксиды практически не диссоцииру­

ют на ионы. В зависимости от условий реакции они могут про­
являть свойства как нерастворимых в воде основании, так и нерас­
творимых в воде кислот.

1. Как основания они взаимодействуют с кислотами и кислот­
ными оксидами, образуя соли катионного типа:

Zn(OH)2 + 2НС1 = ZnCl2 + 2Н2О 
катион

Zn(OH)2 + SO3 = Z11SO4 + Н2О
катион

2. Как кислоты они взаимодействуют с основаниями и основ­
ными оксидами, образуя соли анионного типа.

При взаимодействии с растворами щелочей амфотерные 
гидроксиды образуют растворимые комплексные соли:

Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2[Zn(OH)4]
------- 1--------

анион

При сплавлении со щелочами и основными оксидами образу­
ют средние соли:

Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2ZnO2 + 2Н2О

анион

Zn(OH)2 + СаО — CaZnO2 + Н2О
—Г~
анион

Соли анионного типа устойчивы в щелочной среде, при под­
кислении растворов они разрушаются:

Na2ZnO2 + 2НС1 = 2NaCl + Zn(OH)2| 

- 2ОН~-<

При добавлении избытка кислоты образовавшийся гидроксид 
цинка как основание взаимодействует с ней:

Zn(OH)2 + 2НС1 = ZnCl2 + 2Н2О
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Если просуммировать два последних уравнения, то получим 
уравнение взаимодействия цинката натрия с избытком 
кислоты:

Na2ZnO2 + 4НС1 = 2NaCl + ZnCl2 + 2Н2О 
избыток

Аналогично происходит и разрушение комплексных солей:
Na2[Zn(OH)4] + 2HNO3 = Zn(OH)2l + 2NaNO3 + 2H2O 

недостаток

Na2[Zn(OH)4] + 4HNO3 = Zn(NO3)2 + 2NaNO3 + 4H2O 
избыток

Подобные соли разрушаются даже такой слабой кислотой, 
как угольная:

Na2[Zn(OH)4] + 2СО2 = Zn(OH)2i + 2NaHCO3

Средние соли в растворе подвергаются полному гидролизу:
Na2ZnO2 + 2Н2О = Zn(OH)2I + 2NaOH

3. Амфотерные гидроксиды при нагревании разлагаются: 

2Fe(OH)3 = Fe2O3 + ЗН2О
Рассмотрим более подробно процессы, протекающие при по­

степенном прибавлении избытка раствора щелочи к раствору со­
ли цинка.

Вам известно, что катион цинка в водных растворах находит­
ся в виде аквакомплекса [Zn(H2O).,]2+. При постепенном прибав­
лении раствора щелочи происходит замена молекул воды в ком­
плексе на гидроксогруппы, т. е. переход от аквакомплексов к ги- 
дроксоком плексам:

[Zn(H2O)4]2+ + ОН" = [ZnOH(H2O)3]+ + Н2О 

[ZnOH(H2O)3]+ + ОН = [Zn(OH)2(H2O)2]| + Н2О
Гидроксид цинка не растворяется в воде и выпадает в осадок.
При дальнейшем прибавлении раствора щелочи снова обра­

зуются комплексные ионы, но уже не катионы, а анионы, и оса­
док растворяется:

[Zn(OH)2(H2O)2] + ОН = [Zn(OH)3H2O] + Н2О 

[Zn(OH)3H2O]" + ОН" = [Zn(OH)4]2 + Н2О
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Таким образом, амфотерность гидроксида (и оксида) цинка 
обусловлена возможностью существования ионов цинка в водном 
растворе в составе как катионов, так и анионов. Состав этих ионов 
зависит от кислотности среды.

Лабораторный опыт 12

РАСПОЗНАВАНИЕ КАТИОНОВ НАТРИЯ, МАГНИЯ И ЦИНКА

Одним реактивом распознайте, в какой из пробирок находят­
ся растворы солей: хлорида натрия, хлорида магния и хлорида 
цинка.

Напишите уравнения реакций, соблюдая последовательность 
распознавания веществ, в кратком ионно-молекулярном виде.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Опишите явления, которые последовательно будут протекать при по­
степенном приливании избытка раствора щелочи к раствору соли 
алюминия, а затем — избытка соляной кислоты к полученному раство­
ру. Напишите краткие ионно-молекулярные уравнения реакций.

2. Гидроксид алюминия реагирует в присутствии воды с каждым ве­
ществом набора:

а) HCI, MgSO4, S03, FeO; в) SO3, HCI, КОН, Na2O;

б) Fe(OH)2, HCI, P2O5, CO; r) FeO, HNO3, KOH, NaCl.
Напишите уравнения реакций гидроксида алюминия с веществами 
этого набора.

3. Напишите уравнения реакций в соответствии со схемами превращений:

а) AI — А12О3 — NaAIO2 — AI(OH)3 — А12О3;

б) AICI3 — А1(ОН)3 — Na[AI(OH)4] А1(ОН)3.

Для схемы б напишите краткие ионно-молекулярные уравнения реакций.

4. Водный раствор тетрагидроксоапюмината(Ш) натрия имеет среду:
а) щелочную; в) нейтральную;
б) кислотную; г) сильно кислотную.

5. Напишите уравнение реакции между хлоридом цинка и тетрагидрок- 
социнкатом натрия.

6. Оксид цинка массой 40,5 г обработали раствором объемом 250 см3 
(р = 1,2 г/см3) с массовой долей серной кислоты 20%. Какие веще­
ства находятся в растворе? Рассчитайте их массы.
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§55

РЕШЕНИЕ ЗАДАЧ
С ИСПОЛЬЗОВАНИЕМ СТЕХИОМЕТРИЧЕСКИХ СХЕМ

Задача. Вычислите массу пирита (серного колчеда­
на), требуемого для получения 1 кг 100% -ной серной 
кислоты.

Дано:
zn(H2SO4) = 1 кг

Найти:
m(FeS2)

Решение
Получение серной кислоты из FeS2 проте­

кает в три стадии:
4FeS2 + 1Ю2 = 2Fe2O3 + 8SO2 

8SO2 + 4О2 '=^ 8SO3

8SO3 + 8Н2О = 8H2SO4

Для решения данной задачи достаточно знать отношение 
количества вещества исходного реагента (FeS2) к количеству ве­
щества конечного продукта (H2SO4). В связи с этим расчеты по 
промежуточным стадиям не нужны. Получение серной кислоты 
можно представить в виде стехиометрической схемы:

X моль

FeS2
1 моль

10,2 моль

2H2SO4
2 моль

1. Находим количество вещества H2SO4: 

zra(H2SO4) ZTT nn 4 1000 Г „v(H2SO,)- 98г/моль-10,2моль.v(H2SO4) = M(H2SO4)
2. Определяем массу серного колчедана. Согласно стехиомет­

рической схеме:
v(H,SO4)v(FeS2): v(H2SO4) = 1: 2 => v(FeS2) = * 1 2 * 4 ;

o . 10,2 моль _ 1v(FeS2)= ------ x----- = 5,1 моль.

Тогда
zn(FeS2) = v(FeS2) • /W(FeS2); m(FeS2) = 5,1 моль • 1 20 г/моль =

= 612 г, или 0,612 кг.
Ответ: zn(FeS2) = 612 г, или 0,612 кг.
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ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Вычислите массу серной кислоты, полученной при обжиге 15 кг 
пирита, содержащего 20% примесей.

2. Напишите уравнения реакций в соответствии со схемой превращений:

Вычислите массу продукта Х3, который образуется по вышеуказан­
ной схеме при сжигании 128 кг технической серы, содержащей 25% 
примесей.

3. Определите объем аммиака (н. у.), необходимого для получения 200 кг 
раствора с массовой долей азотной кислоты 63%.

§56 

КЛАССИФИКАЦИЯ СОЛЕЙ. СРЕДНИЕ СОЛИ

КЛАССИФИКАЦИЯ СОЛЕЙ

Соли — это продукты полного или частичного замещения 
атомов водорода в молекуле кислоты атомами металла или 
продукты полного или частичного замещения гидроксид-ионов в 
составе основания кислотными остатками.

В зависимости от состава катионов и анионов различают сред­
ние, кислые, основные, двойные, комплексные и смешанные со­
ли (схема 7).

Схема 7
Классификация солей

Средние
Na2SO4,
СаСО3

Кислые
NaHCO3,
NaH2PO4

Основные
(CuOH)2CO3,

FeOHCI2

Комплексные
Na2(Zn(OH)4],
K3[Fe(CN)6]

Двойные
KAI(SO4)2,

(NH4)2Fe(SO4)2

Смешан­
ные

Ca(CIO)CI

Средние соли — это продукты полного замещения атомов 
водорода в молекуле кислоты на металл или продукты полного 
замещения гидроксид-ионов в составе основания кислотными ос­
татками. Средние соли содержат ионы металла и кислотные ос­
татки (Na2SO4, СаСО3).
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В свете теории электролитической диссоциации сред­
ние соли — это электролиты, которые при диссо­
циации образуют катионы металлов и анионы ки­

слотных остатков:
A1(NO3)3 = А13+ + 3NO3 

NaCl = Na+ + СГ

СПОСОБЫ ПОЛУЧЕНИЯ СРЕДНИХ СОЛЕЙ

Средние соли образуются при взаимодействии:
1. Оснований с кислотами (реакция нейтрализации):

Ва(ОН)2 + 2НС1 = ВаС12 + 2Н2О
2. Кислот с основными оксидами:

H2SO4 + MgO = MgSO4 + Н2О
3. Солей с кислотами:

СаСО3 + 2HNO3 = Ca(NO3)2 + Н20 + СО2|
4. Двух различных солей:

AgNO3 + KI = Agl I + KNO3
Соли AgCl, AgBr, Agl, CaF2, SrF2, BaF2, BaSO4, CuS, PbS, 

'ййЕХ' HgS, Ag2S нерастворимы как в воде, так и в растворах 
jSu!ue\ кислот, которые являются окислителями за счет ионов 

водорода. Такие соли осаждаются при действии на раствор
соли как кислоты, так и другой соли:

CuSO4 + H2S = CuS I + H2SO4 

CuSO,, + Na2S = CuS | + Na2SO4

Соли FeS, MnS, ZnS, BaCO3, Ca3(PO4)2, CaCO3, MgCO3 нера­
створимы в воде, но растворимы в кислотах. Эти соли осажда­
ются только при взаимодействии двух различных солей и не осаж­
даются кислотами:

ZnCl2 + H2S -h
ZnCl2 + Na2S = ZnSj + 2NaCl

5. Солей с кислотными оксидами (кислотный оксид должен 
быть менее летуч, чем образующийся в ходе реакции):

CaSO3 + SiO2 = CaSiO3 + SO2t
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6. Оснований с кислотными оксидами:

6NaOH + Р2О5 = 2Na3PO4 + ЗН2О
7. Оснований с солями:

3NaOH + FeCl3 = 3NaCl + Fe(OH)3|
8. Основных оксидов с кислотными:

СаО + SiO2 = CaSiO3
9. Металлов с неметаллами:

2Fe + ЗС12 = 2FeCl3
10. Металлов с кислотами:

Mg + 2НС1 = MgCl2 + H2f

3Cu + 8HNO3 = 3Cu(NO3)2 + 2N0f + 4H2O 
разб.

11. Металлов с солями:
Си + Hg(NO3)2 = Hg + Cu(NO3)2

12. Металлов (Zn, Al, Be, Sn, Pb) с расплавами щелочей:

Zn + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2t

13. Неметаллов co щелочами. Галогены (исключение — 
фтор) и сера взаимодействуют со щелочами, образуя одновре­
менно две соли — бескислородной и кислородсодержащей 
кислот:

3S + 6NaOH = 2Na2S + Na2SO3 + ЗН2О 
Cl2 + 2КОН = КС1 + КСЮ + Н2О

14. Неметаллов с солями:

С12 + 2KI = 2КС1 + 12

15. При нагревании некоторых солей кислородсодержащих 
кислот образуются новые соли с меньшим содержанием кисло­
рода или вообще не содержащие его:

2KNO3 = 2KNO2 + O2t 

2КС1О3 ‘=^2? 2КС1 + 3O2t
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ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА СРЕДНИХ СОЛЕЙ

1. Растворимые соли взаимодействуют со щелочами с обра­
зованием соли и основания, если один из продуктов реакции 
нерастворим:

MgCl2 + 2NaOH = Mg(OH)2l + 2NaCl
2. Соли реагируют с кислотами с образованием соли и кисло­

ты, если образуется осадок, газ или слабодиссоциирующее веще­
ство:

ВаС12 + H2SO4 = BaSO4l+ 2НС1 
Na2CO3 + 2НС1 = 2NaCl + H2O + СО2|

3. Растворимые соли реагируют между собой, если образу­
ется нерастворимая соль:

AgNO3 + NaCl = AgCl| + NaNO3
4. Растворимые соли взаимодействуют с металлами. Каж­

дый металл, начиная с магния, вытесняет следующие за ним 
в ряду напряжений из их солей:

Zn + Hg(NO3)2 = Zn(NO3)2 + Hg
5. Растворимые соли бескислородных кислот взаимодейству­

ют с некоторыми неметаллами. Более активный неметалл выте­
сняет менее активный из его соли:

Na2S + Br2 = 2NaBr + S|
6. Соли взаимодействуют с водой (гидролизуются):

2CuSO4 + 2Н2О (CuOH)2SO4 + H2SO4 
!Cu2++ НО;Н CuOH++ Н+

7. Некоторые соли при нагревании реагируют с нелетучими 
кислотными или амфотерными оксидами:

Na2CO3 + Fe2O3 = 2NaFeO2 + СО2
ТВ.

MgSO3 + SiO2 = MgSiO3 + SO2t
ТВ.

8. Некоторые соли при нагревании разлагаются:
NH4C1 = NH3f + НС1|
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(NH4)2Cr2O7 ± Cr2O3 + N2t + 4H2O 

Нитрат аммония разлагается с образованием оксида
пСм азота®:
| внимание

NH4NO3 = N2O + 2Н2О
Продукты разложения солей азотной кислоты зависят от по­

ложения металла, образующего соль, в электрохимическом ряду 
напряжений:

левее Mg MeNO2 + O2t 
MeO + NOzt + O2t 
Me + NO21 + O2|

MeNO„ Mg-Cu

правее Си

Например:
2Cu(NO3)2 = 2CuO + 4NO2| + O2|

9. Соли могут вступать в окислительно-восстановительные
реакции как за счет катиона:

+2 +3
2FeCl2 + С12 = 2FeCl3,

так и за счет аниона:

2KNO3 + С = 2KNO2 + СО2|
ТВ.

2KI + О, + НоО = 2КОН + О, +1,

Последнюю реакцию используют для обнаружения озона, 
хлора и других веществ-окислителей, содержащихся в воздухе. 
Для этого применяют бумажку, смоченную растворами иодида 
калия и крахмала. Если в воздухе содержится окислитель, то в 
результате выделения свободного иода и его взаимодействия с 
крахмалом бумажка тотчас синеет.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Как одним реактивом распознать растворы силиката, карбоната, 
сульфида и сульфата натрия? Напишите уравнения реакций в 
кратком ионно-молекулярном виде.

2. Приведите уравнения реакций, иллюстрирующие семь способов 
получения сульфата магния.
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3. Общая сумма коэффициентов во всех молекулярных уравнениях 
реакций, соответствующих схеме превращений

Оо НоО СаО
Р —* Р2О5 ------* Н3РО4 ------ * Са3(РО4)3, равна:

а) 15; 6)17; в) 20; г) 26.

4. Объясните, почему хлорид кальция реагирует с карбонатом натрия, 
но не реагирует с угольной кислотой (с водой, насыщенной углекис­
лым газом).

ф 5. Для удаления примеси CuSO4 из раствора FeSO4 следует добавить: 

a) NaOH; б) H2S; B)Zn; г) BaCI2.

6. Основный и кислотный оксиды образуются при термическом разло­
жении соли:

a) NaNO3; б) КСЮ3; в) NH4CI; г) МдСО3.

Напишите уравнения реакций разложения приведенных солей.

7. Для осаждения всего цинка из 300 см3 0,1 М раствора хлорида цинка 
потребовалось 200 см3 раствора ортофосфата натрия. Определите 
молярную концентрацию ортофосфата натрия в растворе.

§57

КИСЛЫЕ СОЛИ

Кислые соли — это продукты неполного замещения атомов 
водорода в молекулах многоосновных кислот на металл.

Кислые соли содержат кислотные остатки, в состав которых 
входит водород, например: NaHSO4, КН2РО4.

Кислые соли можно получить действием избытка многооснов­
ной кислоты на основания, оксиды (основные или амфотерные), 
а также на средние соли многоосновных кислот:

NaOH + H2SO4 = NaHSO4 + Н2О
избыток

СаО + 2Н3РО4 = Са(Н2РО4)2 + Н2О
избыток

СаСО3 + СО2 + Н2О = Са(НСО3)2
Кислую соль можно перевести в среднюю. Для этого ее нуж­

но нейтрализовать. При нейтрализации тем же основанием, ко­
торое образует данную соль, получают одну среднюю соль, а при
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нейтрализации другим основанием — две средние соли. Для пе­
ревода кислой соли в среднюю предпочтительнее брать раство­
римое основание:

Са(НСО8)2 + Са(ОН)2 = 2СаСО3 + 2Н2О
Са(НСО3)2 + 2NaOH = СаСО3 + Na2CO3 + 2Н2О

Кислые соли диссоциируют ступенчато. По первой ступени 
диссоциация идет по типу сильного электролита с образованием 
катионов металла и анионов кислотного остатка, содержащих 
ионы водорода:

NaHSOg = Na+ + HSO3 I ступень
При диссоциации по второй ступени (протекает слабее, чем по 

первой) образуются катионы водорода и анионы кислотного остатка:

HSO3 ** Н+ + SO3 II ступень
Следовательно, при диссоциации кислой соли в растворе обра­

зуются положительные ионы двух видов: катионы металла и ка­
тионы водорода. Кислые соли, как правило, растворимы в воде.

Химические свойства кислых солей в отличие от свойств 
средних солей обусловлены наличием не только катионов метал­
ла, но и катионов водорода. Поэтому они проявляют свойства 
средних солей и свойства кислот.

Катионы водорода обусловливают взаимодействие кислых 
солей:

1. Со щелочами:
NaHSO4 + NaOH = Na2SO4 + Н2О

2. С солями:
2NaHSO4 + MgCO3 = MgSO4 + Na2SO4 + H20 + CO2t

3. С металлами:
а) расположенными в электрохимическом ряду напряжений до 

водорода, но правее по отношению к металлу, образующему соль:

2NaHSO4 + Fe = Na2SO4 + FeSO4 + H2t
б) расположенными в электрохимическом ряду напряжений 

до водорода, но левее по отношению к металлу, образующему 
соль. В этом случае в реакцию вступает как катион металла, так 
и катион водорода:

Fe(HSO4)2 + 2Mg = 2MgSO4 + Fe + Н2|
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4. При нагревании многие кислые соли разлагаются: 

2NaHCO3 = Na2CO3 + CO2f + Н2О
NaH2PO4 = NaPO3 + H2O

Рис. 49. 
Прибор для 
получения 
углекислого 
газа

Лабораторный опыт 13

ПОЛУЧЕНИЕ КИСЛОЙ СОЛИ

Налейте в пробирку 2-3 см3 раствора гидрокси­
да кальция (известковой воды). Пропустите в ра­
створ углекислый газ из аппарата, изображенного 
на рис. 49. Вначале образуется нерастворимая в во­
де средняя соль — карбонат кальция. Продолжайте 
пропускать углекислый газ до полного растворения 
осадка. Объясните причину его растворения. Напи­
шите уравнения протекающих реакций.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Углекислый газ реагирует в растворе с каждым из пары веществ, 
формулы которых:

а) Na2SO4, КОН; в) KNO3, Ва(ОН)2;

б) Na2CO3, Na2SiO3; г) К2СО3, СаС12.

Напишите уравнения реакций углекислого газа с этой парой веществ.

2. Гидросульфат калия реагирует в растворе с каждым веществом 
набора:

а) Na2S, Си, ВаС12; в) СО2, Fe, NaOH;
б) HNO3, КОН, Zn; г) Na2CO3, Mg, LiOH.

Напишите уравнения реакций для веществ этого набора.

3. Напишите уравнения реакций в соответствии со схемой превращений: 

Са — X, -> Са(Н2РО4)2 Х2 + Х3

4. Вычислите количество вещества гидросульфата натрия, который об­
разуется при смешении 200 г раствора с массовой долей серной ки­
слоты 12% и 100 г раствора с массовой долей гидроксида натрия 8%.
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§58

ОСНОВНЫЕ, ДВОЙНЫЕ И СМЕШАННЫЕ СОЛИ

Основные соли — это продукты неполного замещения гид­
роксид-ионов в составе многокислотных оснований кислотными 
остатками.

Основные соли состоят из катионов металла, связанных с 
одним или несколькими гидроксид-ионами, и кислотных 
остатков: ZnOHNO3, A1(OH)2NO3.

Названия основных солей образуют подобно названиям сред­
них, но при этом к названию катионов добавляют часть слова 
гидроксо-, указывающую на наличие незамещенных гидроксид- 
ионов:

ZnOHNO3 — нитрат гидроксоцинка 
A1(OH)2NO3 — нитрат дигидроксоалюминия

Основные соли получают:
♦ действием недостатка кислоты на многокислотное осно 

вание:
2Mg(OH)2 + H2SO4 = (MgOH)2SO4| + 2Н2О 

недостаток

♦ добавлением недостатка щелочи к раствору средней соли 
многокислотного основания:

2CuSO4 + 2NaOH = (CuOH)2SO4i + Na2SO4 
недостаток

Основную соль можно перевести в среднюю. Для этого ее 
нужно нейтрализовать. При нейтрализации той же кислотой, 
которая образует данную соль, получают одну среднюю соль, а 
при нейтрализации другой кислотой — две средние соли:

(CuOH)2SO4 + H2SO4 = 2CuSO4 + 2Н2О 

(CuOH)2SO4 + 2НС1 = CuSO4 + CuCl2 + 2H2O

Основные соли диссоциируют ступенчато.
Первая ступень диссоциации сопровождается образованием 

аниона кислотного остатка и сложного катиона, состоящего из 
металла и гидроксид-ионов:

ZnOHNO3 = ZnOH^ + NO3 I ступень
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Вторая ступень диссоциации — отщепление гидроксид-ионов 
от сложного катиона ZnOH':

ZnOH+ Zn2 + OH~ II ступень (незначительная диссоциация)
Таким образом, при диссоциации основной соли в растворе об­

разуются отрицательные ионы двух видов', анионы кислотного 
остатка и гидроксид-анионы ОН .

Большинство основных солей малорастворимы в воде.
Основные соли реагируют:
1. С кислотами:

2ZnOHNO3 + H2SO4 = Zn(NO3)2 + ZnSO4 + 2H2O
2. Co щелочами:

CoOHNO3 + NaOH = Co(OH)2| + NaNO3

3. При нагревании некоторые основные соли разлагаются:

(ZnOH)2CO3 = 2ZnO + CO2t + Н2О
Двойные соли — это продукты замещения атомов водорода 

в молекуле многоосновной кислоты двумя разными металлами.

Например: KA1(SO4)2 — сульфат алюминия-калия, тривиаль­
ное название — алюмокалиевые квасцы; (NH4)2Fe(SO4)2 — суль­
фат железа(П)-диаммония.

Двойные соли в растворах диссоциируют на катионы разных 
металлов и анионы кислотного остатка одного вида:

KA1(SO4)2 = К+ + А13+ + 2SO2*
Все образовавшиеся в растворе ионы можно обнаружить с по­

мощью соответствующих реакций.

Смешанные соли — это продукты замещения гидроксид- 
ионов в составе многокислотного основания двумя разными ки­
слотными остатками.

Это редкая группа солей. Например, белильная, или хлорная, 
известь Са(С1О)С1

является кальциевой солью двух кислот — хлороводородной НС1 
+1

и хлорноватистой НСЮ; она называется хлорид-гипохлорит 
кальция.
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Задание. Напишите уравнения реакций получения 
5^4 возможных солей при взаимодействии гидроксида 

l ■" магния и сернистой кислоты. Назовите соли. Напи­
шите уравнения реакций, с помощью которых кислую и основ­
ную соли можно перевести в средние.

Решение
1. Сначала напишем уравнения диссоциации Mg(OH)2 и H2SO3.

Mg(OH)2 5=s MgOH+ + ОН I ступень. Гидроксокатион MgOH 
образует основную соль
II ступень. Катион Mg24 образует 
среднюю соль
I ступень. Гидросульфит-анион HSO3 
образует кислую соль
II ступень. Сульфит-анион SO3 обра­
зует среднюю соль

MgOH Mg24- + ОН

H2SO3 Н4 + HSO3

HSO3 Н+ + sol-

Итак, мы имеем: 
Mg(OH)2

k-2OH" 

Mg2+
L

Mg

MgOH+
A

Mg(HSO3)2
кислая соль

MgSO3
средняя соль 

(MgOH)2SO3
основная соль

H2so3

HSO3
2H+

so2-

Л
2. Теперь напишем уравнения соответствующих реакций:

Mg(OH)2 + H2SO3 = MgSO3 + 2Н2О 
сульфит магния

Mg(OH)2 + 2H2SO3 = Mg(HSO3)2 + 2Н2О 
избыток гидросульфит магния

2Mg(OH)2 + H2SO3 = (MgOH)2SO3 + 2Н2О 
недостаток сульфит гидроксомагния

3. Для перевода кислой соли в среднюю ее нужно нейтрализо­
вать гидроксидом магния или другим основанием:

Mg(HSO3)2 + Mg(OH)2 = 2MgSO3 + 2Н2О 
Mg(HSO3)2 + 2КОН = MgSO3 + K2SOa + 2H2O

Для перевода основной соли в среднюю ее нужно нейтрализо­
вать сернистой или какой-либо другой кислотой:
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(MgOH)2SO3 + H2SO3 = 2MgSO3 + 2H2O 
(MgOH)2SO3 + 2HC1 = MgSO3 + MgCl2 + 2H2O

Лабораторный опыт 14

ПОЛУЧЕНИЕ ОСНОВНОЙ СОЛИ

В две пробирки налейте по 2-3 см3 раствора сульфата меди(П). 
Затем в одну из пробирок добавьте такой же объем раствора ги­
дроксида натрия, а во вторую — 2-3 капли. Содержимое проби­
рок встряхните. Что вы наблюдаете? Напишите уравнения про­
текающих реакций, укажите формулы продуктов реакций и их 
окраску.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Напишите уравнения реакций получения возможных солей при 
взаимодействии:

а) гидроксида кальция и ортофосфорной кислоты;

б) гидроксида цинка и соляной кислоты.

Назовите полученные соли. Напишите уравнения реакций, с помощью 
которых кислые и основные соли можно перевести в средние.

2. Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций в 
соответствии со схемой превращений:

AI2O3 — AI(HSO4)3 AI2(SO4)3 s=* aiohso4
3. Объясните следующие экспериментальные результаты исследования 

растворов солей состава NH4Fe(SO4)2 и K3[Fe(CN)6], При действии на 
раствор первого соединения раствором щелочи выпадает бурый 
осадок гидроксида железа(Ш>. В растворе же второй соли ионы же- 
леза(Ш) не обнаруживаются. Подтвердите свои объяснения уравне­
ниями диссоциации этих соединений. Назовите соли.

'■<-г-" 4. Для нейтрализации серной кислоты не может быть использовано 
вещество:

а) оксид магния; в) хлорид гидроксомагния;

б) гидрокарбонат натрия; г) гидросульфат натрия.

5. При прокаливании 11,05 г карбоната гидроксомеди(И) образовалось 
7,95 г оксида меди(Н), 2,2 г оксида углерода(1У) и 0,9 г воды. Опреде­
лите формулу соли. Укажите ее тривиальное название.
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§59
ГЕНЕТИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ МЕЖДУ КЛАССАМИ 
НЕОРГАНИЧЕСКИХ СОЕДИНЕНИЙ

Между классами неорганических соединений суще­
ствует связь: из веществ одного класса можно полу­
чить вещества других классов (схема 8).

Связь между веществами, которые относятся к разным 
классам, называют генетической (от греч. генезис — проис­
хождение).

Схема 8
Генетическая связь

между классами неорганических соединений

В приведенной схеме пары стрелок, направленных навстре­
чу друг другу, показывают, какие реагенты нужно взять, что­
бы получить соль. Например, соль можно получить при взаи­
модействии основного оксида с кислотой и т. д.

Выделяют три ряда генетически связанных веществ для 
металлов и один ряд — для неметаллов. В общем виде генети­
ческую связь между простыми (металлы и неметаллы) и слож­
ными (оксиды, гидроксиды и соли) веществами можно пред­
ставить следующими схемами:

1. Генетический ряд металлов, гидроксиды которых явля­
ются основаниями (щелочами ):

металл —* основный оксид —* основание (щелочь) —» соль



Например, генетический ряд кальция:

Са — СаО -* Са(ОН)2 — СаС12

2. Генетический ряд металлов, которые образуют амфо­
терные гидроксиды.

амфо-
металл —► терный 

оксид

амфо- 
соль— терный

гидроксид

как основание соль

как кислота
► СОЛЬ

Г
V

Например, генетический ряд цинка:

Zn — ZnO — ZnSO4 Zn(OH)2

как основание

как '-----------
кислота раствор

ZnCl2
Na2ZnO2
Na2[Zn(OH)4]

Оксид цинка с водой не взаимодействует, поэтому из него 
сначала получают соль, а затем гидроксид цинка. Так же по­
ступают в том случае, если металлу соответствует нераствори­
мое основание.

3. Генетический ряд металлов, которые образуют ки­
слотные гидроксиды:

металл —» кислотный оксид —► кислота —» соль 
Например, генетический ряд хрома:

Сг — (СгО3) - H2CrO4 — Na2CrO4 

Оксид СгО3 получают косвенным путем.

4. Генетический ряд неметаллов (неметаллы образуют 
только кислотные оксиды):

неметалл —* кислотный оксид — кислота — соль
Например, генетический ряд фосфора:

Р -> Р2О5 - Н3РО4 - К3РО4

Переход от одного вещества к другому осуществляется с 
помощью химических реакций.
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ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Из предложенных формул соединений:

BaCI2, NaHS, Cr(OH)3, (MgOH)2SO4, N2O5, AI2O3, Н3РО4, MgO - выпи­
шите отдельно формулы веществ, которые реагируют в растворе:
а) с гидроксидом натрия;
б) с серной кислотой;
в) с гидроксидом натрия и серной кислотой.

2. Напишите уравнения реакций в соответствии со схемами превра­
щений:

а) Си— СиО > CuClj - Си(ОН)2 — CuSO4 — CuCI2 — Си(ОН)2 — СиО — Си

б) С — СО2 — СаСО3 — Са(НСО3)2 — СаСО3 — СО2 — С

в) Fe — FeCI3 — Fe(OH)3 — FeOH(NO3)2 — Fe(NO3)3 — Fe2O3 — Fe

3. В растворе массой 300 г с массовой долей гидроксида калия 23,33% 
растворили весь газ, полученный при сжигании 28 л (н. у.) метана. 
Определите состав образовавшейся соли и ее массовую долю в ра­
створе (%).



Глава VII

Неметаллы и их соединения

§60

ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА И СПОСОБЫ ПОЛУЧЕНИЯ НЕМЕТАЛЛОВ

Неметаллы — это простые вещества, образованные р-элемен- 
тами (исключение — водород и гелий, образованы s-элемента­
ми ). В Периодической системе элементов они расположены в кон­
це малых и больших периодов, т. е. занимают правый верхний 
угол (табл. 35).

Таблица 35
Химические элементы,

которым соответствуют простые вещества — неметаллы

Период
Группа

IIIA IVA VA VIA VIIA VIIIA
1 (Н) Не
2 В С N О F Ne
3 Si Р S CI Аг
4 As Se Вг Кг
5 Те 1 Хе
6 At Rn

Свойства неметаллов обусловлены особенностями строения их 
атомов. Внешний электронный слой атомов неметаллов содержит 
4-8 электронов (исключение составляют бор, водород, гелий).

Валентными являются электроны s- и р-подуровней внешнего 
энергетического уровня. Общее число их соответствует номеру 
группы, в которой расположен элемент.

Однако максимальная валентность атомов неметаллов мо­
жет не соответствовать номеру группы, в которой расположен 
элемент. Так, вам известно, что для атомов неметаллов второго
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периода максимальная валентность равна четырем, так как на 
внешнем уровне атомы 2р-элементов имеют четыре валентные ор­
битали.

Максимальная положительная степень окисления соответ­
ствует номеру группы (исключение — кислород, фтор и гелий), 
а минимальная определяется по разности: номер группы - 8.

В простых веществах атомы неметаллов находятся в проме­
жуточной степени окисления, поэтому они проявляют как оки­
слительные, так и восстановительные свойства (исключение — 
фтор и благородные газы).

В периодах с увеличением атомного номера p-элементов умень­
шаются радиусы атомов, увеличивается число электронов на внеш­
нем уровне и возрастает электроотрицательность, поэтому осла­
бевают восстановительные и усиливаются окислительные свой­
ства простых веществ, образованных атомами этих элементов, 
возрастают их неметаллические свойства.

В подгруппах с увеличением атомного номера p-элементов ради­
усы атомов увеличиваются, электроотрицательность уменьшается, 
поэтому усиливаются восстановительные свойства и ослабевают 
окислительные и неметаллические свойства простых веществ.

Таким образом, атомы неметаллов содержат большее, чем 
атомы металлов, число электронов на внешнем уровне, имеют 
более высокие заряды ядер и значительно меньшие радиусы, 
вследствие этого более высокие значения электроотрицатель­
ности и большую способность к присоединению электронов (оки­
слительную способность ).

Некоторые неметаллы в природе встречаются как в виде 
простых веществ, так и в виде соединений (кислород, азот, сера, 
углерод), другие — только в виде соединений.

Кислород и кремний — наиболее распространенные элементы, 
на их долю приходится около 70% массы земной коры. К числу 
редких элементов относятся иод, селен, теллур и некоторые дру­
гие, на их долю приходятся тысячные доли процента массы земной 
коры. Многие соединения неметаллов являются обязательной со­
ставной частью растительных и животных организмов. К элемен- 
ттл-органогенам («рождающим» органические вещества: белки, 
жиры, углеводы, нуклеиновые кислоты) относятся кислород (на 
его долю приходится около 60% массы тела человека), углерод, во­
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дород, азот, фосфор и сера. В небольших количествах в организмах 
животных и растений содержатся фтор, хлор и иод.

Способы получения неметаллов из их соединений в 
лабораторных и промышленных условиях представлены в табл. 36.

Таблица 36
Способы получения неметаллов

Неме­
талл

Способы получения

лабораторные промышленные

Водо­
род

1. Взаимодействие металлов с 
растворами HCI, H2SO4:

Zn + 2HCI = ZnCI2 + H2t

2. Электролиз воды:
Na2SO4nnM NaOH

2H2O ■ 2Hat + O2t

1. Электролиз воды
2. Конверсия метана:

СН4 + 2Н2О 4Н2 + СО2

3. Конверсия углерода: 

с + н2о -^Н£со + н2
водяной газ

СО + НХ6^ 400-450'0

= СО2 + Н2

4. Разложение метана:

CH4NiFe'8°°'CC + 2H2i

5. Выделение из коксового 
газа

Кисло­
род

Разложение солей 
кислородсодержащих кислот:

2KCIO3 -- ------- 2KCI + 3O2t

2KMnO4 = К2МпО4 + MnO2 + О21

2NaNO3 = 2NaNO2 + O2t

1. Электролиз воды

2. Фракционная перегонка 
жидкого воздуха: азот (f кип =
= -196 'С) испаряется, а 
кислород (f кип = -183 ’С) 
остается в жидком состоянии

Хлор Взаимодействие хлороводород­
ной кислоты с окислителями:
4HCI + MnO2 = Cl2 Т + MnCI2 + 2Н2О

16НС1 + 2КМпО4 =
= 5С1г t + 2MnCl2 + 2KCI + 8Н2О

14HCI -1- K2Ct2O7 =
= 3CI2 Т + 2KCI + 2СгС13 + 7Н2О

6HCI + КСЮ3 = ЗС12 Т + KCI + ЗН2О

Электролиз концентрирован­
ного раствора хлорида натрия: 
2NaCI + 2Н2О =

= CI2T + H2t + 2NaOH
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Окончание таблицы

Неме-
тапл

Способы получения

лабораторные промышленные

Бром,
иод

Окисление бромидов и иодидов 
различными окислителями:
2NaBr + МпО2 + 2H2SO4 =
= Вг2 + MnSO4 + Na2SO4 + 2Н2О

10KI + 2KMnO4 + 8H2SO4 =
= 5I2 + 2MnSO4 + 6K2SO4 + 8H2O

Окисление бромидов и иоди­
дов природных вод (буровых, 
сопутствующих нефтяным ме­
сторождениям) хлором:
2№Г + Cl2 = Г2 + 2NaCI

Азот Разложение солей аммония:
нитрита:
NH4NO2 = N2! + 2H2O

дихромата:
(NH4)2Cr2O7 = Cr2O3 + N2T + 4H2O

Фракционная перегонка жидкого 
воздуха

Сера Восстановление оксида cepbi(IV) 
сероводородом:

SO2 + 2H2S = 3S + 2H2O

1. Нагревание серного колчеда­
на (пирита) без доступа воздуха:
+2 -1 , +2-2 0
FeS2 = FeS + S
2. Восстановление оксида се- 
pbi(IV) (побочный продукт ме­
таллургической и коксовой 
промышленности) углеродом 
и сероводородом:

SO2 + С = СО2 + S
SO2 + 2H2S = 3S + 2Н2О

Фос­
фор

Прокаливание в электропечах 
смеси фосфорита или апатита 
(основной компонент — Са3(РО4)2) 
с песком и углем:

2Са3(РО4)2 - 10С + 6SiO2 =
0 +2 .

= 6CaSiO3 + P4+ 10СО1

Крем­
ний

Восстановление оксида крем­
ния магнием или алюминием 
в электропечах:

SiO2 + 2Mg = Si + 2MgO

3SiO2 + 4AI = 3Si + 2AI2O3

1. Восстановление оксида крем­
ния коксом в электропечах:

SiO2 + 2С = Si + 2COf

2. Восстановление тетрахло­
рида кремния парами цинка: 
SiCI4 + 2Zn = Si + 2ZnCI2
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ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. В основном состоянии наибольшее число неспаренных электро­
нов в атоме:

а) хлора; б) кремния; в) фосфора; г) серы.

2. Все галогены могут проявлять в соединениях степень окисления:
а)+5; б)+1; в) +7; г)-1.

ф 3. Электронная формула аниона Э2~ ...3s23p6 отвечает элементу: 

а) сере; б) хлору; в) углероду; г) фосфору.

4. Электронную конфигурацию, одинаковую с конфигурацией 
атомов аргона, имеет частица:

а) Мд2+; б) S2~; в) CI°; r)Ti2+.

5. Водород в промышленности не получают по схеме:

a)Na + H2O-*; электролиз.в) Н2О
г) СН4 + Н2О Vб) С + Н90

6. Определите объем 2 М соляной кислоты, израсходованной на взаи­
модействие с оксидом марганца(1\/), если известно, что выделив­
шийся при этом хлор вытеснил из раствора иодида калия 25,4 г иода.

7. Рассчитайте объем водорода (н. у.), который можно получить из 
200 см3 воды:
а) электролизом; б) действием натрия.

8. Вычислите массу фосфорита, содержащего 62 % фосфата кальция, 
необходимого для получения 124 кг фосфора. Определите массу 
углерода, который будет израсходован для этой цели.

§61______________________

СВОЙСТВА НЕМЕТАЛЛОВ

ФИЗИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА НЕМЕТАЛЛОВ

Как вы знаете, молекулы простых веществ — неметаллов мо­
гут быть одноатомными (благородные газы), двухатомными (га­
логены, кислород, азот и водород), а также содержать большее 
число атомов (озон О3, фосфор Р4, сера S8). Атомы некоторых не­
металлов (углерод, кремний, фосфор, сера) способны образовывать
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цепи. Например, атомы углерода образуют цепи практически не­
ограниченной длины, кремния — короткие (до шести атомов). Та­
кие неметаллы, как сера, углерод, кремний, фосфор, кислород, су­
ществуют в виде нескольких аллотропных модификаций. Так, 
фосфор бывает белый, красный и черный; углерод известен в виде 
алмаза и графита (рис. 50а, б).

Помимо известных вам алмаза и графита существуют и дру­
гие аллотропные модификации углерода — карбин и фуллерены 
(рис. 50в).

Карбин представляет собой белое кристаллическое веще­
ство (иногда встречается в графите в виде белых прожилок) 
или мелкокристаллический черный порошок. Кристалличе­
ская решетка его построена из линейных углеродных цепочек 
двух видов:

= С- С = С = С = или -С=С~С=С-
Впервые карбин был получен синтетически, а уже позднее 

найден в природе. По электрической проводимости карбин зани­
мает промежуточное положение между алмазом (диэлектрик) и 
графитом (проводник): он полупроводник. Карбин обладает ря­
дом свойств, весьма ценных для использования в медицине: 
отсутствием токсичности, высокой биологической совместимо­
стью. Это делает его перспективным для применения в рекон­
структивной хирургии, урологии, стоматологии.

Фуллерены — семейство веществ, состоящих из сферообраз­
ных или эллипсоидных молекул, построенных из пяти- и ше­
стиугольников, которые образованы атомами углерода. Состав 
молекул отвечает формулам С60, С70, С76 и др. Обнаружены мо­
лекулы, содержащие до двухсот атомов углерода. Фуллерены

а б в
Рис. 50. Кристаллическая структура некоторых аллотропных 

модификаций углерода: а — алмаза; б — графита; в фуллерена
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синтезированы из графита в 80-х гг. прошлого века. Наиболее 
устойчивое вещество состоит из сферических молекул С60, по 
форме напоминающих футбольный мяч (см. рис. 50в). В незна­
чительных количествах фуллерены образуются при переходе 
газообразного углерода в твердое состояние. С момента откры­
тия и по настоящее время проводятся многочисленные исследо­
вания по получению фуллеренов, описанию их структур и 
свойств. В 1996 г. ученые, открывшие их, были удостоены Но­
белевской премии по химии.

Фуллерены представляют собой твердые кристаллические веще­
ства. В отличие от других аллотропных модификаций углерода — 
алмаза, графита и карбина — они растворимы в органических ра­
створителях, при этом образуются ярко окрашенные растворы.

Как выяснилось, фуллерены содержатся и в земных породах. 
Правда, это стало известно уже после их открытия. Считают, что 
наиболее богаты фуллеренами шунгитовые породы, залежи кото­
рых находятся в Карелии. Именно в карельских шунгитах были 
впервые обнаружены земные фуллерены. В настоящее время с этой 
особенностью шунгитов связывают целебное действие открытых в 
1714 г. марциальных вод, которыми лечился еще Петр Великий 
(поселок Марциальные воды находится в 50 км от Петрозаводска).

При обычных условиях неметаллы находятся в разных агре­
гатных состояниях: газообразном (водород, кислород, азот, фтор, 
хлор, неон, гелий и др.), жидком (бром), твердом (иод, бор, угле­
род, кремний, сера, фосфор и др.).

При низкой температуре и повышенном давлении все неме­
таллы могут быть получены в кристаллическом состоянии. Одни 
из них (бор, углерод, кремний) имеют атомные кристалличе­
ские решетки, поэтому обладают большой твердостью, высокими 
температурами кипения и плавления. Другие имеют молекуляр­
ные кристаллические решетки (кислород, озон, водород, галоге­
ны, азот, сера), они при обычных условиях газы, жидкости или 
твердые вещества с низкими температурами кипения и плавле­
ния. В кристаллических решетках неметаллов, как правило, нет 
свободных электронов. В связи с этим большинство твердых не­
металлов не проводят тепло и электричество. Однако кремний и 
черный фосфор обладают полупроводниковыми свойствами, а 
графит — тепло- и электропроводностью. Твердые неметаллы не 
обладают и пластичностью.
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В воде они нерастворимы или малорастворимы. Некоторые 
из них (галогены, сера) лучше растворяются в органических ра­
створителях, а белый фосфор — в сероуглероде. Фтор в воде ра­
створять нельзя, так как он бурно реагирует с ней.

Неметаллы имеют различную окраску (желтая сера, черный 
графит, красный и белый фосфор и т. д.), причем в подгруппах 
сверху вниз интенсивность окраски усиливается: фтор — светло- 
зеленый газ, хлор — желто-зеленый газ, бром — красно-бурая 
жидкость, иод — темно-фиолетовые кристаллы.

Следовательно, простые вещества — неметаллы характеризу­
ются большим разнообразием физических свойств, что обусло­
влено различным их строением.

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА НЕМЕТАЛЛОВ

В окислительно-восстановительных реакциях неметаллы мо­
гут выступать как в роли окислителей, так и в роли восстанови­
телей в зависимости от того, с каким веществом они вступают во 
взаимодействие (исключение — фтор и некоторые благородные 
газы). Такие неметаллы, как кислород, азот, хлор, бром, являют­
ся преимущественно окислителями, водород и углерод — восста­
новителями.

При взаимодействии с металлами неметаллы, как правило, 
образуют соединения с ионным видом связи (СаО, MgCl2), с дру­
гими неметаллами — соединения с ковалентными полярными 
связями (S02, РС13, CS2).

Окислительные свойства

Неметаллы как окислители реагируют:
1. С металлами и водородом:

3Mg + 2P = Mg3P2 2Н2 + О2 = 2Н2О
Zn + S = ZnS 2Ca + Si = Ca2Si
ЗСа + N2 = Ca3N2 2Fe + 2C12 = 2FeCl3

Водород реагирует co щелочными и щелочно-земельными 
металлами:

2Na + Н2 - 2NaII Ba + Н2 = ВаН2
2. С неметаллами, атомы которых имеют более низкое значе­

ние электроотрицательности:
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О О . +2-1 
S + С12 = SC12
О О . +4-1
Si + 2С12 = SiCl4
О О , +4-4 
Si + C = SiC

О О , +4-2 
2S + С = CS2

О О , +3 -1 +5-1
2Р + ЗС12 = 2РС13 (или РС15)

О О . +3 -2 +5 -2
3S + 2Р = P2S3 (или P2S5)

Хлор не реагирует непосредственно с кислородом, азотом и 
углеродом.

3. С некоторыми сложными веществами:

4NH3 + ЗО2 = 2N2 + 6Н2О 

СН4 + 2О2 СО2 + 2Н2О

2FeCl2 + С12 = 2FeCl3

| внимание I

Одни неметаллы (более сильные окислители) способны 
вытеснять другие (слабые окислители) из растворов их 
солей. Так, вам известно, что каждый предыдущий га­
логен вытесняет последующий из его соединений с ме­

таллом и водородом:
2KI + Вг2 = 2КВг + 12

При взаимодействии иода с бромидом калия бром не выделяется. 
Такой сильный окислитель, как фтор, вытесняет даже кисло­

род из воды:
2Н2О + 2F2 = 4HF + О2

Вода горит во фторе красивым голубым пламенем, поэтому 
фтор нельзя использовать для вытеснения менее активного гало­
гена из раствора его соли.

Восстановительные свойства
1. Неметаллы как восстановители реагируют с другими 

неметаллами, атомы которых более электроотрицательны:
2С + О2 = 2СО С + 2FZ = CF4

недостаток

S + О2 = S02 Si + 2F2 = SiF4

4P + 5O2 = 2P2O5 S + 3F2 = SF6
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Галогены (за исключением фтора) непосредственно с ки­
слородом не реагируют. Кислородные соединения гало­
генов получают косвенным путем.

2. Углерод, сера, фосфор и другие неметаллы взаимодействуют с 
кислотами-окислителями (азотная и концентрированная серная).

Концентрированная серная кислота восстанавливается при 
этом до оксида серы(1У):

С + 2H2SO4 = 2SO2t + CO2t + 2Н2О
КОНЦ.

S + 2H2SO4 = 3SO2t + 2Н2О
КОНЦ.

2Р + 5H2SO4 = 2Н3РО4 + 5SO2t + 2Н2О
КОНЦ.

При окислении серы концентрированной серной кислотой ок­
сид серы(1У) является продуктом и окисления, и восстановления.

Азотная кислота окисляет серу, углерод, фосфор и другие 
неметаллы до соответствующих кислот, а степень восстановле­
ния азотной кислоты зависит от ее концентрации. Концентриро­
ванная азотная кислота, как правило, восстанавливается до 
оксида азота(ГУ) NO2:

S + 6HNO3 = H2SO4 + 6NO2t + 2H2O
КОНЦ.

P + 5HNO3 = H3PO4 + 5NO2T + H2O
КОНЦ.

C + 4HNO3 = CO2t + 4NO2t + 2H2O

Восстановление концентрированной азотной кислоты только 
до оксида азота(ГУ) объясняется тем, что низшие оксиды азота 
концентрированная азотная кислота может окислить до NO2:

NO + 2HNO3 = 3NO2 + H2O
Разбавленная азотная кислота восстанавливается до оксида 

азота(Н):
ЗС + 4HNO3 = 3CO2t + 4NOt + 2Н2О

разб.

ЗР + 5IINO3 + 2И2О =■ ЗН3РО4 I 5NOf 
разб.

S + 2HNO3 = H2SO4 + 2NOI
разб.
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Кислоты-окислители не действуют на кремний, так как при 
контакте с ними на его поверхности образуется плотная оксидная 
пленка SiO2:

3Si + 4HNO3 = 3SiO2 + 4NOt + 2H2O 
разб.

Эту пленку растворяет только фтороводородная (плавиковая) 
кислота:

SiO2 + 4HF = SiF4t + 2Н2О
тетрафторид

кремния

Если просуммировать последние два уравнения (предвари­
тельно умножив второе на три для уравнивания количества 
вещества оксида кремния(1У), то получим уравнение реакции 
кремния со смесью азотной и плавиковой кислот:

3Si + 12HF + 4HNO3 = 3SiF4T + 4NOl + 8H2O
С избытком фтороводородной кислоты тетрафторид кремния 

образует гексафторосиликат(ГУ) водорода H2[SiF6]:
SiF4 + 2HF = H2[SiFe]

Следовательно, кремний в отличие от других неметаллов 
взаимодействует только со смесью кислот HNO3 и HF.

3. Кремний реагирует с растворами щелочей:
Si + 2NaOH + Н2О = Na2SiO3 + 2H2t

4. Для углерода и водорода как восстановителей характерно 
взаимодействие с оксидами:

СаО + ЗС = СаС2 + COt Р2О5 + 5С = 2Р + 5COt

2Fe2O3 + ЗС = 4Fe + 3CO2t WO3 + ЗН2 = W + ЗН2О

СО2 + С = 2СО 2N0 + 2Н2 = N2 + 2Н2О

H2O + C = COt + H2t CuO + Н2 = Си + Н2О
S---- v---- /
водяной газ

Реакции диспропорционирования
В некоторых реакциях один и тот же неметалл является одно­

временно и окислителем, и восстановителем. Это наиболее харак­
терно для галогенов (исключение — фтор), серы и белого фосфора 
при взаимодействии со щелочами, хлора и брома — с водой:
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2К0Н + Cl2 = KCI + КСЮ + Н20
холодный р-р гипохлорит

калия

6К0Н + ЗС12 = 5КС1 + КС1О3 + ЗН2О
горячий р-р хлорат

калия

6К0Н + 3S = 2K2S + K2SO3 + ЗН2О 
Н2О + Cl2 -- НС1 + НСЮ

При взаимодействии хлора с раствором гидроксида кальция 
образуется смешанная соль — хлорид-гипохлорит кальция 
Са(СЮ)С1 (хлорная или белильная известь):

Са(ОН)2 + С12 = Са(СЮ)С1 + Н2О
Белый фосфор реагирует с горячей щелочью, образуя фосфин 

и гипофосфит:
4Р+ ЗКОН + ЗН2О = РН3| + ЗКН2РО2

фосфин гипофосфит 
калия

Эту реакцию используют в лаборатории для получения 
фосфина.

Лабораторный опыт 15

ДИСПРОПОРЦИОНИРОВАНИЕ ИОДА В ЩЕЛОЧНОЙ СРЕДЕ

Поместите в пробирку 3-4 кристаллика иода, добавьте 
1-2 см3 раствора гидроксида натрия или калия и при необходи­
мости нагрейте. Как меняется цвет раствора?

Составьте уравнение реакции, коэффициенты расставьте ме­
тодом электронного или электронно-ионного баланса.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Химические названия «карбин» и «фуллерен» описывают:
а) изотопы; в) одно и то же вещество;
б) аллотропные модификации; г) разные вещества с одинаковым

типом кристаллической решетки.
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2. Какие из перечисленных веществ: сера, хлор, иод, кремний, углерод, 
азот, кислород — в твердом состоянии имеют:
а) атомную кристаллическую решетку;
б) молекулярную кристаллическую решетку?
Как тип кристаллической решетки влияет на физические свойства 
этих веществ?

3. С какими из перечисленных веществ: гидроксид натрия, магний, 
азотная кислота, фтор — реагирует:
а) азот; б) сера; в) кремний; г) хлор?
Напишите уравнения реакций, укажите окислитель и восстановитель 
для каждой реакции.

4. Напишите уравнения реакций углерода с алюминием, водородом, 
оксидом кремния(1У), фтором, серой, оксидом железа(Ш). Укажите, в 
каких реакциях углерод окислитель, а в каких — восстановитель.

5. Как, используя только три вещества, получить серу, иод, хлорид ка­
лия? Назовите эти вещества. Напишите уравнения реакций.

6. Выпишите схемы химических реакций, в которых неметалл:
а) является окислителем;
б) проявляет окислительно-восстановительную двойственность:

1) SiO2 + C-^SiC + COi; 4) С + SCS2;

2) NH3 + О2 — N2 + Н2О; 5) Вг2 + КОН — КВг + КВгО3 + Н2О;
3) H2S + Br2 — S + НВг; 6) S + HNO3 - H2SO4+ NOf.

разб.
Расставьте коэффициенты методом электронного баланса.

7. Напишите уравнения реакций в соответствии со схемами превращений:

ЛКСЮ
а) Н2О - Н2 - HCI - Cl/ \ci - KNO3 - KNO2

*КСЮ3

б) FeS2 - S s± H2SO4 - SO2 ^Х,

\ КОН (недост.) х/- А2
В уравнениях окислительно-восстановительных реакций расставьте 
коэффициенты методом электронного или электронно-ионного ба­
ланса.

8. Смесь кремния, графита и карбоната кальция массой 34 г обработа­
ли раствором гидроксида натрия и получили 22,4 л газа (н. у.). При 
обработке такой же порции смеси соляной кислотой получили 2,24 л 
газа (н. у.). Определите массовый состав смеси.

9. Через 20 г раствора с массовой долей ортофосфорной кислоты 49% 
пропустили 2,24 л (н. у.) аммиака. Определите, какая образовалась 
соль и какова ее масса.
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ВОДОРОДНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ НЕМЕТАЛЛОВ

Неметаллы образуют водородные соединения с ковалентной 
полярной связью между атомами. Эти вещества при обычных 
условиях находятся в газообразном состоянии (исключение — 
вода), а в твердом имеют молекулярную кристаллическую ре­
шетку. В этих соединениях неметаллы проявляют минималь­
ную степень окисления.

ПОЛУЧЕНИЕ ВОДОРОДНЫХ СОЕДИНЕНИЙ НЕМЕТАЛЛОВ

Водородные соединения неметаллов получают как прямым 
синтезом, так и косвенным путем (табл. 37).

Таблица 37

Способы получения водородных соединений неметаллов

Водородное
соединение

Способы получения

лабораторные промышленные

Фтороводо­
род HF

Действие концентрированной серной кислоты на фторид 
кальция (флюорит):

CaF2 + H2SO4 = 2HFt + CaSO4
КОНЦ.

Хлороводо­
род HCI

Действие концентрирован­
ной серной кислоты на твер­
дый хлорид натрия:
NaCl + H2SO4 = HCI! + NaHSO4

КОНЦ.

Синтез из простых веществ:

Н2 + С12 = 2НС1

Бромоводо­
род НВг 
и
иодоводо­
род HI

Гидролиз галогенидов фос­
фора:
РВг3 + ЗН2О = Н3РО3 + ЗНВг! 
Pl3 + ЗН2О = Н3РО3 + ЗНП

Синтез из простых веществ:

Н2 + Вг2 = 2НВг

Сероводо­
род H2S

Действие раствора серной 
кислоты на сульфиды:
FeS + H2SO4 = FeS04 + H2S!

Как побочный продукт при 
очистке нефти и природного 
газа

Аммиак NH3 Взаимодействие солей ам­
мония со щелочами:
2NH4CI + Са(ОН)2 =
= СаС12 + 2NH3f + 2Н2О

Синтез из простых веществ: 

No + ЗНо /' дкат > 2NHq
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Окончание таблицы
Водородное
соединение

Способы получения
лабораторные | промышленные

Силан SiH4 Взаимодействие силицидов металлов с водой (гидролиз) 
или кислотой:

Mg2Si + 4HCI = 2MgCI2 + SiH4I
Ca2Si + 4Н2О = 2Са(ОН)2 + SiH4T

Фосфин РН3 1. Взаимодействие фосфидов металлов с водой (гидролиз) 
или кислотой:

Са3Р2 + 6Н2О = ЗСа(ОН)2 + 2РН31

Mg3P2 + 6HCI = ЗМдС12 + 2PH3t

2. Взаимодействие белого фосфора с раствором щелочи:

4Р + ЗКОН + ЗН2О = РН31 + ЗКН2РО2

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА

При рассмотрении свойств летучих водородных соединений не­
металлов в соответствии с положением элементов, образующих их, в 
Периодической системе можно обнаружить общие закономерности.

Кислотно-основные свойства
Водородные соединения неметаллов IV группы (СН4, SiH4) не 

взаимодействуют ни с кислотами, ни с основаниями, практиче­
ски не растворяются в воде. Из соединений, образованных 
элементами V группы, хорошо растворяется в воде только амми­
ак, его водный раствор представляет собой слабое основание — 
гидроксид аммония:

NH3 + Н2О NH3 • Н2О - NH4 + ОН

В отличие от аммиака фосфин РН3 практически не растворя­
ется в воде и не образует гидроксида фосфония.

При растворении в воде водородных соединений неметаллов 
VI и VII групп образуются соответствующие кислоты (исклю­
чение — вода): сероводородная H2S, хлороводородная НС1.

Вода как типичное амфотерное вещество диссоциирует с 
образованием ионов Н и ОН :

Н20 Н+ + ОН
В периоде с увеличением зарядов ядер и уменьшением ради­

усов атомов (ионов) полярность связи Н-Э увеличивается, поэтому 
усиливаются кислотные свойства водных растворов водородных
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соединений неметаллов. В главных подгруппах сверху вниз увели­
чиваются радиусы атомов (ионов), длина связи в молекулах. Сле­
довательно, прочность связи Н-Э в этом же направлении уменьша­
ется. Поэтому, например, в ряду H2S—H2Se—Н2Те способность к 
диссоциации на ионы возрастает, т. е. сила кислот увеличивается:

H2S H2Se Н2Те
Яд, 6-10"8 1,7 *10 4 1-103

По этой же причине в ряду NH3—РН3—AsH3 способность к 
присоединению протона уменьшается, т. е. ослабляются основ­
ные свойства водородных соединений неметаллов.

Водородные соединения неметаллов вступают в реакции, про­
текающие без изменения степеней окисления атомов. Так, соля­
ная, сероводородная и другие кислоты обладают всеми общими 
свойствами кислот:

MgO + 2НС1 = MgCl2 + Н2О 
CuSO4 + H2S = CuSi + H2SO4

Вода как амфотерное вещество реагирует с основными и ки­
слотными оксидами:

Н2О + СаО = Са(ОН)2 
Н2О + SO3 = H2SO4

Водородные соединения неметаллов с противоположными 
свойствами могут взаимодействовать между собой:

РН3 + НС1 = РН4С1 
NH3 + H2S = NH4HS

внимание

Особенность плавиковой кислоты — ее способность 
взаимодействовать с оксидом кремния(ГУ):

SiO2 + 4HF = SiF4 + 2Н2О
Поэтому плавиковую кислоту нельзя хранить в стеклянной 

посуде. Ее хранят в сосудах из парафина и полиэтилена.

Окислительно-восстановительные свойства
В окислительно-восстановительных реакциях водородные со­

единения неметаллов проявляют ярко выраженные восстанови­
тельные свойства, которые обусловлены наличием атомов неме­
талла в минимальной степени окисления, например:

СН4 + 2О2 = СО2 + 2Н2О
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MnO2 + 4HC1 = MnCl2 + C°l2t + 2H2O

K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 = 3S + Cr2(SO4)3 + K2SO4 +7H2O 
В периодах с увеличением атомного номера элементов (слева

направо) устойчивость водородных соединений неметаллов повы­
шается, а восстановительные свойства ослабевают.

В подгруппах устойчивость этих соединений возрастает снизу 
вверх, а восстановительные свойства — сверху вниз. Поэтому 
фтороводород наиболее устойчив, а силан и фосфин активные 
восстановители, самовоспламеняющиеся на воздухе:

SiH„ + 2О2 = SiO2 + 2П2О 

2РН3 + 4О2 = 2Н3РО4
Водородные соединения неметаллов VI и VII групп могут вы­

ступать и в роли окислителей за счет водорода в максимальной 
степени окисления +1:

2Н2О + 2К = 2К0Н + Н2!
+1 0 

2НС1 + Mg = MgCl2 + H2t

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Составьте уравнения гидролиза сульфида натрия и селенида натрия. 
Какая из этих солей сильнее гидролизуется?

ф 2. Вода при обычных условиях реагирует с каждым веществом 

набора:
а) Вг2, СН4, РС13; в) S, N2, Ca2Si;

б) SiO2, P2S3, СаО; г) Na2CO3, PCI5, Ca3N2.

Напишите уравнения реакций для веществ этого набора.

ф 3. Валентность атома азота и степень его окисления численно сов­

падают в:
a) KNO3; б) N2; в) NH3; г) N2H4.

4. Напишите уравнения реакций в соответствии со схемой превращений:
.. Н„О _. . . , NaOH (недост.) v

Са3(РО4)2 — Р — X, -2—• РН3 — Н3РО4 — Х2

В уравнениях окислительно-восстановительных реакций расставьте 
коэффициенты методом электронного баланса.
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5. Закончите уравнения следующих реакций:

а) НВг + К2Сг2О7 — СгВг3 + ...

б) HCI + HNO3 -» N0 + ...

в) РН3 + КМпО4 + H2SO4 — MnSO4 + ...
Расставьте коэффициенты методом электронного или электронно­
ионного баланса.

6. Смесь, состоящую из 2,8 л азота и 5,6 л водорода, пропустили 
над катализатором. Для поглощения образовавшегося аммиака 
потребовалось 22,6 см3 раствора (р = 1,09 г/см3) с массовой до­
лей азотной кислоты 16%. Вычислите объемные доли (%) компо­
нентов газовой смеси после пропускания ее над катализатором 
(н. у.).

7. В сосуде объемом 2 л находится смесь сероводорода с избытком 
кислорода (н. у.). Продукты горения этой смеси растворили в воде, 
получив 220 г раствора с массовой долей кислоты 1%. Определите 
объемную долю (%) сероводорода в исходной смеси.

§63

ОКСИДЫ НЕМЕТАЛЛОВ
И СООТВЕТСТВУЮЩИЕ ИМ ГИДРОКСИДЫ

Неметаллы образуют с кислородом оксиды — соединения с 
ковалентной полярной связью между атомами. В твердом состоя­
нии оксиды имеют преимущественно молекулярную кристалли­
ческую решетку (СО2, SO3, NO и др.), оксид кремния SiO2 — атом­
ную. Одни оксиды при обычных условиях — газы (СО2, SO2, СО, 
NO2 и др.), другие — твердые вещества (SiO2, Р2О5, N2O5 и др.), а 
некоторые — жидкости (Н2О, SO3 и др.).

По химическим свойствам оксиды неметаллов подразделяют 
на две группы:

♦ несолеобразующие — СО, N2O, NO, SiO;
♦ солеобразующие — все остальные оксиды.

*4 В молекуле оксида углерода(П) между атомами кислорода 
и УглеР°Да помимо двух связей, образованных по обмен-

| ениманш) | ному механизму, имеется третья связь, образованная по 
донорно-акцепторному механизму. Кислород является до­
нором электронной пары, углерод — акцептором:

283



:СП *- :0: :С::0: ИЛИ :С = О:

КИСЛОТНО-ОСНОВНЫЕ СВОЙСТВА

Все солеобразующие оксиды неметаллов являются кислотными 
оксидами, и в качестве гидроксидов им соответствуют кислоты:

N2O3 - HNO2 N2O5 — HNO3

Вам известно (см. § 33), что:
♦ кислотный характер свойств оксидов и соответствующих 

им гидроксидов (кислот) возрастает в периодах слева направо, а 
в группах — снизу вверх;

♦ с увеличением степени окисления атома неметалла в ряду 
его оксидов и гидроксидов кислотные свойства усиливаются. 
Например:

Усиление кислотных свойств, повышение устойчивости
+1 +3 +5 +7

НСЮ НС1О2 НСЮд нсю4
хлорноватистая хлористая хлорноватая хлорная

кислота кислота кислота кислота

С1(ОН) СЮ(ОН) СЮ2(ОН) СЮз(ОН)

Усиление окислительной способности

Соли приведенных кислот соответственно называются гипо­
хлориты, хлориты, хлораты и перхлораты.

Оксиды и гидроксиды неметаллов вступают в реакции, проте­
кающие без изменения степени окисления, в которых они проявля­
ют все общие свойства кислотных оксидов и кислот, например:

SO2 + 2NaOH = Na2SO3 + Н2О 

HNO2 + КОН = KNO2 + Н2О

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ СВОЙСТВА

В окислительно-восстановительных реакциях оксиды и соответ­
ствующие им кислоты, в молекулах которых атом неметалла имеет 
максимальную степень окисления, являются окислителями.

+4 , +2
СО2 + С = 2С0
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8HNO3 + 3Hg = 3Hg(NO3)2 + 2N0f + 4H2O 
разб.

Оксиды и кислоты, в молекулах которых атом неметалла име­
ет промежуточную степень окисления, проявляют окислитель 
но восстановительную двойственность, например:

-2
S

о
S

+4
S

юние окисление

+6
S

SO2 + С12 + 2Н2О = H2SO4 + 2НС1
восстано­
ви тель

SO2+ 2H2S = 3S + 2Н2О
окислитель

ПЕРОКСИД ВОДОРОДА

По элементному составу к оксидам близки пероксиды, напри­
мер известный вам пероксид водорода Н2О2 (бытовое название — 
перекись водорода), пероксиды бария ВаО2, натрия Na2O2 и др. 
Пероксиды, как и оксиды, представляют собой соединения двух 
элементов, один из которых — кислород. Но в оксидах атомы ки­
слорода находятся в степени окисления -2 и не связаны между 
собой химическими связями, а в пероксидах — в степени окисле­
ния-1 и связаны между собой:

Н—б—Н Н2() Н2О2 Н-0 — О'-Н

Атом кислорода в молекуле пероксида водорода находится в 
промежуточной степени окисления, поэтому пероксид водорода 
проявляет окислительно-восстановительную двойственность:

-2 —П о
20 «--------- 20 --------- * 02

восстанов- окисление
ление

Н2О2 + KNO2 = KNO3 + Н20
окислитель

Н2О2 + Ag2O = 2Ag + И20 + 02Г
восстано­
витель

Но окислительные свойства этого вещества выражены 
сильнее, чем восстановительные.
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Разное строение оксидов и пероксидов обусловливает разли­
чия их химических свойств. Так, для пероксида водорода в отли­
чие от воды характерна реакция диспропорционирования:

2Н2О2 = 2Н2О+О2Т

Применение пероксида водорода связано с его окислительной 
способностью и безвредностью продукта его восстановления — 
воды. Его используют в парикмахерском деле, для отбеливания 
меха, тканей, применяют в медицине (3% -ный раствор) как анти­
септическое и кровоостанавливающее средство, сельском хозяй­
стве для протравливания семян, производстве ряда органических 
соединений.

Лабораторный опыт 16

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ СВОЙСТВА 
ПЕРОКСИДА ВОДОРОДА

1. В пробирку налейте 1,5-2 см3 раствора иодида калия и 
подкислите его серной кислотой. С помощью пипетки прибавьте 
несколько капель 3% -ного раствора пероксида водорода. Что вы 
наблюдаете?

2. В пробирку налейте 1,5-2 см3 раствора пероксида водоро­
да, затем добавьте немного (не более спичечной головки) оксида 
маргаица(1У). Объясните наблюдаемое, отметьте роль оксида 
марганца(ГУ) в этой реакции.

3. В пробирку налейте 1,5-2 см3 разбавленного раствора пер­
манганата калия и 1-1,5 см3 раствора серной кислоты, затем с 
помощью пипетки добавьте по каплям раствор пероксида водо­
рода. Отметьте изменение окраски и выделение газа.

Составьте уравнения проведенных реакций, коэффициен­
ты подберите методом электронного или электронно-ионного 
баланса. Укажите, какую функцию выполняет пероксид 
водорода в каждой из этих реакций. Сделайте обобщающий 
вывод об окислительно-восстановительных свойствах перок­
сида водорода.
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ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Через склянки с водным раствором щелочи пропущены газы: оксид 
cepbi(VI), оксид углерода(Н), хлор, оксид азота(1\/), метан, кислород, 
сероводород. Какие из газов вступили в реакцию? Ответ подтверди­
те уравнениями реакций.

2. Напишите уравнение реакции, протекающей между оксидом фосфо- 
ра(III) и разбавленной азотной кислотой.

3. Дождевая вода в грозу содержит немного азотной кислоты. В резуль­
тате каких процессов она образовалась? Ответ подтвердите уравне­
ниями реакций.

^^4. Окислительно-восстановительную двойственность проявляют 

все оксиды набора:
а) N2O5, СО, SO2i в) SO2, СО, N0:
б) S03, N20, Р2О5; г) Р2О3, С12О7, М02.
Ответ подтвердите уравнениями реакций.

5. Напишите уравнения реакций в соответствии со схемами превращений:

HNO3 X,
а) NH4NO2 -• N2 — NH3 - NO — N02 - NaNO3 - NaNO2 — HNO2

^SiCl, HCj HF
б) SiO2 ■— Si — Mg2Si--------"X, —* SiO2------*X2

В уравнениях окислительно-восстановительных реакций расставьте 
коэффициенты методом электронного баланса.

6. Смесь оксидов углерода объемом 6,72 л (н. у.) пропустили над раска­
ленным углем, в результате объем газовой смеси увеличился на 2,24 л. 
Определите объемную долю (%) каждого газа в исходной смеси.

§64

БЛАГОРОДНЫЕ ГАЗЫ

Главную подгруппу VIII группы Периодической системы 
Д. И. Менделеева составляют элементы, образующие простые 
вещества — благородные газы: гелий, неон, аргон, криптон, 
ксенон и радон. Эти элементы завершают каждый период систе­
мы элементов, в их атомах заполненные внешние энергетиче­
ские уровни. Все они, кроме атомов гелия, имеют на наружном
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уровне восемь электронов. Электронная оболочка атома гелия 
состоит из двух электронов. Молекулы благородных газов одно- 
атомны. Особенность строения и очень низкая химическая ак­
тивность определили групповое название — благородные газы. 
Криптон, ксенон и радон с трудом образуют соединения с други­
ми элементами. А для гелия, неона и аргона химических соеди­
нений не получено до настоящего времени. Сверху вниз в под­
группе, как и в других главных подгруппах, радиус атомов 
элементов увеличивается. Этим объясняется более высокая хи­
мическая активность криптона, ксенона и радона по сравнению 
с первыми членами группы благородных газов.

ФИЗИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА
Простые вещества — благородные газы при обычных усло­

виях бесцветные, при электрическом разряде светятся: гелий — 
желтым, неон — красным, аргон — синим, криптон — зеленова­
то-лиловым, ксенон — фиолетовым, радон — ярко-белым све­
том. В табл. 38 приведены некоторые свойства благородных га­
зов, а также их содержание в воздухе.

Таблица 38
Некоторые свойства благородных газов 

и их содержание в воздухе

Символ
элемента ^КИГР С

Растворимость 
в 1 л воды при

0 °C, см3

Содержание 
в воздухе, 

%(об.)

Не -269 -272 10 0,0005
Ne -246 -249 14 0,0016
Аг -186 -189 60 0,93
Кг -153 -157 110 ~ю-4
Хе -108 -112 242 ~10“5
Rn -62 -71 460 ~6Ю-20

В ряду Не—Rn температуры плавления и кипения повыша­
ются, увеличивается также растворимость газов в воде и других 
растворителях.
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Содержание гелия в воздухе невелико, но во Вселенной он 
занимает второе место по распространенности после водорода. 
Спектральный анализ показывает присутствие этого элемента 
во всех звездах.

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА

До 60-х гг. XX в. считали, что благородные газы не могут 
образовывать химических соединений. Первые соединения 
ксенона были получены в 1962 г. канадским ученым Н. Барт­
леттом. В настоящее время прямым взаимодействием крип­
тона, ксенона и радона с фтором получены фториды различ­
ного состава: KrF2, XeF2, KrF4, XeF4, RnF4 и др. Непосред­
ственно с кислородом ни один из благородных газов не взаи­
модействует. Соединения с другими элементами получают 
косвенным путем из фторидов.

ПОЛУЧЕНИЕ И ПРИМЕНЕНИЕ

Гелий, неон, аргон, криптон и ксенон получают из воздуха. 
Они являются побочными продуктами при ректификации 
жидкого воздуха. Радон образуется при радиоактивном распа­
де радия.

Благородные газы имеют широкое применение.
Гелии используют для наполнения дирижаблей (в отличие 

от водорода он не огнеопасен). Растворимость гелия мало зави­
сит от давления, поэтому его применяют для приготовления 
«гелиевого воздуха» (воздух, в котором азот частично или пол­
ностью заменен на гелий), используемого для подводных работ 
(он предотвращает возникновение кессонной болезни), а также 
для лечения астмы, удуший и других легочных заболеваний. 
Жидкий гелий — самая холодная жидкость. Его применяют во 
время исследований при сверхнизких температурах в качестве 
хладоносителя.

Неон используют для изготовления неоновых ламп, кото­
рые устанавливают на маяках, в различных приборах, исполь­
зуют в световых рекламах.

Аргон широко применяют в металлургии для создания инерт­
ной атмосферы. Его используют при горячей обработке титана,
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ниобия, гафния, тория, щелочных металлов. Широко внедрен в 
практику метод дуговой электросварки в среде аргона.

Криптон и ксенон используют при производстве электро­
ламп. Криптоновые и ксеноновые лампы благодаря их малой 
теплопроводности дают больше света при том же расходе элек­
троэнергии и лучше выдерживают перегрузки. Ксенон широко 
применяют при рентгеноскопии головного мозга.

Радон хотя и радиоактивен, но в ультрамикродозах оказы­
вает положительное влияние на центральную нервную систему, 
поэтому его используют в курортологии и физиотерапии (радо­
новые ванны).

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Укажите, из каких частиц состоит кристаллическая решетка 
твердого аргона. Каково агрегатное состояние аргона при обычных 
условиях и чем это объясняется?

2. Почему аргон является химически инертным веществом?



Глава VIII

Металлы и их соединения

§65

ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА
И СПОСОБЫ ПОЛУЧЕНИЯ МЕТАЛЛОВ

Более 80% известных элементов образуют простые веще­
ства — металлы. К ним относятся s-элементы I и II групп (ис­
ключение — водород), все d и / элементы, а также р-элементы 
III группы (кроме бора), IV группы (олово, свинец), V группы 
(сурьма, висмут) и VI группы (полоний).

Общие особенности строения атомов металлов:
♦ небольшое число электронов на внешнем энергетическом 

уровне (как правило, один-три электрона). Исключение — ато­
мы p-элементов IV-VI групп;

♦ малые заряды ядер и большие радиусы атомов по сравне­
нию с атомами неметаллов данного периода;

♦ сравнительно слабая связь валентных электронов с ядром;
♦ низкие значения электроотрицательности.
В связи с этим атомы металлов легко отдают валентные элек­

троны и превращаются в положительно заряженные ионы, т. е. 
металлы являются восстановителями.

Однако способность отдавать электроны проявляется у метал­
лов неодинаково. В периодах с увеличением зарядов ядер атомов 
уменьшаются их радиусы, увеличивается число электронов на 
внешнем уровне и усиливается связь валентных электронов с 
ядром. Поэтому в периодах слева направо восстановительная 
способность атомов металлов уменьшается.

В главных подгруппах с возрастанием атомных номеров элемен­
тов увеличиваются радиусы их атомов и уменьшается притяжение 
валентных электронов к ядру. Поэтому в главных подгруппах свер­
ху вниз восстановительная активность атомов металлов возра­
стает. Следовательно, наиболее активными восстановителями яв­
ляются щелочные и щелочно-земельные металлы.

Только некоторые металлы (золото, платина) находятся в при­
роде в виде простых веществ (в самородном состоянии). Металлы, 

291



расположенные в электрохимическом ряду напряжений между 
оловом и золотом, встречаются как в виде простых веществ, так и 
в составе соединений. Большинство же металлов находятся в при­
роде в виде соединений — оксидов, сульфидов, карбонатов и т. д. 
Распространенность металлов в природе уменьшается в ряду:

Al, Fe, Са, Na, К, Mg, Ti, Мп, Cr, Ni, Zn, Cu, Sn, Pb, W, Hg, Ag, Au 
---------------------------- —-------------------------------------------------------

Содержание в земной коре (массовая доля, % ) уменьшается

Получение металлов из их соединений — задача металлургии. 
Металлургия — наука о промышленном получении металлов из 
природного сырья. Различают черную (производство железа и его 
сплавов) и цветную (производство всех остальных металлов и 
сплавов) металлургию. Любой металлургический процесс явля­
ется процессом восстановления ионов металла различными вос­
становителями:

Men+ + пе = Me
В зависимости от условий проведения процесса восстановления 

различают несколько способов получения металлов (табл. 39).

Таблица 39
Способы получения металлов

Пирометаллургия — восстановление безводных соединений 
при высокой температуре

Восстановители Примеры Получаемые
металлы

С или СО 
(карботермия)

PbO + C = Pb + COj
Fe2O3 + ЗСО = 2Fe + ЗСО2
Сульфиды предварительно 
обжигают:
2ZnS + ЗО2 = 2ZnO + 2SO2
ZnO + С = Zn + 2СО|

Fe, Cu, Pb, Sn,
Cd, Zn

AI, Мд и др. 
(металлотермия)

Cr2O3 + 2AI = 2Cr + AI2O3
TiCI4 + 2Mg = Ti + 2MgCI2

Мп, Cr, W, Mo, Ti, V

Н2 (водородо- 
термия)

MoO3 + 3H2 = Mo + 3H2O
Оксиды активных металлов 
(MgO, СаО, AI2O3 и др.) водо­
родом не восстанавливаются

Cu, Ni, W, Fe, Mo,
Cd, Pb

292



Окончание табл. 39

Электрометаллургия — восстановление электрическим током

Виды электролиза Примеры
Получаемые

металлы

Электролиз
расплавов

NaCl = Na+ + СГ 
расплав

|K] Nat+e" = Na 2

0 2СГ - 2e'= Cl2t 1

2NaCI =5== 2Na + Cl2 f

Щелочные
металлы,
Be, Mg, Са 
(из расплавлен­
ных хлоридов),
AI — из расплав­
ленного оксида

Электролиз
растворов

NiSO4 = Ni2+ + SO2- 
раствор

0 Ni2+ + 2e' = Ni 2

0 2H2O - 4c =O2| + 4H+ 1 
электролиз

2NiSO4 + 2H2O
= 2Ni + O2t + 2H2SO4

Zn, Cd, Со, Мп, Fe

Гидрометаллургия — восстановление из растворов солей

Примеры
Получаемые

металлы

Металл, входящий в состав руды, переводят в раст­
вор, затем восстанавливают более активным ме­
таллом:

CuO + H2SO4 = CuSO4 + н2о
CuSO4 + Fe = FeSO4 + Си

CdO + H2SO4 = CdSO4 + H2O
CdSO4 + Zn = ZnSO4 + Cd

Cd, Ag, Au, Си

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

О 1 ■ Электронная формула внешнего энергетического уровня атома 
металла:

a) 1s2; 6)2s22p'; в) 4s2; г) 3s2 Зр2.
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2. Атому магния в степени окисления +2 соответствует электронная 
конфигурация:

а) 1s2 2s2 2р6 3s2 Зр6; в) 1s2 2s2 2р4;
б) 1s2 2s2 2р6; г) Is2 2s2 2р6 3s2.

3. При частичном восстановлении водородом 30 г оксида кобальта(И) 
получили смесь оксида и металла массой 26,8 г. Определите количе­
ство вещества водорода, вступившего в реакцию, и массовую долю 
кобальта в полученной смеси.

4. При электролизе раствора сульфата меди(П) в растворе образова­
лась кислота (около анода), на нейтрализацию которой затрачен ра­
створ объемом 16 см3 (р = 1,05 г/см3) с массовой долей гидроксида 
калия 6%. Вычислите массу меди, которая выделилась на катоде.

5. Для восстановления марганца из оксида марганца(1\/) путем алюмо- 
термии было смешано 10,8 г алюминия и 26,2 г оксида. Определите, 
какое из исходных веществ осталось и какова его масса.

§66

СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ

ФИЗИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ

•rprz->-^ Вам известно, что в обычных условиях все метал­
лы, за исключением ртути, являются твердыми ве­
ществами с металлической кристаллической 

решеткой, особенности которой определяют их общие физиче­
ские и механические свойства.

Металлический блеск и непрозрачность металлов — ре­
зультат отражения световых лучей. Электро и теплопровод­
ность обусловлены наличием в металлических решетках сво­
бодных электронов.

С повышением температуры электропроводность металлов 
уменьшается, а с понижением температуры — увеличивается. 
Около абсолютного нуля для многих металлов характерно яв­
ление сверхпроводимости.

Металлы обладают ковкостью и пластичностью. По опре­
делению М. В. Ломоносова, «металлом называется светлое те­
ло, которое ковать можно». Металлы легко прокатываются в



листы, вытягиваются в проволоку, поддаются ковке, штам­
повке, прессованию.

По отдельным физическим свойствам металлы подразде­
ляют:

♦ по значению плотности — на легкие (плотность мень­
ше 5 г/см3): Na, Са, Mg, Al, Ti — и тяжелые (плотность больше 
5 г/см3): Zn, Cr, Sn, Мп, Ni, Cu, Ag, Pb, Hg, Au, W, Os;

♦ по значению температуры плавления на легкоплав­
кие (£пл < 1000 °C): Hg, Na, Sn, Pb, Zn, Mg, Al, Ca, Ag — и ту­
гоплавкие (Z(|I1 > 1000 °C): Au, Cu, Mn, Ni, Fe, Ti, Cr, Os, W.

Из металлов самые мягкие — щелочные (их можно резать 
ножом), самый твердый — хром (царапает стекло), самый ту­
гоплавкий — вольфрам, самый тяжелый осмий.

♦ По отношению к магнитным полям металлы подразде­
ляют на три группы:
а) ферромагнитные — способны намагничиваться под дей­

ствием даже слабых магнитных полей (Fe, Со, Ni);
б) парамагнитные — проявляют слабую способность к намаг­

ничиванию даже в сильных магнитных полях (Al, Cr, Ti);
в) диамагнитные — не притягиваются к магниту (Sn, Cu, Bi).

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ

Если атомы большинства неметаллов могут как отдавать, так 
и присоединять электроны, проявляя окислительно-восстанови­
тельную двойственность, то атомы металлов способны только 
отдавать валентные электроны, проявляя восстановительные 
свойства:

Me - пе~ = Meл+(окисление) 
восстановитель

Как восстановители металлы взаимодействуют с неметалла­
ми, водой, растворами щелочей, кислот и солей.

Взаимодействие металлов
с простыми веществами — неметаллами

Металлы при определенных условиях взаимодействуют с не­
металлами, например с кислородом образуют оксиды:

2Mg + О2 = 2MgO 4AI + ЗО2 2А12О3
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Из щелочных металлов только литий сгорает на воздухе с об 
разованием оксида:

4Li + О2 = 2Li2O
ОКСИД лития

Основной продукт окисления натрия — пероксид:

2Na + О2 = Na2O2
пероксид

натрия

При горении других щелочных металлов образуются супер­
оксиды, например:

+1 -10 0 -1 +1 

2К + 2О2 = К2О., (К->0-0 -0 0 «- К)
супероксид

калия

Оксиды натрия и калия могут быть получены при нагрева­
нии смеси пероксида с избытком металла в отсутствие кисло­
рода:

Na2O2 + 2Na = 2Na2O

На реакции пероксида натрия с оксидом углерода(1У) основа­
на регенерация воздуха в изолированных помещениях (напри­
мер, на подводных лодках):

2Na2O2 + 2СО2 = 2Na2CO3 + О2

При нагревании металлы реагируют с другими неметаллами:

Mg + Br2 = MgBr2 
бромид 
магния

4А1 + ЗС = А14сз 
карбид 
алюминия

2А1 + N2 = 2A1N 
нитрид

алюминия

3Fe + С = Fe3C 
карбид 
железа

ЗСа + 2Р = Са3Р2 
фосфид 
кальция

Са + 2С = СаС2 
карбид 
кальция

Си + S = CuS
сульфид
меди(П)

2Mg + Si = Mg2Si
силицид
магния

Если металл проявляет переменную степень окисления, то 
активные неметаллы (фтор, хлор, бром, кислород) окисляют 
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его до более высокой степени окисления, в которой он образует 
устойчивое в данных условиях соединение, а менее актив­
ные — до более низкой степени окисления. Так, железо про­
являет в соединениях степени окисления +2 и +3 (иногда +6), 
из них +3 наиболее устойчива. В связи с этим при взаимодей­
ствии железа с хлором, бромом оно окисляется до степени 
окисления +3, а при взаимодействии с серой или иодом — 
до степени окисления +2:

2Fe + ЗС12 = 2 FeCl8 Fe + S = FeS
Щелочные и щелочно-земельные металлы при нагревании всту­

пают в реакцию с водородом, образуя гидриды. Атомы водорода в 
данных соединениях имеют отрицательную степень окисления:

2Na + Н2 = 2NaH Ва + Н2 = ВаН2
гидрид гидрид
натрия бария

Гидриды представляют собой кристаллические тугоплавкие 
солеобразные вещества белого цвета. Они активные восстанови­
тели за счет водорода в минимальной степени окисления (-1). 
Так, гидриды горят в атмосфере хлора, кислорода, энергично раз­
лагаются водой с образованием щелочи и выделением водорода:

КН + С12 = KCI + НС1 
СаН2 + О2 = Са(ОН)2 

ВаН2 + 2Н2О = Ва(ОН)2 + 2Н2Т

Гидриды применяют для получения водорода в полевых 
условиях (для водородной сварки), восстановления металлов из 
их оксидов, а также в органическом синтезе.

Взаимодействие металлов со сложными веществами
Если химические реакции протекают в водных раство­
рах, то восстановительная активность металла опреде­
ляется его положением в электрохимическом ряду на­
пряжений. t

Взаимодействие с водой
С водой при обычной температуре реагируют металлы, ко­

торые в ряду напряжений стоят до водорода (металл вытесняет
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водород из воды) и гидроксиды которых растворимы в воде (на 
поверхности металла не образуется защитная пленка). К таким 
металлам относятся щелочные и щелочно-земельные металлы: 

2Na + 2Н2О = 2NaOH + H2f 
Fe + Н2О -А- (так как Fe(OH)2 нерастворим в воде)

При нагревании с водой или парами воды взаимодействуют 
металлы от магния до олова. Реакция протекает с образованием 
гидроксидов или оксидов и выделением водорода:

Mg 4 2Н2О -*■ Mg(OII)2 + H2f 

3Fe + 4H2O = Fe3O4 + 4H2|

Взаимодействие с щелочами
С растворами щелочей взаимодействуют металлы, которые в 

ряду напряжений стоят до водорода (металл вытесняет водород 
из воды), а их оксиды и гидроксиды амфотерны (оксидные и ги- 
дроксидные пленки растворяются в растворе щелочи). К таким 
металлам относятся цинк, алюминий, олово, бериллий, свинец 
и некоторые другие. Процесс протекает в три стадии:

1) растворение в щелочи пленки амфотерного оксида, кото­
рая покрывает поверхность металла;

2) взаимодействие металла, освобожденного от защитной ок­
сидной пленки, с водой с образованием нерастворимого амфотер­
ного гидроксида;

3) растворение образовавшейся пленки гидроксида в раство­
ре щелочи.

Рассмотрим пример:

1) А12О3 + 2NaOH + ЗН2О = 2Na[Al(OH)4] 
амфотерный

2) 2А1 + 6Н2О = 2А1(ОН)3 j + 3HJ
амфотерный

3) 2А1(ОН)3 + 2NaOH = 2Na[Al(OH)J
амфотерный

(В результате второй реакции образовалось 2 моль А1(0Н)3, 
поэтому в уравнении третьей реакции записываем тоже 2 моль 
А1(ОН)3.)
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Если просуммировать два последних уравнения, то получим 
уравнение реакции алюминия с раствором щелочи:

2А1 + 2NaOH + 6Н2О = 2Na[Al(OH)4] + ЗН2?
Таким образом, при взаимодействии металла с раствором 

щелочи роль последней сводится к снятию с поверхности ме­
талла оксидной и гидроксидной пленки, а металл взаимодей­
ствует с водой.

Эти же металлы реагируют со щелочами при нагревании:

Zn + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2t
ТВ.

Металлы, высшие оксиды которых обладают амфотерными 
или кислотными свойствами, реагируют с щелочными расплава 
ми окислителей. В качестве окислителей используют нитраты 
калия или натрия, хлорат калия и др.

При взаимодействии с щелочными расплавами окислителей 
металлы образуют соли анионного типа, в которых, как прави­
ло, проявляют высшую степень окисления, например:

Fe + 3KN03 + 2КОН = K2FeO4 + 3KNO2 + H2O 
феррат калия

Аналогичные продукты образуются и при взаимодействии 
щелочных расплавов окислителей с оксидами металлов, в кото­
рых металлы проявляют промежуточную степень окисления:

Fe2O3 + КС1О3 + 4КОН 2K2FeO4 + KCI + 2Н2О

Взаимодействие с кислотами
С разбавленными кислотами, которые проявляют окисли­

тельные свойства за счет ионов водорода (разбавленная серная, 
фосфорная, сернистая, все бескислородные и органические ки­
слоты и др.), реагируют металлы:

♦ расположенные в ряду напряжений до водорода (эти ме­
таллы способны вытеснять водород из кислоты);

♦ образующие с этими кислотами растворимые соли (на 
поверхности этих металлов не образуется защитная солевая 
пленка).

В результате реакции образуются растворимые соли и выде­
ляется водород:
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2AI + 6НС1 = 2А1С13 + ЗН2|

Mg + H2SO4 = MgSO4 + H2| 
раэб.

Cu + H2SO4 -b (так как Cu стоит после H2) 
разб.

Pb + H2so4 -b (так как PbSO4 нерастворим в воде) 
разб.

С кислотами-окислителями — азотной и концентрированной 
серной, которые, как вам известно, проявляют окислительные 
свойства за счет атомов серы и азота в высших степенях окисле­
ния, взаимодействуют практически все металлы, расположен­
ные в ряду напряжений как до, так и после водорода, кроме зо­
лота и платины. Так как окислителями в этих кислотах 
являются ионы кислотных остатков, а не ионы водорода, то при 
их взаимодействии с металлами не выделяется водород. Металл 
под действием данных кислот окисляется до характерной 
(устойчивой) степени окисления и образует соль, а продукт 
восстановления кислоты зависит от активности металла и от сте­
пени разбавления кислоты (схемы 9-12).

Схемы 9-12
Взаимодействие металлов с кислотами-окислителями

активный металл Li—Zn

+6
Н SO (конц ) металл сРеДней активности Cd — Pb

неактивный металл (после Нг)
и Fe (при нагревании)

+5
HNO3 (конц.)

+5
HNO3 (разб.)

независимо от активности металла

активный металл Li —Zn 
/----------- —------------------------------------»
металл средней активности Fe—РЬ

неактивный металл (после Н2)

+5
Н NO3 (оч. разб.) активный металл

-2
Соль + H2s + Н2о 

о
Соль + S + Н2О 

+4
Соль + SO2 + Н2О 

+4
Соль + NO2 + Н2О 

о
Соль + N2 + Н2О 

+1
Соль + N2O + Н20

+2
Соль + N0 + Н2О

-з
Соль+ NH4NO3+H2O

\

V
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На основании приведенных схем составим уравнения реак­
ций меди и магния с концентрированной серной кислотой:

о +6 +2 +4
Си + 2H2SO4 = CuSO4 + SO2t + 2Н2О

КОНЦ.

О +6 4-2 ~2
4 Mg + 5H2SO4 = 4MgSO4 + H2S1 + 4H2O

КОНЦ.

Следует иметь в виду, что на схемах указаны продукты, со­
держание которых максимально среди возможных продуктов 
восстановления кислот. Так, при взаимодействии серной кис­
лоты с цинком или магнием в зависимости от концентрации кис­
лоты могут образоваться различные продукты восстановления 
серной кислоты:

Zn + 2H2SO4 = ZnSO4 + SO2t + 2H2O 
70%-ная

3Zn + 4H2SO4 = 3ZnSO4 + Si + 4H2O 
40%-ная

4Zn + 5H2SO4 = 4ZnSO4 + H2SJ + 4H2O 
25%-ная

Восстановление серной кислоты до сероводорода может про­
текать в растворе с массовой долей кислоты 25% и выше (если 
массовая доля серной кислоты ниже 25%, то она считается раз­
бавленной). Однако по мере повышения концентрации кислоты 
возможность образования сероводорода уменьшается, так как при 
этом окислительные свойства серной кислоты усиливаются, а се­
роводород — активный восстановитель за счет атома серы в мини­
мальной степени окисления (H2S). Поэтому концентрированная 
серная кислота окислит его до серы или до сернистого газа:

-2 +6 0 IT ОЛ Л3H2S + H2SO4 = 4S| + 4Н2О (менее концентрированная H2SO4)

H2S + 3H2SO4 = 4SO2l + 4H2O (более концентрированная H2SO4)

Степень восстановления азотной кислоты при взаимодей­
ствии с одним и тем же металлом, например магнием или цин­
ком, также определяется ее концентрацией. Концентрирован­
ная кислота восстанавливается до оксида азота(1У) NO2, так как 
низшие оксиды, образованные в ходе реакции, окисляются ки­
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слотой. По мере ее разбавления возрастает возможность образо­
вания продукта наиболее полного восстановления:

Mg + 4HNO3 = Mg(NO3)2 + 2NO2| + 2H2O 
60% -ная

3Mg + 8HNO3 = 3Mg(NO3)2 + 2N0f + 4H2O 
30%-ная

4Mg + 10HNO3 = 4Mg(NO3)2 + N20t + 5H2O 
20% -ная

5Mg + 12HNO3 = 5Mg(NO3)2 + N2f + 6H2O 
10%-пая

4Mg + 10HNO3 = 4Mg(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O
3% -ная

Некоторые металлы (железо, алюминий, хром) не взаимодей­
ствуют с концентрированной серной и азотной кислотами 
при обычной температуре, так как происходит пассивация ме­
талла. Это явление связано с образованием на поверхности 
металла тонкой, но очень плотной оксидной пленки, которая и 
защищает металл. По этой причине концентрированную азот­
ную и серную кислоты транспортируют в железных емкостях.

Если металл проявляет переменные степени окисления, то с 
кислотами, проявляющими окислительные свойства за счет 
ионов Н , он образует соли, в которых его степень окисления ни­
же устойчивой, а с кислотами-окислителями — соли, в которых 
он проявляет более устойчивую степень окисления:

Fe + H2SO4 = FeSO4 + Н2| 
разб.

2Fe + 6H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 3SO2T + 6H2O
КОНЦ.

Взаимодействие с растворами солей
Каждый металл, начиная с магния, вытесняет все следую­

щие за ним в ряду напряжений металлы из растворов их солей:
Fe + CuSO4 = FeSO4 + Си

Такие металлы, как литий, натрий, калий, кальций, барий, 
использовать для вытеснения менее активных металлов из 
водных растворов солей нельзя, так как при обычных условиях 
они реагируют с водой.
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Лабораторный опыт 17
ВЗАИМОДЕЙСТВИЕ МЕТАЛЛОВ С РАСТВОРАМИ ЩЕЛОЧЕЙ

В две пробирки осторожно налейте по 1,5—2см3 10%-ного ра­
створа щелочи. В одну из пробирок опустите кусочек цинка или 
алюминия, в другую — медь. Дайте содержимому пробирок по­
стоять 2-3 мин. В какой пробирке выделяется газ? Объясните 
свои наблюдения. Составьте уравнение протекающей реакции.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Установите соответствие между металлами и их физическими свой­
ствами.
Металлы
1) Калий
2) Ртуть
3) Серебро
4) Вольфрам
5) Медь
6) Золото

Физические свойства
A) Окрашен в красный цвет
Б) Очень мягкий (можно резать ножом)
B) Жидкий при комнатной температуре 
Г) Обладает наибольшей тугоплавкостью 
Д) Обладает наибольшей пластичностью

и окрашен в желтый цвет 
Е) Отличается металлическим блеском и

высокой электропроводностью

ф 2. Цинк при обычных условиях реагирует в растворе с каждым веще­
ством набора:

а) NaOH, FeSO4, Н2О; в) HNO3 (разб.), NaOH, Na2CO3;

б) CaCI2, H2SO4, Cl2; г) NaCl, H2SO4, Br2.

3. Даны смеси гранул металлов:
а) магний, железо, медь; в) золото, медь, магний;
б) алюминий, цинк, серебро; г) серебро, свинец, магний. 
Укажите, металлы какой смеси (по отдельности) полностью прореа­
гируют с концентрированной азотной кислотой при обычных усло­
виях. Напишите уравнения соответствующих реакций.

4. Напишите уравнения реакций в соответствии со схемами превращений: 
а) КМпО4 — О2 — Na2O2 — Na2O — Na2SO4 -> NaOH -> Na — NaH

К — KOH — K2SO4 — BaS04
Zn6) K2CO3 — KOH ;

K2[Zn(OH)4] - Zn(OH)2 - ZnSO4
h2o*X
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Сг2°3/^1 со

в) Al — AI2S3 — Al(0Н)3 — AI2O3 — Al — Na[AI(OH)4] — Х2 

В уравнениях окислительно-восстановительных реакций расставьте 
коэффициенты методом электронного баланса. Уравнения реакций 
обмена напишите в молекулярном и ионно-молекулярном видах.

5. Металлическую пластинку опустили в раствор соли:
а) Pb + Cu(NO3)2 -» ...; в) Сг + Pb(NO3)2 — ...;
б) Al + NiSO4 — ...; г) Zn + CoCI2 —■...

Составьте уравнения реакций и укажите, масса каких пластинок по­
сле окончания опыта увеличится, а каких — уменьшится.

6. Сплав серебра с медью массой 0,5 кг обработали раствором азотной 
кислоты. К полученному раствору добавили соляную кислоту. Масса 
образовавшегося осадка равна 430 г. Определите массовую долю 
(%) серебра в сплаве.

7. Смесь железа и алюминия массой 10 г обработали разбавленным ра­
створом щелочи, при этом выделилось 6,72 л водорода (н.у.). Опре­
делите массовый состав смеси.

8. При взаимодействии 3,42 г щелочного металла с водой выдели­
лось 448 мл водорода (н. у.). Этот щелочной металл: 

а) рубидий; б)натрий; в)калий; г)литий;

§67

ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА (/-ЭЛЕМЕНТОВ

d-Элементы (переходные элементы) расположены в побоч­
ных подгруппах больших периодов Периодической системы хи­
мических элементов Д. И. Менделеева. Название «переходные» 
связано с тем, что в периодах они расположены между s- и р-эле- 
ментами.

Особенности d-элементов обусловлены электронным строени­
ем их атомов. В отличие от s- и p-элементов в атомах переходных 
элементов заполняются d-орбитали предвнешнего энергетиче­
ского уровня, а структура внешнего уровня остается неизмен­
ной; валентные электроны в их атомах находятся на s-орбитали 
внешнего уровня и d-орбиталях предвнешнего, например:
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Sc Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn 
3d14s2 3dz4s2 3d34s2 3d54s* 3d54s2 3d°4s2 3d74s2 3d84s2 зЛв1 3dl04s2

В образовании химических связей атомов d-элементов с ато­
мами других элементов в первую очередь участвуют s-электроны, 
затем d-электроны.

Как известно, свойства веществ зависят от радиусов и струк­
туры внешнего энергетического уровня атомов, из которых они 
состоят. Радиусы атомов d-элементов одного периода, например 
четвертого, имеют близкие значения и структура внешнего уров­
ня примерно одинакова (один или два s-электрона), поэтому в пе­
риоде свойства атомов d-элементов изменяются более медленно по 
сравнению со свойствами атомов s- и p-элементов. В побочных 
подгруппах, как вам известно, сверху вниз радиусы атомов изме­
няются неравномерно, что обусловлено влиянием лантаноидного 
сжатия на атомы элементов шестого периода, расположенных 
после лантаноидов, поэтому восстановительные свойства атомов 
d-элементов уменьшаются с увеличением их атомных номеров.

OifroMMe
внимание

Атомы переходных элементов в минимальной положи­
тельной степени окисления образуют соединения, по 
свойствам отличающиеся от соединений элементов 
главных подгрупп. Для примера сравним свойства со­

единений марганца и хлора:
+х
С12О

газообразное вещество 
кислотный оксид

+2
МпО

твердое вещество 
основный оксид

И наоборот, в максимальной степени окисления атомы d-эле­
ментов образуют соединения, свойства которых сходны со свой­
ствами соединений элементов главных подгрупп:

+7 +7
С12О7 Мп2О7

жидкость жидкость
кислотный оксид кислотный оксид

Это объясняется тем, что в минимальной положительной степе­
ни окисления хлор и марганец не являются электронными анало­
гами', так как их атомы имеют разное строение внешнего уровня:

17С1 Is2 2s2 2р6 3s2 Зр4 25Mn Is2 2s2 2р6 3s2 Зр8 3d5

Электронные аналоги — это элементы, атомы которых имеют сходное 
строение внешнего или внешнего и предвнешнего электронных слоев.
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Но в состоянии максимальной степени окисления их строе­
ние аналогично:

17С1 Is2 2s2 2р6 25Mn Is2 2s2 2/ 3s2 Зр6

Соединения d-элементов обладают некоторыми особенностя­
ми по сравнению с соединениями элементов главных подгрупп.

1. Для переходных элементов характерен более широкий 
спектр степеней окисления в соединениях. Например, если ато­
мы кремния проявляют степень окисления +4 (SiO2), то титана — 
+2, +3, +4 (TiO, Ti2O3, TiO2). Это обусловливает:

♦ широкий диапазон изменения кислотно-основных свойств 
оксидов и гидроксидов. Например, Мп(ОН)2 — основание, 
Мп(ОН)4 — амфотерный гидроксид, а Н2МпО4 и НМпО4 — силь­
ные кислоты;

♦ проявление окислительно-восстановительных свойств со­
единений. Например, соединения марганца в степени окисле­
ния +2 проявляют восстановительные свойства, а в степени окис­
ления +7 — окислительные:

2Мп(ОН)2 + О2 + 2Н2О = 2Мп(ОН)4 
восстановитель

2КМпО4 + 5Na2SO3 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 5Na2SO4 + K2SO4 + 3H2O 
окислитель

Соединения марганца в промежуточных степенях окисления 
проявляют окислительно-восстановительную двойственность:

МпО2 + 4НС1 =МпС12 + С12| + 2Н2О 
окислитель

МпО2 + К2СО3 + KNO3 = K2MnO4 + KNO2 + СО2Т
восстановитель

2. Для d-элементов характерно образование комплексных со 
единений. Так, ионы металлов в водном растворе, как правило, на­
ходятся в виде аквакатионов — [Cu(H2O)4]2\ [Fe(H2O)6]‘ . Упро­
щенно пишут Cu2+, Fe2'. Вы знаете, что образованием комплексов 
объясняется и растворение амфотерных гидроксидов в щелочах:

Zn(OH)2 I 2NaOH = Na2[Zn(OH)4]

3. Большинство соединений d-элементов окрашены, напри­
мер гидроксид меди(Н) — синего цвета, гидроксид железа(Ш) —
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бурого, фосфат серебра — желтого, перманганат калия — фиоле­
тового и т. д.

4. Металлы, образованные атомами d-элементов, и их соеди­
нения проявляют каталитическую активность (платина, ни­
кель, палладий и др.).

5. Переходные элементы играют важную биологическую 
роль. Если некоторые элементы главных подгрупп содержатся в 
живых организмах в относительно больших количествах (ка­
лий, кальций, магний, натрий), т. е. они являются макроэле­
ментами, то содержание d-элементов, как правило, невелико, 
это микроэлементы. Содержание макро- и микроэлементов как в 
растительных, так и в животных организмах необходимо для их 
нормального развития.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. На основании строения атомов сравните свойства веществ, образо­
ванных атомами серы и хрома в степенях окисления: а) нулевой; 
б) максимальной.

2. Основные свойства оксидов титана усиливаются в ряду:
а) TiO2, TiO, Ti2O3; в) Ti2O3, TiO2, TiO;

б) Ti2O3, TiO, TiO2; r) TiO2, Ti2O3, TiO.

§68

ХРОМ И ЕГО СОЕДИНЕНИЯ

СТРОЕНИЕ АТОМА ХРОМА

Хром — элемент четвертого периода побочной подгруппы 
VI группы Периодической системы химических элементов 
Д. И. Менделеева. В атоме хрома происходит «проскок» одного 
электрона с четвертого s-подуровня на третий d-подуровень, по­
скольку конфигурация d5 более устойчива.

Электронная формула атома хрома:
Is2 2s2 2р6 3s2 Зр6 3d5 4s1

валентные
электроны
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Электронно-графическая формула валентных электронов:
4?

3d5 +
+ + + + +

Отсюда следует, что в соединениях атом хрома может про­
являть степени окисления от +1 до +6. Наиболее характерны 
для хрома соединения, в которых его степени окисления равны 
+3 и +6. Менее устойчивы соединения хрома в степени окисле­
ния +2.

Хром образует комплексные соединения с координационным 
числом 6.

НАХОЖДЕНИЕ В ПРИРОДЕ, ПОЛУЧЕНИЕ И ФИЗИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА

Массовая доля хрома в земной коре составляет 0,02%. Он 
встречается только в виде соединений, важнейшее из которых — 
минерал хромистый железняк FeO • Сг2О3.

При восстановлении хромистого железняка углем получают 
сплав хрома с железом — феррохром:

FeO • Сг2О3 + 4С = Fe + 2Cr + 4СО
Если нужно получить чистый хром, то сначала из хромисто­

го железняка выделяют оксид хрома(Ш), который восстанавли­
вают алюминием (алюмотермический способ):

Сг2О3 + 2А1 = А12О3+ 2Сг

Очень чистый хром получают электролизом водных раство­
ров его солей.

Хром — металл серебристо-белого цвета (по внешнему виду по­
хожий на сталь), твердый (самый твердый из всех металлов), хруп­
кий, с плотностью 7,2 г/см3, температурой плавления 1890 °C.

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ХРОМА

При комнатной температуре хром химически малоактивен 
(реагирует только со фтором) из-за образования на его поверхно­
сти, как и у алюминия, тонкой прочной оксидной пленки. При 
нагревании оксидная пленка хрома разрушается, и он реагирует 
практически со всеми неметаллами: кислородом, галогенами, 
серой, азотом, кремнием, углеродом, фосфором:
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2Cr + 3Br2 ± 2CrBr3 2Cr + 3S = Cr2S3

4Cr + 3O2 = 2Cr2O3 2Cr + N2 = 2CrN

В раскаленном состоянии хром реагирует с парами воды:

2Сг + ЗН2О = Сг2О3 + ЗН2Т

В электрохимическом ряду напряжений хром находится до 
водорода (между цинком и железом) и поэтому может вытеснять 
водород из растворов хлороводорода и серной кислоты, образуя в 
отсутствие воздуха соли хрома(П):

Сг + H2SO4 - CrSO4 + H2f 
Сг + 2НС1 = СгС12 + Н2Т

В присутствии кислорода образуются соли хрома(Ш):

4Сг + 12НС1 + ЗО2 = 4СгС13 + 6Н,0
Хром способен также вытеснять многие металлы, например 

медь, олово, серебро и др., из растворов их солей:

Сг + CuSO, = CrSO, + Си
Концентрированные серная и азотная кислоты на холоду 

пассивируют хром (так же, как алюминий и железо). Однако 
при сильном нагревании они растворяют хром с образованием со­
лей хрома(Ш):

2Cr + 6H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3SO2T + 6Н2О
КОНЦ.

Сг + 6HNO3 = Cr(NO3)3 + 3NO2| + ЗН2О
КОНЦ.

Растворы щелочей на хром практически не действуют. Одна­
ко он реагирует с щелочными расплавами окислителей, образуя 
соли анионного типа, в которых проявляет максимальную сте­
пень окисления:

.9 сплавление „ ~
Сг + КСЮ., + 2КОН ==^^= К2СгО4 + КС1 + Н2О

СОЕДИНЕНИЯ ХРОМА(Н)

По химическим свойствам соединения хрома(Н) сходны с со­
единениями железа(П).
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Оксид хрома(Н) СгО представляет собой кристаллическое ве­
щество черного цвета. Это основный оксид, ему соответствует ги­
дроксид Сг(ОН)2, обладающий основными свойствами. Гидрок­
сид хрома(Н) получают в виде желтого осадка действием 
растворов щелочей на соли хрома(Н) без доступа воздуха:

СгС12 + 2NaOH = Cr(OH)2J + 2NaCl 
желтый

При осторожном нагревании гидроксида хрома(Н) в отсут­
ствие кислорода можно получить оксид хрома(И):

Сг(ОН)2 = СгО + Н2О
При более высокой температуре оксид хрома(П) диспропор-

ционирует: +2
ЗСгО 700 °C 0 +3

Сг + Сг2О3
Оксид и гидроксид хрома(Н) растворяются в кислотах, обра­

зуя соли голубого цвета (цвет гидратированных ионов Сг2 '):

СгО + 2Н+ = Сг2+ + Н2О 
Cr(OH)2 + 2Н’ - Сг2+ + 2Н2О

Все соединения хрома(П) — сильные восстановители, уже 
кислородом воздуха они окисляются до соединений хрома(Ш):

4СгО + О2 = 2Сг2О3
4Сг(ОН)2 + О2 + 2Н2О = 4Сг(ОН)3 

желтый серо-зеленый

4СгС12 + 4НС1 + О2 = 4СгС13 + 2Н2О

СОЕДИНЕНИЯ ХРОМА(Ш)

Оксид хрома(Ш) Сг2О3 — тугоплавкий порошок темно-зеле­
ного цвета. По твердости близок к корунду, поэтому его вводят в 
состав полирующих средств.

Его можно получить:
♦ в лабораторных условиях — термическим разложением 

дихромата аммония:
(NH4)2Cr2O7 = Cr2O3 + N2t + 4Н2О

♦ в промышленности — восстановлением дихромата калия 
углеродом (коксом) или серой:
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2K2Cr2O7 + ЗС = 2Сг2О3 + 2К2СО3 + CO2t 

K2Cr2O7 + S = Cr2O3 + K2SO4
Оксид хрома(Ш), как и оксид алюминия, амфотерен. При 

обычных условиях он практически не реагирует с растворами 
кислот и щелочей. Однако при сплавлении его с оксидами, ги­
дроксидами и карбонатами щелочных и щелочно-земельных ме­
таллов образуются хроматы(Ш) (хромиты):

Сг2О3 + Ва(ОН)2 = Ва(СгО2)2 + Н2О 
хромат(Ш) бария

(хромит бария)

Cr2O3 + Na2CO3 = 2NaCrO2 + CO2t 
хромат(Ш) натрия

(хромит натрия)

При взаимодействии оксида хрома(Ш) с щелочными распла­
вами окислителей образуются хроматы(У1) (хроматы):

Cr2O3 + 3KNO3 + 4К0Н = 2К2СгО4 + 3KNO2 + 2Н2О 
хромат(У1) калия

(хромат калия)

При сплавлении с кислыми солями оксид хрома(Ш) образует 
соли хрома(Ш):

Cr2O3 + 6NaHSO4 = Cr2(SO4)3 + 3Na2SO4 + ЗН2О
Оксид хрома(Ш) не растворим в воде, поэтому соответствую­

щий гидроксид получают косвенным путем: действием раство­
ров щелочей или аммиака на растворы солей хрома(Ш), при 
этом образуется студнеобразный осадок серо-зеленого цвета:

Cr2(SO4)3 + 6NH3 • Н20 = 2Cr(OH)3l + 3(NH4)2SO4
Гидроксид хрома(Ш) обладает амфотерными свойствами. 

Он легко, в отличие от оксида хрома(Ш), растворяется как в ки­
слотах, так и в щелочах:

2Cr(OH)3 + 3H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 6Н2О

Сг(ОН)3 + ЗН+ = Сг3+ + ЗН2О

Сг(ОН)3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)a]
гексагидроксохромат(Ш) натрия

(изумрудно-зеленый)

Сг(ОН)3 + ЗОН“ = [Сг(ОН)6]3_
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При нагревании гидроксид хрома(Ш) разлагается:

2Сг(ОН)3 ± Сг2О3 + ЗН2О

Хроматы(Ш) устойчивы в щелочной среде, но легко разруша­
ются кислотами:

NaCrO2 + HCI + Н20 = Cr(OH)3l + NaCl
недостаток

NaCrO, + 4НС1 = СгС13 + NaCl + 2Н2О 
избыток

Гексагидроксохроматы(Ш) реагируют даже с такой слабой 
кислотой, как угольная:

Na3[Cr(OH)6] + ЗСО2 = Cr(OH)3l + 3NaHCO3

В растворе хроматы(Ш) подвергаются полному гидролизу: 

NaCrO2 + 2Н2О = Cr(OH)3l + NaOH

Соли хрома(Ш) во многом сходны с солями алюминия и же- 
леза(Ш). Большинство из них хорошо растворимы в воде и легко 
гидролизуются:

;сР+ + но:н сгон2' + н+
Соли, образованные катионами Сг3 и анионами слабых и ле­

тучих кислот, в водных растворах гидролизуются полностью:

Cr2S3 + 6Н2О = 2Сг(ОН)3| + 3H2S1

В водных растворах катион хрома(Ш) встречается только в 
гидратированном виде [Сг(Н2О)6]3', он придает раствору сине­
фиолетовый цвет (для простоты пишут Сг3’).

Сульфат хрома(Ш), как и сульфат алюминия, образует 
двойные соли — хромовые квасцы. Так, из смешанного раствора 
сульфата хрома(И1) и сульфата калия кристаллизуется двойная 
соль KCr(SO4)2 • 12Н2О сине-фиолетового цвета, имеющая 
тривиальное название «хромокалиевые квасцы» (сравните: 
KAl(SO4)2 - 12Н2О — алюмокалиевые квасцы).

Соединения хрома(Ш) могут проявлять как окислительные 
свойства:
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Cr2(SO4)3 + 2H = 2CrSO4 + H2SO4 
Zn, H2SO4

разб.

так и восстановительные:

2K3[Cr(OH)6] + ЗВг2 + 4К0Н = 2K2CrO4 + 6 КВг + 8Н2О 

2СгС13 + ЗН2О2 + ЮКОН = 2К2СгО4 + 6КС1 + 8Н2О

СОЕДИНЕНИЯ XPOMA(VI)

Оксид хрома(У1) СгО3 представляет собой кристаллическое 
вещество красного цвета. Он сильно ядовит (прежде всего дей­
ствует на почки; доза 0,6 г смертельна).

Как кислотный оксид он взаимодействует с основными окси­
дами, основаниями (уравнения реакций напишите самостоя­
тельно) и водой. При растворении оксида хрома(У1) в воде обра­
зуется смесь двух кислот: хромовой Н2СгО4 и дихромовой 
Н2Сг2О7. Эти кислоты неустойчивы и существуют только в ра­
створе, где между ними устанавливается равновесие:

2Н2СгО4 Н2Сг2О7 + Н2О
При разбавлении это равновесие смещается в сторону 

хромовой кислоты. Как хромовая, так и дихромовая кислота 
являются сильными при диссоциации по первой ступени:

Н2СгО4 = Н+ + НСгО4 

Н2Сг2О7 = Н+ + НСг2О7
и слабыми по второй ступени:

НСгО” Н' + СгО4"

НСг2О7 Н+ + Сг2О7~
Соли хромовой кислоты — хроматы (точнее, хроматы(У1)) — 

желтого цвета, а соли дихромовой кислоты — дихроматы (дихро­
маты^!)) — оранжевого цвета. Хроматы устойчивы в щелочной 
среде, а дихроматы — в кислотной. Изменяя среду раствора, мож­
но осуществлять взаимные превращения хроматов и дихроматов:

2Na2CrO4 + H2SO4 = Na2Cr2O7 + Na2SO4 + H2O 

2CrOf + 2H+ = Cr2O7- + H2O
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Na2Cr2O7 + 2NaOH = 2Na2CrO4 + H20 

Cr2O7 + 20H = 2CrO4 + H20

Следовательно, реакция превращения хромата в дихромат 
выражается уравнением:

2СгО4”+ 2Н+ 
желтый

кислотная среда о
< * Сг.,О- + Н.,0щелочная среда ‘ г-

оранжевый

При подкислении раствора равновесие смещается в сторону 
образования дихромат-ионов Сг2О7 , и наоборот: при добавлении 
щелочи равновесие смещается в сторону образования хромат- 
ионов СгО4.

Хроматы щелочных металлов хорошо растворяются в воде. 
Растворимость хроматов щелочно-земельных металлов, как 
сульфатов, уменьшается от магния к барию. Практически нера­
створим в воде хромат бария (желтого цвета).

Хроматы — термически устойчивые соединения. Дихроматы 
при нагревании разлагаются:

4К2Сг2О7 = 4К2СгО4 + 2Сг2О3 + ЗО2Т
Действием концентрированной серной кислоты на сухие хро­

маты или дихроматы можно получить оксид хрома(У1):

K2Cr2O7 + H2SO4 = 2CrO3 + K2SO4 + Н2О 
конц.

Оксид хрома(У1) сильный окислитель: окисляет углерод, се­
ру, иод, фосфор, превращаясь при этом в оксид хрома(Ш):

ЗС + 4СгО3 = ЗСО2| + 2Сг2О3 
3S + 4CrO3 = 3SO2t + 2Сг2О3

Реакции его с некоторыми органическими веществами, на­
пример со спиртом, сопровождаются воспламенением:

+6 +3 +4
4CrO3 + С2Н5ОН + 6H2SO4 = 2Cr2(SO4)3 + 3CO2f + 9Н2О

Н
Н
Н Z

-3 -1
С— С

н
о —н 
н

Z
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+6 +3
2Cr + бе = 2Cr 
-3 +4
С - 7e" = С I 
-l +4 12 e
C - 5e~ = C j

+6
2 (восстановление, Cr — окислитель)

-3 -1
1 (окисление, С и С — восстановители)

Сильными окислителями являются и соли хромовых кислот. 
Продукты их восстановления — производные хрома(Ш). Под 
действием сильных восстановителей в нейтральной среде обыч­
но образуется гидроксид хрома(Ш):

2К2СгО., + 3(NH.,)2S + 2Н2О =
= 2Сг(ОН)3) + 3S| + 6NH3t + 4КОН

В щелочной среде получаются гидроксохроматы(III):

2К2СгО4 + 3(NH,)2S + 2КОН + 2Н2О =
= 2К3[Сг(ОН)6] + 3S1 + 6NH3t

Наибольшую окислительную активность проявляет ди­
хромат калия в кислотной среде, образуя при этом соли 
хрома(П1):

K2Cr2O7 + 6KI + 7H2SO4 = 3I21 + Cr2(SO4)3 + 4K2SO4 + 7Н2О

Хромовые кислоты и их соли очень ядовиты: поражают 
дыхательные пути, кожу, вызывают воспаления глаз, поэтому, 
работая с ними, необходимо соблюдать все меры предосто­
рожности.

Таким образом, с повышением степени окисления хрома:
♦ основные свойства его оксидов и гидроксидов, как вам из­

вестно, ослабевают, а кислотные усиливаются;
♦ окислительные свойства его соединений усиливаются 

(схема 13):
/ +2

соединения Сг
+з

соединения Сг
+6

соединения Сг
сильные

восстановители
и окислители, 

и восстановители
сильные

окислители

Cr+Z - е~ = Сг+3 Сг+3 + е" = Cr+Z Cr*e + Зе' = Сг*3

Сг*3 - Зе' = Сг*6
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Схема 13
Продукты восстановления соединений xpoiwa(VI) 

в различных средах

K2CrO4(CrOf) 

K2Cr2O7(Cr2C>7 )

Сг(ОН)3, серо-зеленый осадок 

ОН ” 3-- [Сг(ОН)6] , раствор изумрудно-зеленого цвета

Н 3 1- Сг , раствор сине-фиолетового цвета

Соединения хрома(Ш) при окислении в щелочной среде 
образуют хроматы (ионы СгО4 ), а в кислотной — ди-

| (шмиии 1 хроматы (ионы Сг2О7‘):

Сг2О3 + КС1О3 + 4К0Н = 2К2СгО4 + КС1 + 2Н2О

Cr2(SO4)3 + 2K2FeO4 + H2SO4 = К2Сг2О7 + Fe2(SO4)3 + K2SO4 + H2O 
* .

ПРИМЕНЕНИЕ ХРОМА И ЕГО СОЕДИНЕНИЙ

Хром в качестве легирующего компонента используют в про­
изводстве специальных сортов сталей и сплавов. Добавление 
хрома повышает их коррозионную стойкость, износоустойчи­
вость, твердость. Сталь, содержащая более 10% хрома, почти не 
корродирует, из нее изготовляют корпуса подводных лодок. 
Сплав железа, никеля и хрома в виде проволоки (нихромовая 
проволока) используют в нагревательных элементах электриче­
ских печей.

Хром широко используется для создания защитных и деко­
ративных покрытий (хромирование). Получаемая на поверхно­
сти изделия тонкая пленка хрома повышает не только корро­
зионную стойкость, но и износоустойчивость изделия.

Еще более широкое применение находят соединения хрома. 
Так, сульфат хрома(Ш) и хромокалиевые квасцы используют в 
кожевенной промышленности для изготовления прочной хромо­
вой кожи, в текстильной промышленности — для протравлива­
ния тканей при крашении. Многочисленные соединения хрома 
применяют в качестве минеральных красок. Например, хромат 
свинца(П) (желтый крон) служит для приготовления желтой ма­
сляной краски, оксид хрома(Ш) (зеленый крон) — для приготов­
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ления клеевой и масляной красок и т. д. Хромовые краски отли­
чаются красотой, устойчивостью к свету и воздуху, влагоустой- 
чивостью. Их применяют не только как кроющие краски или в 
живописи, но и для изготовления обоев, в печати, при производ­
стве клеенки и линолеума, а также для раскраски фарфора. Ок­
сид хрома(Ш) служит катализатором во многих реакциях с уча­
стием органических веществ.

Раствор дихромата калия в концентрированной серной ки­
слоте — хромовую смесь — применяют в химических лаборато­
риях для мытья стеклянной посуды.

Хром — биогенный элемент. Как составная часть расти­
тельных и животных организмов он участвует в деятельности 
ферментов, например пепсина. При недостатке хрома замедля­
ется рост животных, нарушается углеводный обмен, заболева­
ют глаза.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Атому хрома в степени окисления +3 соответствует электронная 
конфигурация:

а) 1s* 1 2 2s2 2р6 3s2 Зр6 3d5 4s'; в) 1s2 2s2 2р6 3s2 Зр6 3d3 4s°;
б) 1 s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d1 4s°; r) 1 s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d4 4s°.

2. При смешении растворов Cr2(SO4)3 и (NH4)2S в осадок выпадает:

a)Cr2S3; 6)CrOHSO4; в) [Cr(OH)2]2SO4; г)Сг(ОН)3. 

Напишите молекулярное и ионно-молекулярное уравнения этой 
реакции.

3. Закончите уравнения следующих реакций:

а) K2Cr2O7 + СН3ОН + H2SO4 — НСООН + ...;

б) Cr2O3 + Ca(CIO)CI + NaOH — СаС12 +

в) K2CrO4 + K2SO3 + Н2О — ...

4. Напишите уравнения реакций в соответствии со схемами превра­
щений:

X, Х? и X,
a) Cr —CrCI2 — Сг(ОН)2 ——* Сг(ОН)3 —

-Cr2(SO4)3 CrOHS04 Cr2(SO4)3
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б)Сг(ОН),
Вг2, КОН H2SO4 SO2, H2SO4

x2 Хз

—Cr(OH)3 — Na3[Cr(OH)6] — Cr(OH)3

в) Сг2О3— X, -* K2CrO4 -» *2 —CrClg -X4- Cr2o3 
I____________________ T

Определите неизвестные вещества. В уравнениях окислительно- 
восстановительных реакций расставьте коэффициенты методом 
электронного баланса. Уравнения реакций ионного обмена пишите в 
молекулярном и кратком ионно-молекулярном виде.

5. Напишите уравнение реакции между хлоридом алюминия и гекса- 
гидроксохроматом(Ш) калия.

6. Даны водные растворы веществ:
а) CrSO4, NaOH, Na2CrO4, H2SO4;

б) SO2, CsOH, K2Cr2O7, H2SO4;

в) Cr(NO3)3, Na2CO3, Cl2> NaOH.

Напишите уравнения четырех возможных реакций между вещества­
ми каждого набора. В уравнениях окислительно-восстановительных 
реакций расставьте коэффициенты методом электронного баланса.

7. Смесь хлоридов алюминия и хрома(Ш) массой 58,4 г обработали 
избытком раствора щелочи и бромной воды. В образовавшийся ра­
створ добавили избыток раствора хлорида бария, при этом выпало 
50,6 г осадка. Определите массовые доли (%) солей в исходной смеси.

8. Вычислите массу дихромата калия, который нужно обработать из­
бытком концентрированной соляной кислоты, чтобы из выделивше­
гося в результате реакции хлора можно было получить 190,5 г хлор­
ной извести.

9. В 1,5 л 1 М раствора хлорида хрома(Ш) внесли избыток магния. Вычи­
слите объем выделившегося газа (н. у.).

§69

МАРГАНЕЦ И ЕГО СОЕДИНЕНИЯ

СТРОЕНИЕ АТОМА МАРГАНЦА

Марганец — элемент четвертого периода побочной подгруп­
пы VII группы Периодической системы химических элементов 
Д. И. Менделеева. Электронная формула атома марганца:
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Is2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d5 4s2
валентные
электроны

Электронно-графическая формула валентных электронов:

основное состояние 
атома марганца

3d5

возбужденное состояние 
атома марганца

В своих соединениях марганец проявляет степени окисления 
от +2 до +7. Наиболее устойчивы и распространены те соедине­
ния, в которых степень его окисления равна +2, +4 и +7.

НАХОЖДЕНИЕ В ПРИРОДЕ, ПОЛУЧЕНИЕ И ФИЗИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА

Марганец относится к числу распространенных элементов. 
Его массовая доля в земной коре составляет 0,1%. Из соедине­
ний, содержащих марганец, наиболее важны минералы, пред­
ставляющие собой оксиды: пиролюзит МпО2, браунит Мп2О3 и 
гаусманит Мп3О4.

Марганец получают термическим восстановлением его окси­
дов кремнием, алюминием, углеродом:

MnO2 + Si — Мп + SiO2
Наиболее чистый марганец получают электролизом раствора 

сульфата марганца MnSO4:
MnSO4(p-p) = Mn2+ + SO42’
a-----------------------1 1—на

Mn2+ + 2e~ = Mn 2H2O-4e' = O2t + 4H+

2H2O + 2e" = H2T + 2OH”

Mn2+ + 4H2O электролиз Mn + H2f + O2f + 4H+ + 2OH 
'' " '/------
2H2O + 2H+

MnSO4 + 2H2O электролиз Mn + H2t + o2t + H2SO4
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Марганец — серебристо-белый металл, плотность его 
7,2 г/см3. По внешнему виду марганец похож на железо, однако 
в отличие от него более твердый и хрупкий, плавится при более 
низкой температуре (1247 °C).

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МАРГАНЦА

На воздухе марганец покрывается оксидной пленкой, пре­
дохраняющей его даже при нагревании от дальнейшего окисле­
ния, но в мелкораздробленном состоянии (в виде порошка) он 
окисляется довольно легко. Марганец взаимодействует с серой, 
галогенами, азотом, фосфором, углеродом, кремнием, бором, об­
разуя соединения, в которых его степень окисления равна +2:

ЗМп + N2 = Mn3N2 2Mn + Si = Mn2Si

Mn + I2 = Mnl2 Mn + S = MnS и т. д.

При взаимодействии с кислородом марганец образует 
оксид марганца(1У):

Мп + О2 = МпО2

При нагревании марганец взаимодействует с водой:
Мп + 2Н2О = Мп(ОН)2 + H2t

В электрохимическом ряду напряжений металлов он нахо­
дится между алюминием и цинком, поэтому растворяется как 
в кислотах, которые являются окислителями за счет иона водо­
рода, так и в кислотах-окислителях, образуя соли марганца(Н):

Mn + 2НС1 = МпС12 + Н2|
Мп + 2H2SO4 = MnSO4 + SO2f + 2Н2О 

конц.

Растворы щелочей на марганец практически не действуют, 
но он реагирует с щелочными расплавами окислителей, образуя 
манганаты(У1):

Мп + КС1О3 + 2КОН = К2МпО4 + КС1 + Н2О 
манганат(У1)

калия

Марганец может восстанавливать оксиды многих металлов. 
Это его свойство используют в металлургии при выплавке сталей:

ЗМп + FezO3 = ЗМпО + 2Fe
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СОЕДИНЕНИЯ МАРГАНЦА(Н)

Оксид марганца(Н) МпО — кристаллическое вещество зеле 
новато-серого цвета. Его получают восстановлением других ок 
сидов марганца водородом или оксидом углерода(И):

МпО2 + Н2 = МпО + Н2О 

МпО2 + СО = МпО + СО2
В воде оксид марганца(П) практически не растворим, поэто­

му гидроксид марганца(П) получают действием щелочей на ра­
створы солей марганца(Н):

MnSO4 + 2NaOH = Mn(OH)2| + Na2SO4 
белый

Основные свойства оксида и гидроксида марганца(И) проявля­
ются в их взаимодействии с кислотными оксидами и кислотами:

Mn(OH)2 + SO3 = MnSO4 + Н2О 

МпО + 2НС1 = МпС12 + Н2О
В твердом виде соли марганца(И) бледно-розового цвета, ра­

створы их почти бесцветны. Они подвергаются гидролизу:
2MnSO4 + 2Н2О (MnOH)2SO4 + H2SO4 

iMn2+;+НО Н МпОН' + Н+

Соединения марганца(П) проявляют окислительно-восстано­
вительную двойственность, но восстановительные свойства у 
них преобладают. Так, гидроксид марганца(П) уже на воздухе 
быстро темнеет, окисляясь в бурый гидроксид марганца(1У):

2Мп(ОН)2 + О2 + 2Н2О = 2Мп(ОН)4 
белый бурый

Под действием сильных окислителей соли марганца(Н) пре­
вращаются в соединения марганца более высоких степеней оки­
сления:

2Mn(NO3)2 + 5РЬО2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 5Pb(NO3)2 + 2Н2О

Как окислители соединения марганца(И) реагируют с силь­
ными восстановителями:

МпС12 +' Mg = Мп -I- MgCl2
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СОЕДИНЕНИЯ МАРГАНЦА(У)

Оксид марганца(1У) МпО2 представляет собой твердое веще­
ство серо-черного цвета, в природе встречается в виде минерала 
пиролюзита. В лаборатории его можно получить термическим 
разложением солей, окислением низших или восстановлением 
высших соединений марганца:

Mn(NO3)2 = MnO2 + 2NOJ 

Mn(NO3)2 + PbO2 = MnO2 + Pb(NO3)2

2KMnO4 + 3MnSO4 + 2H2O = 5MnO2j + K2SO4 + 2H2SO4
Оксид и гидроксид марганца(1У) проявляют амфотерные 

свойства. Соли марганца(1У) неустойчивы, вследствие этого их 
нельзя выделить. Так, при растворении оксида марганца(1У) в 
концентрированной соляной кислоте образуется хлорид марган- 
ца(П) и выделяется хлор (эту реакцию используют для получе­
ния хлора в лаборатории):

MnO2 + 4НС1 = МпС12 + С12Т + 2Н2О
КОНЦ.

При нагревании оксида марганца(ГУ) в концентрированной 
серной кислоте образуются сульфат марганца(Н) и кислород:

2МпО2 + 2H2SO4 = 2MnSO4 + О2| + 2Н2О
КОНЦ.

Кислотные свойства оксида и гидроксида марганца(1У) про­
являются при их сплавлении с щелочами или оксидами актив­
ных металлов без доступа кислорода: /

MnO2 + 2К0Н = К2МпО3 -I- Н2О 
манганат(ГУ)

натрия

Мп(ОН)4 + ВаО = ВаМпО3 + 2Н2О 
маяганатЦУ)

бария

Оксид марганца(1У) в зависимости от условий реакции и ве­
ществ, с которыми он взаимодействует, проявляет либо окисли­
тельные, либо восстановительные свойства.

В кислотной среде он является сильным окислителем'.
+4 +2 +2 +3
Мп09 + 2FeSO, + 2H.,SO, = MnSO, + Fe2(SO,)3 + 2H,0
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Под действием сильных окислителей он проявляет восстано­
вительные свойства. При этом в кислотной среде образуются 
перманганат-ионы МпО4, а в щелочной — манганат-ионы МпО4

2МпО2 + ЗРЬО2 + 6HNO3 = 2НМпО4 + 3Pb(NO3)2 + 2Н2О
5 сплянлриир -Ьб ”1

ЗМнО2 + КС1О3 + 6К0Н —— 3K2MnO4 +КС1 + зн2о 
манганат(У1)

калия

Манганаты(У1) и их растворы окрашены в зеленый цвет (цвет 
манганат-ионов МпО4 ). Манганаты устойчивы в щелочной 
среде; при их окислении хлором образуются перманганаты:

2К2МпО4 + С12 = 2КМпО4 + 2КС1

СОЕДИНЕНИЯ МАРГАНЦА(УП)

Оксид марганца(УИ) Мп2О7 представляет собой зеленовато­
черную маслянистую жидкость. Это неустойчивое соединение, 
при слабом нагревании оно разлагается со взрывом:

2Мп2О7 = 4МпО2 + ЗО2Г
Получить оксид маргаица(УИ) можно действием концентри­

рованной серной кислоты на кристаллический перманганат 
калия:

2КМпО4 + H2SO4 = K2SO4 + Mn2O7 + Н2О 
конц.

Оксид марганца(УП) — кислотный оксид, который взаимо­
действует с основными оксидами и основаниями:

Мп2О7 + СаО = Са(МпО4)2 
перманганат

кальция

Мп2О7 + 2КОН = 2КМпО4 + Н2О 
перманганат

калия

При взаимодействии с водой он образует марганцовую кисло­
ту НМпО4:

Мп2О7 + Н2О = 2НМпО4
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Она устойчива лишь в разбавленных растворах (не более 20%). 
В концентрированных растворах она разлагается с выделением 
кислорода:

4НМпО4 = 4МпО21 + 2Н2О + ЗО2|
Это сильная кислота, в водном растворе она практически 

полностью диссоциирована:
НМпО4 = МпО4 + Н+

Ионы МпО4 (перманганат-ионы) придают раствору фиолето­
вый цвет.

Перманганат калия КМпО4 наиболее важная соль марган­
цовой кислоты — представляет собой темно-фиолетовые кри­
сталлы.

Как все соединения марганца(УИ), перманганат калия — 
сильный окислитель. В зависимости от pH среды эта соль (точ­
нее, ион МпО4) может восстанавливаться до различных степе­
ней окисления (схема 14).

В кислотной среде ион МпО4, как и марганец в любой степени 
окисления, восстанавливается до марганца(П). Например, если к 
подкисленному серной кислотой раствору перманганата калия 
прибавить сульфит калия, то раствор становится бесцветным:

2КМпО4 + 5K2SO3 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 6K2SO4 + 3H2O
При действии сульфита калия на нейтральный, раствор пер­

манганата калия выпадает бурый осадок оксида марганца(1У):

2КМпО4 + 3K2SO3 + Н2О = 2МпО2| + 3K2SO4 + 2КОН

В щелочной среде образуется манганат(У1) калия, раствор 
приобретает зеленый цвет:

2КМпО4 + K2SO3 + 2К0Н = K2SO4 + 2K2MnO4 + Н2О

Схема 14

Восстановление перманганат-ионов в различных средах
Н ► Мп2+, бесцветный раствор 

КМпО4(МпО4) < МпО2, бурый осадок

' —► МпО4 , раствор зеленого цвета
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ПРИМЕНЕНИЕ МАРГАНЦА И ЕГО СОЕДИНЕНИЙ

Марганец применяют в металлургии как один из компонен­
тов при производстве сталей (используется как раскислитель 
для удаления серы и кислорода), а также при производстве вы­
сокопрочных сплавов. Сталь, содержащая до 15% марганца, 
обладает высокой твердостью и прочностью. Из нее изготовляют 
рабочие части дробильных машин, шаровых мельниц, железно­
дорожные рельсы. Сплавы меди с марганцем применяют для из­
готовления турбинных лопаток, а марганцевые бронзы — при 
производстве пропеллеров.

Из соединений марганца наиболее широкое применение на 
ходит перманганат калия. Раствором перманганата калия про­
травливают светлую древесину, чтобы придать ей вид орехового 
дерева. В лабораторной практике его применяют для получения 
хлора и кислорода:

2КМпО4 + 16НС1 = 2МпС12 + 5С12Т + 2КС1 + 8Н2О
2КМпО4 = К2МпО4 + МпО2 + 02Т

Перманганат калия — хорошее дезинфицирующее средство. 
Его применяют в медицине и быту; как окислитель — для отбе­
ливания шерсти, хлопка, шелка, окисления различных органи­
ческих веществ.

Марганец — один из микроэлементов. С наличием марганца 
в растительных и животных организмах связаны многие биохи­
мические функции: фотосинтез, окислительно-восстановитель­
ные процессы, синтез хлорофилла, витаминов. Он оказывает су­
щественное влияние на кроветворение, минеральный обмен, 
способствует выработке антител, повышающих сопротивля­
емость организма различным заболеваниям.

Лабораторный опыт 18 

СОЕДИНЕНИЯ МАРГАНЦА

1. Получение и свойства гидроксида марганца(П)
В три пробирки налейте по 1-2 см3 раствора соли марган- 

ца(И) и добавьте по 1-1,5 см3 раствора щелочи. Отметьте цвет 
полученного осадка. В одной из пробирок перемешайте полу­
ченный осадок стеклянной палочкой. Что наблюдаете?
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Во вторую пробирку с осадком гидроксида марганца(И) до­
бавьте раствор серной кислоты, в третью — раствор щелочи. 
Объясните наблюдаемое. Сделайте вывод о кислотно-основных 
свойствах гидроксида марганца(П).

Составьте уравнения реакций: а) получения гидроксида мар- 
ганца(П) и его окисления кислородом воздуха; б) гидроксида 
марганца(И) с серной кислотой.

2. Окисление перманганатом калия сульфата марганца(II)
Налейте в пробирку 1-2 см* 1 На 3 4 раствора перманганата калия и 

такой же объем раствора сульфата марганца(И). Что наблюдае­
те? Напишите уравнение реакции, коэффициенты расставьте 
методом электронного или электронно-ионного баланса. Назо­
вите продукт восстановления перманганат-иона и окисления 
иона марганца(И) в нейтральной среде.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Сравните свойства марганца и его соединений со свойствами хрома и 
его соединений. Есть ли между ними сходство? В чем оно выражается? 
Ответ подтвердите, составив уравнения соответствующих реакций.

2. Напишите уравнения реакций в соответствии со схемой превращений: 

KMnO4 X, -> MnCI2 — X, -» К2МпО4 —

KNOo, Н,О
КМпО4------ > Х1 Мп

В уравнениях реакций расставьте коэффициенты методом 
электронного или электронно-ионного баланса, определите 
вещества X, и

3. Напишите уравнения реакций, соответствующих схемам превращений:
а) МпО; — Мп2+; в) Мп2+ — МпО^;

б) MnOJ —r МпО2; г) МпО2 -* МпО2\

4. Даны вещества: нитрат калия, соляная кислота, оксид марганца(1У), 
гидроксид натрия, кремний. Напишите уравнения возможных реакций 
между этими веществами, укажите условия их протекания. В уравне­
ниях окислительно-восстановительных реакций расставьте коэффи­
циенты методом электронного баланса.
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5. Через суспензию, содержащую 38,27 г гидроксида марганца(П), пропу­
стили воздух. При этом гидроксид марганца(Н) полностью превратился 
в гидроксид марганца(1\/). Рассчитайте объем (н. у.) воздуха, прошедше­
го через суспензию (объемная доля кислорода в воздухе равна 21%).

6. Смешали 0,5 л 0,1 М раствора сульфата марганца(П) и 0,5 л 0,1 М ра­
створа перманганата калия. Вычислите количество вещества образо­
вавшегося осадка.

§70

ЖЕЛЕЗО И ЕГО СОЕДИНЕНИЯ

СТРОЕНИЕ АТОМА ЖЕЛЕЗА

Железо — элемент четвертого периода побочной подгруппы 
VIII группы Периодической системы химических элементов 
Д. И. Менделеева. Электронная формула атома железа:

Is* 2 * * * 2s2 2р6 3s2 Зр6 3d6 4s2
валентные
электроны

Электронно-графическая формула валентных электронов:
2 4Р°

4s2-------
3d6 ft 

tH + M
основное состояние атома железа

Согласно этой формуле в атоме железа из восьми валентных 
электронов четыре находятся в спаренном состоянии. Два спа­
ренных Зс/ электрона разъединить нельзя, так как на третьем 
энергетическом уровне нет свободных орбиталей. Но на четвер­
том уровне в атоме железа имеются три свободные 4р-орбитали, 
поэтому возможно распаривание 48-электронов. При возбужде­
нии один 48-электрон переходит в 4р состояние:

3d6 +
't-

возбуждённое состояние атома железа
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Атомы железа, как и большинства других (/-элементов, про­
являют переменные степени окисления, из которых наиболее 
характерны +2, +3. Известно также небольшое число соедине­
ний железа в степени окисления +6*. Наиболее устойчива сте­
пень окисления железа +3, что обусловлено повышенной устой­
чивостью наполовину заполненного (/-подуровня. Сравните 
электронные конфигурации внешнего уровня железа(Н) и желе­
зами):

Fe ... 3sz Зр6 3dB Fe ... 3s2 Зр6 3d5

Железо образует комплексные соединения с координацион­
ным числом, как правило, 6.

НАХОЖДЕНИЕ В ПРИРОДЕ, ПОЛУЧЕНИЕ И ФИЗИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА

Железо — один из наиболее распространенных в земной коре 
элементов. Оно входит в состав многочисленных минералов. Наи­
более важные природные соединения железа: красный желез­
няк (гематит) Fe2O3, магнитный железняк (магнетит) 
Fe3Op лимонит Fe2O3 • лН2О, серный колчедан (пирит) FeS2. 
В природных водах и водах некоторых минеральных источни­
ков содержатся гидрокарбонат железа Fe(HCO3)2 и некоторые 
другие соли. Соединения железа входят в состав живых организ­
мов. Изредка встречается железо космического (метеоритного) 
происхождения в виде простого вещества.

Железо можно получить восстановлением его из железных 
руд углеродом (коксом), оксидом углерода(Н), водородом, алю­
минием, т. е. пирометаллургическим способом:

Fe2O3 + 2А1 = 2Fe + А12О3 Fe2O3 + ЗН2 = 2Fe + ЗН2О

В доменных печах его получают в виде сплава с углеродом — 
чугуна. Химические реакции, протекающие в доменной печи, 
можно представить в виде схемы:

Ее2°з
СО, t Fe3°4 СО, t FeO СО, ( Fe

Чистое железо получают электролизом водных растворов его 
солей.

* В последние годы получен оксид железа(УШ) FeO4.
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Чистое железо серебристо-белого цвета. Это пластичный и 
ковкий металл. Он так мягок и так хорошо прокатывается, что 
из него можно изготовить, например, листы тоньше папиросной 
бумаги. Плотность железа 7,87 г/см3, температура плавления 
1539 °C. В отличие от многих других металлов железо обладает 
магнитными свойствами.

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЖЕЛЕЗА

При обычных условиях железо малоактивно, но при нагрева­
нии, в особенности в мелкораздробленном состоянии, оно стано­
вится активным и реагирует почти со всеми неметаллами.

Активные неметаллы (фтор, хлор, бром) окисляют железо до 
устойчивой степени окисления +3, а менее активные (сера, 
иод) — до степени окисления +2:

2Fe + 3Br2 = 2FeBr3 Fe + S = 2 FeS

С углеродом и кремнием железо образует соединения, в кото­
рых оно не проявляет обычные степени окисления:

3Fe + С = Fe3C 3Fe + Si = Fe3Si
карбид железа силицид железа

(цементит)

При взаимодействии с кислородом (накаленная железная 
проволока ярко горит в кислороде) железо образует окалину — 
двойной оксид железа(П, III) Fe3O4 (FeO • Fe2O3):

0 0 <3Fe + 2O2= Fe3O4
+2 +3

(FeO • Fe2O3)
0 +2 

Fe - 2e = Fe 1
о +3 8e

2Fe - 6e = 2Fe j 

O2 - 4e“ = 20

1

2

В воде в присутствии кислорода и во влажном, воздухе желе­
зо окисляется (корродирует). Этот процесс, как вам известно, 
условно выражают уравнением:

4Fe + ЗО2 + 6Н2О = 4Fe(OH)3
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В отсутствие кислорода железо в воде не растворяется. При 
высокой температуре раскаленное железо реагирует с ней, обра­
зуя двойной оксид железа Fe3O4:

3Fe + 4Н2О = Fe3O4 + 4H2f 
пар

Железо находится в середине электрохимического ряда на­
пряжений металлов, поэтому относится к металлам средней ак­
тивности. Оно реагирует с растворами серной и хлороводород­
ной кислот, вытесняя из них водород и образуя соли железа(П):

Fe + H2SO4 = FeSO4 + Н2| 
разб.

Концентрированные серная и азотная кислоты при обычной 
температуре пассивируют железо. При нагревании железо реа­
гирует с ними, образуя соли железа(III):

2Fe + 6H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 3SO2f + 6H2O
КОНЦ.

Fe + 6HNO3 = Fe(NO3)3 + 3NO2t + 3H2O
КОНЦ.

Разбавленные растворы щелочей на железо практически не 
действуют. Однако при нагревании железных опилок с щелоч­
ным расплавом сильных окислителей образуется феррат(У1), 
или просто феррат — соль не выделенной в свободном состоянии 
железной кислоты:

Fe + КС1О3 + 2КОН = K2FeO4 + KCI + H2O 
феррат(У1) калия 
(темно-красный)

Из растворов солей железо вытесняет металлы, которые рас­
положены правее его в электрохимическом ряду напряжений:

Fe + NiSO4 = FeSO4 + Ni

СОЕДИНЕНИЯ ЖЕЛЕЗА(Н)

Оксид железа(И) FeO представляет собой черный порошок. 
Его получают восстановлением оксида железа(Ш) или оксида 
железа(П, III) оксидом углерода(И):

Fe2O3 + СО = 2 FeO + СО2 

Fe3O4 + СО = 3FeO + СО2
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Гидроксид железа(П) образуется в виде белого студенистого 
осадка при действии щелочей на растворы солей железа(П) без 
доступа воздуха:

FeSO4 + 2NaOH = Ге(ОН)2| + Na2SO4 
белый

Оксид и гидроксид железа(Н) проявляют основные свойства; 
они растворяются в кислотах, образуя соли железа(П):

FeO + 2Н+ = Fe2+ + Н2О 

Fe(OH)2 + 2Н+ = Fe2+ + 2Н2О
Водные растворы и кристаллы солей железа(Н), содержащие 

кристаллизационную воду, например железный купорос 
FeSO, • 7Н2О, окрашены в бледно-зеленый цвет (цвет аквакатио­
нов [Fe(H2O)6]2+). Растворы солей железа(Н) вследствие гидроли­
за имеют кислотную среду:

Fe2+’ + HOH «=* FeOH+ + Н+

Большинство солей железа(Н) образуют двойные соли пре­
имущественно с солями щелочных металлов и аммония:

FeSO4 + (NH4)2SO4 = (NH4)2Fe(SO4)2
сульфат железа(И)-диаммония

В окислитслыю-восстаповительных реакциях соединения 
железа(Н) являются активными восстановителями. Продукты 
их окисления — соединения железа(Ш). Так, свежеполученный 
белый осадок гидроксида железа(Н) на воздухе зеленеет, а затем 
буреет, переходя в гидроксид железа(Ш):

4Fe(OH)2 + О2 + 2Н2О = 4Fe(OH)3
белый бурый

При растворении оксида или гидроксида железа(П) в азотной 
или концентрированной серной кислотах образуются соли желе- 
за(Ш), так как эти кислоты являются сильными окислителями:

3FeO + 10HNO3 = 3Fe(NO3)3 + NOf + 5H2O 
разб.

2Fe(OH)2 + 4H2SO4 = Fe2(SO4)3 + SO2t + 6H2O
КОНЦ.
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Восстановительные свойства характерны и для солей желе- 
за(Н). При стоянии на воздухе их водные растворы меняют окра­
ску — буреют вследствие окисления иона железа(И) растворен­
ным кислородом до железа(Ш):

4FeCl2 + О2 + 2Н2О = 4FeOHCl2 
бледно-зеленый бурый

При нагревании сульфатов и нитратов железа(П) протекает 
внутримолекулярная окислительно-восстановительная реак­
ция, сопровождающаяся образованием оксида железа(Ш):

4FeSO4 = 2Fe2Os+ 4SOJ + O2f

4Fe(NO3)2 = 2Fe2O3 + 8NO2t + OJ
Однако под действием более сильных восстановителей соеди­

нения железа(П) могут восстанавливаться до железа, проявляя 
окислительные свойства-.

FeO + СО = Fe + СО2 

FeSO4 + Mg = Fe + MgSO4
Следовательно, соединения железа(П) проявляют окисли­

тельно-восстановительную двойственность, но восстанови­
тельные свойства у них преобладают.

Качественная реакция на катион Fe2+ — взаимодействие с 
гексацианоферратом(Ш) калия (красной кровяной солью) 
K3[Fe(CN)6], приводящее к образованию осадка синего цвета:

FeSO4 + K3[Fe(CN)6] = KFe[Fe(CN)6]| + K2SO4

Fe2+ + K+ + [Fe(CN)6]3" = KFe[Fe(CN)6]| 
гексацианоферрат(Ш)

железа(11)-калия

СОЕДИНЕНИЯ ЖЕЛЕЗА(Ш)

Оксид железа(Ш) Fe2O3 представляет собой порошок бурого 
цвета. Его получают:

♦ разложением гидроксида железа(Ш):

2Fe(OH)3 = Fe2O3 + ЗН2О
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♦ окислением серного колчедана (пирита):

4FeS2 + 11О2 = 2Fe2O3 + 8SO2
При действии щелочей на растворы солей железа(Ш) выпа­

дает бурый осадок гидроксида железа(Ш):

Fe3+ + ЗОН- = Fe(OH)3l 
бурый

Оксид и гидроксид железа(Ш) проявляют слабовыраженные 
амфотерные свойства (с преобладанием основных). Они легко 
реагируют с кислотами:

Fe2O3 + 6Н+ = 2Fe3+ + ЗН2О 

Fe(OH)3 + ЗН+ = Fe3+ + ЗН2О

Оксид железа(Ш) не взаимодействует с растворами щелочей, 
но при сплавлении с оксидами, гидроксидами и карбонатами 
щелочных и щелочно-земельных металлов может образовывать 
ферраты(Ш) (ферриты);

Fe2O3 + Na2CO3 = 2NaFeO2 + CO2f 
феррат(Ш)

натрия

При действии воды ферраты(Ш) полностью гидролизуются:
NaFeO2 + 2Н2О = Fe(OH)3i + NaOH

Гидроксид железа(Ш) реагирует с концентрированными ра­
створами щелочей лишь при длительном нагревании:

Fe(OH)3 + 3NaOH = Na3[Fe(OH)6]
конц. гексагидроксоферрат(1П)

натрия

Fe(OH)3 + ЗОН = [Fe(OH)6]3-

Гидроксид железа(Ш) проявляет более слабые основные 
свойства по сравнению с гидроксидом железа(П), поэтому соли 
железа(Ш) гидролизуются в большей степени и их растворы 
имеют сильнокислотную среду:

Fe3+ + НО Н FeOH2+ + Н+
Со слабыми кислотами (например, с угольной) железо(Ш) не 

образует солей:
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Fe2(SO4)3 + 3Na2CO3 + 3H2O = 2Fe(OH)3|+ 3CO2f + 3Na2SO4 

2Fe3+ + 3C0f + 3H2O = 2Fe(OH)3| + 3C0J

Растворы солей железа(Ш) окрашены в желто-бурый цвет, 
что обусловлено присутствием в них гидроксокатионов или ги­
дроксида железа(Ш), образующихся в результате гидролиза.

Сульфат железа(Ш) образует двойные соли — квасцы — с со­
лями щелочных металлов и аммония, например NH4Fe(SO4)2 — 
сульфат железа(Ш)-аммония, или железоаммонийные квасцы.

Соединения железа(Ш), как и соединения железа(Н), про­
являют окислительно-восстиновительную двойственность, но 
в отличие от соединений железа(Н), у них преобладают окисли­
тельные свойства. Вследствие этого железо(Ш) не образует со­
лей с анионами (кислотными остатками), которые проявляют 
восстановительные свойства (I ’, S2 и др.), на что в таблице ра­
створимости солей указывает прочерк. При попытке получить 
такие соли реакцией обмена образуются соединения железа(Н):

2FeCl3 + 2KI = 2FeCl2+ I2 + 2КС1 

2FeCl3 + H2S = 2FeClz+ S| + 2HC1
Ионы Fe3’ окисляют и металлы:

2FeCl3 + Fe = 3FeCl2
FeCl3 + Cu = FeCl2+ CuCl

Последняя реакция протекает при травлении медных плат.
Однако при окислении соединений железа(Ш) сильными 

окислителями в щелочной среде они проявляют восстанови­
тельные свойства, образуя ферраты(У1), или просто ферраты — 
соединения красного цвета:

Fe2O3 + 4КОН + 3KNO3 = 2K2FeO4 + 3KNO2 + 2H2O 
феррат калия

2Fe(OH)3 + lONaOH + 3Br2 = 2Na2FeO4 + 6NaBr + 8H2O 
конц. феррат натрия

Ферраты — очень сильные окислители (более сильные, чем 
дихроматы и перманганаты). Например, они даже на холоду 
окисляют аммиак до азота:

2K2FeO4 + 2NH3 • Н20 = 2Fe(OH)3J + N2| + 4КОН
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Качественные реакции на катион Fe3+:
1. Взаимодействие с тиоцианатом (роданидом) аммония 

NH4SCN или тиоцианатом (роданидом) калия KSCN:
FeCl3 + 3NH4SCN Fe(SCN)3+ 3NH4C1

При этом образуется малодиссоциирующий тиоцианат желе­
зами) (роданид железа(Ш)) кроваво-красного цвета:

Fe3+ + 3SCN” s* Fe(SCN)3
2. Взаимодействие с гексацианоферратом(Н) калия (желтой 

кровяной солью) K4[Fe(CN)6], который при взаимодействии с ка­
тионами железа(Ш) образует синий осадок:

FeCl3 + K4[Fe(CN)6] = KFe[Fe(CN)6]i + ЗКС1

Fe3+ + K+ + [Fe(CN)6]4' = KFe[Fe(CN)6]|

При взаимодействии красной кровяной соли с солями 
железа(П) и желтой кровяной соли с солями железа(Ш) 

j ешашши | образуются соединения одинакового состава. В лабора­
тории этот осадок называют турнбулева синь, или бер­
линская лазурь.

ДВОЙНОЙ ОКСИД ЖЕЛЕЗА(Н, III)

Оксид железа(П, ПТ) Fe3O4 — двойной (смешанный) солеоб­
разный оксид. Это вещество черного цвета. Его можно рассмат­
ривать как соль Fe(FeO2)2 — метаферрат(Ш) железа(П) (метафер­
рит железа(П)). Он образуется при взаимодействии железа с 
кислородом или парами воды.

Как двойной оксид он проявляет свойства соединений желе- 
за(П) и железа(Ш):

Fe3O4 + 8НС1 = FeCl2 + 2FeCl3 + 4Н2О 
(FeO • Fe2O3)

-1 +2 О
Fe3O4 + 8HI = 3FeI2 + I2 + 4H2O

+3
(FeO • Fe2Og)

+3 +2 , +3
2Fe + 2e = 2Fe 1 (восстановление, Fe — окислитель)
-l _ ° -1

21 - 2e = I2 1 (окисление, I — восстановитель)
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► 3Fe3O4 + 28HNO3 = 9Fe(NO3)3 + NOf + 14H2O
+2 разб.

(FeO • Fe2O3)

+2 +3
Fe - e = Fe 
+5 +2
N + 3e = N

3
+2

(окисление, Fe — восстановитель)
+5

1 (восстановление, N — окислитель)

На способности соединений железа вступать в окислительно- 
восстановительные процессы основано поглощение кислорода 
гемоглобином крови.

ПРИМЕНЕНИЕ ЖЕЛЕЗА И ЕГО СОЕДИНЕНИЙ

Железо — основной металл современности. На его основе из­
готовляется не менее 90% всех конструкционных материалов. 
Наиболее широко используют сплавы железа с углеродом — 
сталь, чугун, свойства которых зависят как от содержания угле­
рода, так и от наличия различных легирующих компонентов 
(Cr, Mn, Ni, Si, Mb и др.).

Железо сегодня — это гидроэлектростанции и опоры линий 
электропередач, трубопроводы для воды, нефти, газа. Это авто­
мобили, тракторы, подводные лодки и железные дороги. Это 
консервные банки, детские коляски, ножи, гвозди, иголки 
и т. д.

Железо и его соединения применяют в качестве катализато­
ров. Из оксида железа(Ш) получают ферриты (ферраты(Ш)), ко­
торые используют как магнитные материалы.

Из солей железа наиболее широкое применение находят хло­
рид железа(Ш) (при очистке воды, в текстильной промышленно­
сти при окраске тканей), железный купорос FeSO4 ■ 7Н2О (для борь­
бы с вредителями растений, консервирования древесины, 
приготовления минеральных красок и чернил, в красильном деле) 
и сульфат железа(Ш) (при очистке воды, для травления металлов).

Железо играет исключительно важную биологическую роль. 
Оно входит в состав гемоглобина, являющегося переносчиком 
кислорода, и ферментов, катализирующих окислительно-вос­
становительные процессы в живых организмах. Нехватка желе­
за в организме приводит к таким заболеваниям, как анемия (ма­
локровие).
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ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1 соавните свойства железа и его соединений со свойствами хрома и 
' марганца и их соединений. Есть ли между ними сходс™°_ 0

выражается? Ответ подтвердите, составив уравнения реакции.

2. Напишите уравнения реакций, соответствующих схемам превра­

щений:

FeO
2_ . ,-„3+ --3+ - г-2+ г--3+

• Fe Fe3+ -* Fe Fe Fe

з на смесь растворов солей железа(Н) и (III) подействовали в одном 
случае сероводородной водой, в другом - раствором сульфида ам­
мония нТишитеуравнения реакций, протекающих в каждом случае.

04. В уравнении реакции FeSO4+ KIO3 + H2SO4 • 12+ - сумма коэф 

фициентов в правой части равна, 
а) 15; 6)13; в) 8; г) 11.

5. Напишите уравнения реакций в соответствии со схемами превра­

щений:

I
X, — Fe(OH)2 — FeSO4 Xg

a) Fe3O4— Fe К ♦ ТА I
Х X2-»Fe(OH)3-Fe2(SO4)3

Na2CO3, Н2О

КСЮ3, КОН НС1 _  Го/они
б) Fe2O3-------------- X,— X, -* Fe(OH,3

Н,Э04(кснц.) w 
Fe3O4 ‘ X3

I Hl t

'*3

==?=S=E=

кулярном и кратком ионно-молекулярном виде.
6 Железная пластинка, опущенная в раствор сульфата меди(11), покры- 

^^^Х^ораявы.влитс-.е^враоворпе. 

^««уменьшится масса пластинки после окончания

7 Железную окалину Fe,O, массой 7,656 г обработали концентриро- 
Хым растром объемом 31.9 см3 с массовой долей азотной ки- 

сло™ 70% <р =1.4' г/см3). Определите массовые доли веществ в 

образовавшемся растворе.
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МЕДЬ И ЕЕ СОЕДИНЕНИЯ

СРАВНИТЕЛЬНАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА ЭЛЕМЕНТОВ
ГЛАВНОЙ И ПОБОЧНОЙ ПОДГРУПП I ГРУППЫ

Побочную подгруппу I группы Периодической системы хи­
мических элементов Д. И. Менделеева составляют медь, серебро, 
золото. В атомах элементов подгруппы меди на d-подуровне 
предвнешнего уровня должны находиться по девять электронов, 
однако вследствие устойчивости конфигурации d10 происходит 
«проскок» одного из s-электронов на (n-l)d-noAypoeeHb. Поэто­
му атомы меди, серебра и золота на s-подуровне внешнего энер­
гетического уровня имеют по одному, а на предвнешнем — по 
18 электронов:

Z9Cu Is2 2s2 2р6 3s2 Зр6 3d10 4s1

17Ag Is2 2s2 2p6 3sz 3pe 3d10 4s2 4p6 4d10 5s1

79Au Is2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 4p6 4d10 4/14 5s2 5p6 5d10 6s*

Однако восемнадцатиэлектронный уровень, устойчивый в 
атомах других элементов, здесь еще не вполне стабилен, так как 
сформирован за счет «проскока» электрона. Этот электрон по­
движен и может при возбуждении атома переходить на внешний 
уровень:

(n-l)d10 +
±1 ±1 ±1 ±1 11 rt Tt it it it

пр
ns1 ---

+Е
ns

лр

основное состояние атома

(n-l)d9 f 
±i $4- 44- 44 4 it it Tt it T
возбужденное состояние атома

Поэтому атомы элементов подгруппы меди, в отличие от эле­
ментов главной подгруппы I группы, в соединениях могут про­
являть степени окисления +1, +2 и +3, что не соответствует но­
меру группы в Периодической системе Д. И. Менделеева.

Радиусы атомов меди, серебра и золота меньше радиусов 
атомов щелочных металлов, что обусловливает более высокие зна­
чения их электроотрицательности. Это приводит к большим разли­
чиям в химических свойствах между металлами, образованны­
ми атомами элементов этих подгрупп (табл. 40).
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Таблица 40
Сравнительная характеристика некоторых свойств металлов, 

образованных атомами элементов I группы
Периодической системы

Свойства Li, Na, К, Rb, Cs, Fr Свойства Си, Ад, Аи

Простые вещества — активные 
щелочные металлы, сильные вос­
становители

Простые вещества — малоактив­
ные (благородные) металлы, сла­
бые восстановители

Атомы легко окисляются, а ионы с 
трудом восстанавливаются

Атомы с трудом окисляются, ионы 
легко восстанавливаются

Химическая активность металлов 
возрастает сверху вниз

Химическая активность металлов 
уменьшается сверху вниз

Находятся в начале электрохи­
мического ряда напряжений ме­
таллов

Стоят в конце электрохимическо­
го ряда напряжений металлов — 
после водорода

Образуют оксиды, которые легко 
соединяются с водой. При этом 
получаются щелочи

Образуют оксиды, которые с во­
дой не реагируют

Ионы щелочных металлов не 
склонны к комплексообразованию

Ионы меди, серебра и золота во 
всех степенях окисления — хоро­
шие комплексообразователи

Легкие металлы Тяжелые металлы

РАСПРОСТРАНЕНИЕ В ПРИРОДЕ, ПОЛУЧЕНИЕ
И ФИЗИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МЕДИ

Медь сравнительно мало распространена в природе: на долю 
ее приходится 0,01% массы земной коры. В природе чаще встре­
чаются соединения меди с серой: медный блеск Cu2S, медный 
колчедан (халькопирит) CuFeS2 и др.; реже — кислородсодер­
жащие: куприт Си2О, малахит (СиОН)2СО3 и др. Встречается 
медь и в самородном состоянии, иногда в виде крупных самород­
ков (массой до нескольких тонн). Этим, а также сравнительной 
легкостью обработки меди объясняется то, что она использова­
лась человеком еще в глубокой древности.
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Для получения меди используют преимущественно сульфид­
ные руды, которые первоначально обжигают до оксида меди(Н), 
а затем восстанавливают углем (коксом):

4CuFeS2 + 13О2 = 4CuO + 2Fe2O3 + 8SO2 

CuO + С = Cu + СО?
Пирометаллургическим методом получают загрязненную 

медь — «черновую», которую очищают от примесей электроли­
тическим рафинированием (см. с. 220).

Получают медь и гидрометаллургическим способом. С этой 
целью медную руду обрабатывают растворами серной кислоты 
или аммиака:

CuO + H2SO4 = CuSO4 + Н2О

СиО + 4NH3 + Н2О = [Cu(NH3)4](OH)2
гидроксид

тетраамминмеди(И)

Медь, перешедшую в раствор, восстанавливают более актив­
ным металлом:

CuSO4 + Fe = Си + FeSO,

[Cu(NH3)4](OH)2 + Zn = Си + (Zn(NH3)4](OH)2
Медь — металл красного цвета, довольно мягкий, легко под­

дается прокатке и вытягиванию, хорошо проводит тепло и элек­
трический ток, уступая в этом отношении только серебру.

В соединениях медь проявляет степени окисления +1, +2, 
+3. Наиболее устойчива степень окисления +2.

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МЕДИ

Медь — химически малоактивный металл, в сухом воздухе и 
при комнатной температуре не окисляется, но во влажном воз­
духе в присутствии оксида углерода(1У) покрывается зеленым 
налетом карбоната гидроксомеди(Н):

Си + О2 + Н2О + С02 = (СиОН)2СО3
карбонат гидроксомеди(П)

При нагревании медь реагирует с достаточно сильными окис­
лителями. При взаимодействии с кислородом в зависимости от 
условий образует оксиды меди(1) и (И):

4Си + О2 — 2Cu2O 2Cu -I- О2 ^"800°С 2CuO
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В реакциях с галогенами образует галогениды меди(П) и 
только с иодом — иодид меди(1):

Си + С12 = СиС12 Си + Вг2 = СиВг2

2Си + 12 = 2Си1
Медь также взаимодействует с некоторыми оксидами неме­

таллов:
4Cu + 2NO2 = 4CuO + N2

В электрохимическом ряду напряжений металлов медь стоит 
после водорода и не вытесняет его из кислот, поэтому разбавлен­
ные соляная и серная кислоты на нее не действуют. Однако в 
присутствии кислорода воздуха медь растворяется в этих кисло­
тах с образованием солей меди(П):

2Cu + О2 + 2H2SO4 = 2CuSO4 + 2Н2О 

2Cu + 4НС1 + О2 = 2CuCl2 + 2Н2О
Медь растворяется в кислотах-окислителях — в концентри­

рованной серной и азотной любой концентрации:
Си + 2H2SO4 = CuSO4 + SO2| + 2Н2О

КОНЦ.

ЗСи + 8HN0g = 3Cu(NO3)2 + 2NOf + 4Н2О 
разб.

Си + 4HNO3 = Cu(NO3)2 + 2NO2T + 2Н2О
КОНЦ.

СОЕДИНЕНИЯ МЕДИ(1)

Оксид меди(1) Си2О красного цвета, в природе встречается в 
виде минерала куприта. В лаборатории его получают восстанов­
лением свежеосажденного гидроксида меди(Н), например альде­
гидами (уксусным альдегидом) или глюкозой:

СН3СНО + 2Cu(OH)2 = СН3СООН + Си2О| + 2Н2О 
синий красный

Оксид меди(1) обладает основными свойствами. Соответ­
ствующий ему гидроксид неустойчив — распадается уже при 
обычной температуре:

2CuOH = Си2О + Н2О
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При действии на оксид меди(1) галогеноводородными кисло­
тами получают галогениды меди(1), например:

Cu2O + 2НС1 = 2СиСЦ + Н2О
Многие соли меди(1) и кислородсодержащих кислот не полу­

чены. При растворении оксида меди(1) в кислородсодержащих 
кислотах, например в серной, образуются соли меди(П) и медь:

Cu2O + H2SO4 = CuSO4 + Cu| + Н2О

В концентрированной серной кислоте образуются только со­
ли меди(П):

Cu2O + 3H2SO4 = 2CuSO4 + SO2T + ЗН2О
КОНЦ.

Из соединений меди(1) устойчивы, как правило, нераствори­
мые вещества (CuCl, Cu2S) или комплексные соединения, напри­
мер аммиакаты. Последние получают растворением оксида или 
хлорида меди(1) в концентрированном растворе аммиака:

Cu2O + 4NH3 + Н2О = 2[Cu(NH3)2]OH 
гидроксид

диамминмеди(1)

CuCl + 2NH3 = [Cu(NH3)2]C1 
хлорид

диамминмедир)

Аммиачные растворы солей меди(1) взаимодействуют с аце­
тиленом, образуя ацетиленид меди:

СН = СП + 2[Cu(NH3)2]CI - Си -С = С - Cul + 2NH4C1 + 2NH3f 
ацетилевид меди 
красного цвета

В окислительно-восстановительных реакциях соединения 
меди(1) проявляют окислительно-восстановительную двой­
ственность-.

♦ как окислители они реагируют с сильными восстановите­
лями: +1 0

Cu2O + СО = 2Си + СО2
♦ как восстановители они реагируют с более сильными 

окислителями:

CuCl + 3HNO3 = Cu(NO3)2 + NO2T+ H2O +■ HCI 

4CuCl + O2 + 4HC1 = 4CuC12 + 2H2O
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Для них возможны реакции диспропорционирования:
+ 1 , +2 о +1 н,о о +2
Cu2O = СиО + Си 2СиС1 = Си + СиС12

СОЕДИНЕНИЯ МЕДИ(И)

Оксид меди(Н) СиО черного цвета, в природе встречается в 
продуктах выветривания некоторых медных руд. В лаборатории 
его получают окислением меди при нагревании или прокалива­
нием карбоната гидроксомеди(П) (СиОН)2СО3, нитрата меди(Н):

(CuOH)2CO3 = 2СиО + СОД + Н2О

2Cu(NO3)2 = 2CuO + 4NO2| + О2
Гидроксид меди(Н) (синего цвета) получают при взаимодей­

ствии солей меди(Н) с щелочами:

Си2+ + 2ОН“ = Си(ОН)Д

При нагревании, даже слабом, он разлагается:

Cu(OH)2 = СиО + Н2О
При более высокой температуре оксид меди(П) вступает в ре­

акцию внутримолекулярного окисления-восстановления:

4CuO = 2Си2О + ОД
Оксид и гидроксид меди(П) проявляют слабовыраженные ам­

фотерные свойства (с преобладанием основных). Они легко взаи­
модействуют с кислотами:

CuO + H2SO4 = CuSO4 + Н2О 

Си(ОН)2 + 2НС1 = СиС12 + 2Н2О
При взаимодействии с концентрированными (более 40%) ра­

створами щелочей получаются комплексные соли:
Cu(OH)2 + 2NaOH = Na2[Cu(OH)4]

конц. тетрагидроксокупрат(П)
натрия

При сплавлении с оксидами щелочных металлов образуются 
купраты(П), например:

CuO + Na2O = Na2CuO2
купратЩ) натрия
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Гидроксид и оксид меди(Н) легко взаимодействуют с раство­
ром аммиака, образуя сине-фиолетовые комплексные соединения:

Cu(OH)2 + 4NH3 = [Cu(NH3)J(OH)2
гидроксид

тетрааммиимеди(П)

Cu(OH)2 + 4NH3 = [Cu(NH3)J2+ + 2ОН

Ионы меди в водном растворе существуют в виде комплексов 
сине-голубого цвета — тетрааквамеди(Н) [Cu(H2O)J2+, что 
обусловливает голубую или синюю окраску водных растворов со­
лей меди(Н) и большинства ее кристаллогидратов. Безводные со­
ли меди(Н) чаще всего белого цвета (CuSO4, CuF2) или окрашены 
в темно-коричневый (СиС12) либо черный (CuBr2, CuS) цвет. 
В водном растворе соли меди(Н) гидролизуются:

•Си2*_+ НОИ СиОН+ + Н'

Их растворы имеют кислотную среду.

В окислительно-восстановительных реакциях соединения 
меди(Н) проявляют окислительные свойства. Они могут восста­
навливаться как до соединений меди(1), так и до меди:

2CuSO4 + 4KI = 2CuI| + I2 + 2K2SO4 

CuC12 + Cu = 2CuCl 

CuO + H2 = Cu + H2O

CuSO4 + Zn = Cu + ZnSO4

Следует помнить, что все растворимые соединения меди 
ядовиты.

ПРИМЕНЕНИЕ МЕДИ И ЕЕ СОЕДИНЕНИЙ

Медь и ее сплавы (латунь, бронза, медно-никелевые сплавы) 
широко используют в электротехнике, судостроении. Из них из­
готовляют электропровода, радиаторы, трубопроводы, дистил­
ляционные установки для получения питьевой воды из морской 
и т. д. Медные сплавы обладают высокой устойчивостью к атмо­
сферной коррозии.
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В ювелирной промышленности применяют сплавы золота и 
серебра с медью. Например, серебро 875-й пробы содержит 
87,5% серебра и 12,5% меди.

Многие соединения меди используют для получения мине­
ральных красок, разнообразных по цвету: синих, зеленых, ко­
ричневых, фиолетовых и черных. Ряд солей применяют в сель­
ском хозяйстве для борьбы с вредителями растений, например 
смесь раствора медного купороса и известкового молока (бордо­
скую жидкость).

Медь — важный компонент животных и растительных орга­
низмов. Недостаток меди в организме человека ведет к уменьше­
нию количества гемоглобина и развитию анемии.

Медь — важнейший микроэлемент, участвующий в процессе 
фотосинтеза, влияет на усвоение растениями азота из почвы, 
принимает участие в синтезе белков, жиров, витаминов.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Газ выделяется в результате реакций:

а) CuSO4 + Na2S ...; в) CuSO4 + Na2CO3 ...;

б) Cr2(SO4)3 + Na2S ...; г) FeSO4 + Na2CO3 ...

Закончите уравнения этих реакций.

2. При взаимодействии металлов с водными растворами солей сво­
бодный металл не выделяется в случае:

а) Zn + Pb(NO3)2; в) Си + FeCI3;

б) Fe + NiCI2; г) Zn + CuSO4.

Продуктами реакции в этом случае будут ... и ...

3. Напишите уравнения реакций, соответствующих схемам превра­
щений:

. __ _ ___  NaOH (конц.) „ НСЦизб.) ,, KI wa) CuSO4 —• Cu(OH)2---------* 1-------Х2---------------» Х3 —* Х4
|nh3
X,

Х5 + *6 *”

б)Си(ОН)2

Х4 *

t

CH3CHO 

NH3, Н2О

H2SO4(pa36.)
------------------ * *2 + Х3

H2SO4(kohu) w Na2CO3, Н2О w 
------------------' Х2 >Х3

*1
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Определите неизвестные вещества. В уравнениях окислительно- 
восстановительных реакций расставьте коэффициенты методом 
электронного или электронно-ионного баланса.

4^4. Сумма коэффициентов в уравнении реакции CuBr + HNO3 —» 
—* NO? + ••• равна. разб

а) 35; б) 43; в) 47; г) 39.

5. Смешали 300 г 16%-ного раствора сульфата меди(И) и 100 г раство­
ра с массовой долей сульфида натрия 7,8%. В полученный раствор 
опустили железную пластинку. Через некоторое время пластинку вы­
нули и взвесили. Ее масса увеличилась на 0,8 г. Определите массо­
вые доли растворенных веществ в полученном растворе.

6. Рассчитайте количество вещества продуктов, образовавшихся на 
катоде, аноде и около анода после электролиза раствора, содержа­
щего 37,6 г нитрата меди(П).

§72

СЕРЕБРО И ЕГО СОЕДИНЕНИЯ

РАСПРОСТРАНЕНИЕ В ПРИРОДЕ, ПОЛУЧЕНИЕ И ФИЗИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА

Серебро распространено в природе значительно меньше, чем 
медь; на его долю приходится всего 10 5% массы земной коры. 
В природе оно встречается преимущественно в виде сульфида, 
часто вместе с сульфидами других металлов, например свинца, 
меди, цинка. Подобно меди, серебро в природе встречается и в 
самородном состоянии. Большую часть серебра получают в каче­
стве побочного продукта переработки свинцовых, цинковых, 
медных руд.

Серебро — благородный металл с красивым серебристо-бе­
лым блеском. Оно ковко и пластично. По твердости серебро сто­
ит между медью и золотом. Серебро обладает наибольшей среди 
всех металлов тепло- и электропроводностью.

Серебро, как и медь, в соединениях проявляет степени оки­
сления +1, +2 и +3. Наиболее характерна степень окисления +1.

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА СЕРЕБРА

Серебро еще менее реакционноспособно, чем медь; оно не 
окисляется кислородом воздуха ни при комнатной темпе-
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ратуре, ни при нагревании. Однако оно взаимодействует с серой 
и сероводородом. Так, серебряные предметы чернеют под влия­
нием содержащегося в воздухе сероводорода или при соприкос­
новении с пищевыми продуктами, содержащими соединения 
серы. Это результат образования на их поверхности черного 
сульфида серебра:

4Ag + 2H2S + О2 = 2Ag2S + 2Н2О
Озон действует на серебро при небольшом нагревании:

2Ag + О3 = Ag2O + О2
Серебро, как и медь, расположено в электрохимическом ряду 

напряжений металлов после водорода, поэтому не реагирует с 
разбавленной серной и соляной кислотами, но растворяется в 
кислотах-окислителях:

3Ag + 4HNO3 = 3AgNO3 + NOf + 2H2O 
разб.

2Ag + 2H2SO4 = Ag2SO4 + SO2f + 2H2O 
конц.

СОЕДИНЕНИЯ СЕРЕБРА

Оксид серебра(1) Ag2O — вещество темно-коричневого цвета, 
образуется при действии щелочей на растворы солей серебра:

2AgNO3 + 2NaOH = Ag2O| + 2NaNO3 + H2O 
коричневый

При нагревании (даже небольшом) разлагается:
2Ag2O = 4Ag + O2f

Это основный оксид, он растворяется в кислотах, образуя со­
ли серебра(1):

Ag2O + 2HNO3 = 2AgNO3 + Н2О
При взаимодействии с избытком концентрированных галоге­

новодородных кислот, например соляной, он образует комплекс­
ные соединения:

Ag2O + 4НС1 = 2H[AgCl2] + Н2О 
конц., изб. дихлороаргентат(1)

водорода
Оксид серебра(1) незначительно растворяется в воде (0,017 г/л), 

его водный раствор имеет щелочную среду и, подобно щелочам,
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осаждает гидроксиды некоторых металлов из растворов их со­
лей. Очевидно, оксид серебра(1) слабо взаимодействует с водой 
по схеме:

Ag.fi + Н2О 2Ag+ + 2ОН“

В результате в растворе образуется гидроксид серебра, пред­
ставляющий собой довольно сильное основание. Последнее под­
тверждается тем, что соли серебра не гидролизуются.

Гидроксид серебра AgOH существует только в очень разбав­
ленных растворах и при выделении из раствора разлагается на 
оксид и воду.

Подобно соединениям меди(1) осадки оксида и хлорида сереб­
ра растворяются в растворе аммиака с образованием комплекс­
ных соединений:

Ag2O + 4NH3 + Н2О = 2[Ag(NH3)2]OH
гидроксид диамминсеребра(Г)

AgCl + 2NH3 = [Ag(NH3)2]Cl
хлорид диамминсеребра(1)

Аммиачный раствор оксида серебра взаимодействует с ацети­
леном, образуя ацетиленид серебра:

СН = СН + 2[Ag(NH3)2]OH -» Ag - С = С - Agl + 4NH3f + 2Н2О 
ацетиленид серебра 
бледно-желтого цвета

Галогениды серебра(1) легко разлагаются под воздействием 
света, подвергаясь внутримолекулярному окислению-восстанов­
лению:

2AgBr = 2Ag + Br2

В окислительно-восстановительных реакциях соединения се- 
ребра(1) проявляют окислительные свойства-, они легко восста­
навливаются до серебра:

Ag2O + Н2О2 = 2Ag + Н2О + О2|

2AgNO3 + Cu = 2Ag + Cu(NO3)2

ПРИМЕНЕНИЕ СЕРЕБРА И ЕГО СОЕДИНЕНИЙ

Вследствие высокой электропроводности серебро применяют 
в радиоэлектронике и электротехнике. Оно идет на изготовление

348



украшений, предметов домашнего обихода, химической посуды 
и медицинских инструментов.

Соединения серебра применяют для изготовления зеркал. На 
светочувствительности галогенидов серебра, особенно бромидов, 
основано их применение в фотографии для изготовления фото­
материалов — фотобумаги, фотопленок, диапозитивных пласти­
нок. Ионы серебра даже в очень низкой концентрации (около 
1О~10 моль/л) стерилизуют (обеззараживают) питьевую воду.

Лабораторный опыт 19

ПОЛУЧЕНИЕ ОКСИДА И КОМПЛЕКСНОГО ОСНОВАНИЯ СЕРЕБРА

Серебро — дорогостоящий металл, поэтому для опы­
тов берут минимальные объемы растворов солей сере­
бра — 2-3 капли (так, чтобы раствор лишь покрывал 
дно пробирки). Осадки и растворы, содержащие сере­

бро, сливают в специальную посуду и направляют на переработ­
ку с целью извлечения серебра.

В пробирку с раствором нитрата серебра (2-3 капли) при­
бавьте несколько капель раствора гидроксида натрия до выпа­
дения осадка. Отметьте его цвет.

К полученному осадку оксида серебра прибавляйте по каплям 
раствор аммиака. Наблюдайте растворение осадка вследствие об­
разования растворимого комплексного основания серебра.

Составьте молекулярные и краткие ионно-молекулярные 
уравнения проведенных реакций.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Напишите уравнения реакций в соответствии со схемой превращений:

NH3(P-P) KjS
Х2 —* AgNOg-^Xg

В уравнениях окислительно-
Ад -» Ад2О 1
Определите неизвестные вещества, 
восстановительных реакций расставьте коэффициенты методом 
электронного баланса. Уравнения реакций ионного обмена напиши­
те в кратком ионно-молекулярном виде.
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V 2- В четырех пробирках находятся порошки оксида меди(Н), оксида 
железа(Ш), серебра и железа. Для того чтобы распознать эти веще­
ства, используя только один реактив, в каждую пробирку необходимо 
прилить раствор:
a) NaOH; б) HCI; в) Н2О; г) Na2CO3.
Напишите уравнения протекающих реакций.

3. Образец серебряной монеты массой 0,3 г растворили в азотной ки­
слоте и осадили из полученного раствора серебро в виде хлорида. 
Масса осадка после промывания и высушивания равна 0,199 г. Вычи­
слите массовую долю (%) серебра в монете.

4. В раствор нитрата серебра массой 150 г опустили цинковую пластин­
ку массой 18 г. По окончании реакции пластинку обмыли, высушили и 
взвесили. Масса ее стала 20 г. Вычислите массовую долю (%) нитра­
та серебра в исходном растворе.

5. Напишите уравнение реакции нитрата серебра с сульфатом желе­
зу11)- Рассчитайте массу серебра, которое выделится, если в реак­
ции участвует 10 л раствора (р = 1,078 г/см3) с массовой долей суль­
фата железа(Н) 8%.

§73

ХИМИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ ПОБОЧНОЙ ПОДГРУППЫ II ГРУППЫ.
ЦИНК И ЕГО СОЕДИНЕНИЯ

ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА ЭЛЕМЕНТОВ ПОДГРУППЫ ЦИНКА

В побочную подгруппу II группы Периодической системы 
Д. И. Менделеева входят элементы цинк, кадмий, ртуть. Ато­
мы этих элементов характеризуются полностью заполненными 
(л—1) d- и ns-подуровнями. Электронные формулы атомов:

30Zn Is2 2s2 2р6 3s2 Зр6 3d104s2

40Cd Is2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 4p6 4d10 5s2

80Hg Is2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 4p6 4d10 4/14 5s2 5p6 5d10 6s2

В отличие от элементов подгруппы меди в атомах цинка, кад­
мия и ртути d-подуровень стабилен и его электроны не прини­
мают участия в образовании химических связей. Поэтому атомы
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проявляют в соединениях степень окисления +2, что отвечает 
возбужденному состоянию: х

основное состояние атома возбужденное состояние атома

Ртуть, кроме того, образует соединения, в которых ее степень 
окисления равна +1. Однако эти соединения всегда димеризова­
ны, например хлорид ртути(1):

+i +1

Cl - Hg-Hg —Cl
В этих соединениях ртуть двухвалентна.
Закономерности изменения свойств веществ, образованных 

атомами элементов подгруппы цинка, во многом сходны с осо­
бенностями изменения свойств веществ в подгруппе меди:

♦ с увеличением атомного номера элемента также уменьша­
ется химическая активность металлов; ртуть по своему характе­
ру приближается к благородным металлам;

♦ ионы элементов подгруппы цинка также являются ком­
плексообразователями;

♦ эти металлы также относятся к тяжелым металлам.

НАХОЖДЕНИЕ В ПРИРОДЕ, ПОЛУЧЕНИЕ И ФИЗИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЦИНКА

На долю цинка приходится 0,01% массы земной коры. Он 
входит в состав полиметаллических руд и встречается в виде ми­
нералов галмея ZnCOg и цинковой обманки ZnS, из которых его и 
выделяют. Цинк получают двумя методами:

♦ пирометаллургическим — обогащенную руду подвергают 
обжигу, полученный оксид восстанавливают углем (коксом):

2ZnS + ЗО2 = 2ZnO + 2SO2
ZnO + С = Zn + СО

♦ гидрометаллургическим — обожженную руду (концен­
трат) обрабатывают раствором серной кислоты, из полученного 
сульфата цинк выделяют электролизом.

Цинк — металл голубовато-серебристого цвета. При обычной 
температуре он хрупок, но при 100—150 С становится пластич 
ным настолько, что его можно прокатывать в листы и протяги-
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вать в проволоку. Выше 200 °C он опять делается хрупким, его 
можно растирать в порошок. Плавится цинк при 419,5 °C. 

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЦИНКА

Цинк — довольно активный металл, но на воздухе он устой­
чив, так как покрывается тонким слоем оксида, предохраняю­
щим его от дальнейшего окисления. При нагревании цинк реа­
гирует с простыми веществами — неметаллами (галогены, 
кислород, сера, фосфор; исключением является азот):

2Zn + О2 = 2ZnO Zn + S = ZnS

3Zn + 2P =*= Zn3P2 Zn -I- Cl2 = ZnCl2

Цинк способен также реагировать с оксидами неметаллов и 
аммиаком:

3Zn + SO2 = 2ZnO + ZnS 

Zn + CO2 = ZnO + CO 

3Zn + 2NH3 = Zn3N2 + 3H2

Местоположение в электрохимическом ряду напряжений ме­
таллов свидетельствует о том, что цинк довольно активный ме­
талл, но вода при обычных условиях почти не действует на него. 
Это объясняется тем, что образующийся на его поверхности гид­
роксид практически нерастворим, что препятствует дальнейше­
му течению реакции. Однако при температуре красного каления 
цинк окисляется под действием водяных паров:

Zn + Н2О = ZnO + Н2|
Цинк интенсивно взаимодействует с кислотами, которые 

являются окислителями за счет ионов водорода:
Zn + 2Н+ = Zn2+ + Н2|

Цинк реагирует с кислотами-окислителями как активный 
металл, например:

4Zn + 10HNO3 = 4Zn(NO3)2 + NH,NO3 + 3H2O
очень разб.

Цинк, как и алюминий, хорошо растворяется в растворах 
щелочей и окисляется щелочными расплавами окислителей:

Zn + 2NaOH + 2Н2О = Na2[Zn(OH),] + H2f 
3Zn + KC1O3 + 6KOH = 3K2ZnO2 + KCI + 3H2O
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Но в отличие от алюминия, цинк растворяется и в водном ра­
створе аммиака, так как образует хорошо растворимый ком­
плекс — гидроксид тетраамминцинка(Н):

Zn + 4NH3 + 2Н2О = [Zn(NH3)4](OH)2 + H2t 
гидроксид

тетраамминцинка(П)

Цинк восстанавливает менее активные металлы из растворов 
их солей:

Zn + CdSO4 = Cd + ZnSO4

СОЕДИНЕНИЯ ЦИНКА

Оксид цинка ZnO — рыхлый белый порошок, при нагревании 
желтеет, в воде практически нерастворим. Соответствующий 
ему гидроксид образуется в виде белого осадка при действии ще­
лочей на растворы солей цинка:

Zn2+ + 2ОН” = Zn(OH)2|

Это термически неустойчивое соединение:

Zn(OH)2 = ZnO + Н20
Оксид и гидроксид цинка обладают амфотерными свойства­

ми. Они легко растворяются как в растворах кислот, образуя со­
ли катионного типа, так и в растворах щелочей, образуя соли 
анионного типа:

ZnO + 2СН3СООН = Zn(CH3COO)2 + Н2О

ZnO + 2NaOH + H2O = Na2[Zn(OH)4]

Zn(OH)2 + H2SO4 = ZnSO4 + 2H2O

Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2[Zn(OH)4]

При сплавлении оксид и гидроксид цинка взаимодействуют с 
основными и кислотными оксидами, карбонатами щелочных и 
щелочно-земельных металлов:

Zn(OH)2 + СаО = CaZnO2 + Н2О 
Zn(OH)2 + SiO2 = ZnSiO3 + Н2О 
ZnO + BaCOg = BaZnO2 + CO2f
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Соли цинка анионного типа, подобно аналогичным солям 
алюминия, хрома, железа и т. д., устойчивы в щелочной среде. 
Они легко вступают в реакции с кислотами, в том числе такой 
слабой, как угольная:

CaZnO2 + 2НС1 = Zn(OH)2| + СаС12 
недостаток

CaZnO2 + 4НС1 = CaCl + ZnCL + 2Н2О 
избыток

Na2[Zn(OH)J + 2СО2 = Zn(OH)2| + 2NaHCO3
В водном растворе цинкаты гидролизуются:

Na2ZnO2 + 2Н2О = Zn(OH)2| + 2NaOH

Гидроксид цинка растворяется в водном растворе аммиака: 

Zn(OH)2 + 4NH3 = [Zn(NH3)4](OH)2
Zn(OH)2 + 4NH3 - [Zn(NH3)4]2+ + 2OH~

Соли цинка катионного типа также гидролизуются в водном 
растворе, но их раствор имеет кислотную среду:

Zn2++ НО Н ZnOH+ + Н+

Хотя цинк в соединениях имеет высшую степень окисления, 
для него не характерны окислительные свойства, так как эта 
степень окисления для цинка устойчива. Цинк восстанавливают 
из оксида действием сильных восстановителей:

ZnO + СО = Zn + СО2 ZnO + С = Zn + СО
Соединения цинка ядовиты.

ПРИМЕНЕНИЕ ЦИНКА И ЕГО СОЕДИНЕНИЙ

В виде оцинкованного стального проката цинк идет на изго­
товление ведер, желобов на крышах, его употребляют в качестве 
кровельного материала. Значительная часть цинка расходуется 
на производство сплавов с алюминием, медью и магнием, для на­
несения покрытий на железные и стальные изделия, на изгото­
вление гальванических элементов.

Некоторые соединения цинка служат основой для изготовле­
ния красок (например, оксид цинка — для получения цинковых
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белил), другие употребляют в медицине в качестве антисептиче­
ских средств (хлорид и сульфат цинка). Оксид цинка применяют 
в медицине и косметике для приготовления различных мазей, 
также его используют в качестве наполнителя резины. «Травле­
ную» кислоту H2[ZnCl4] используют при паянии, так как она 
удаляет оксиды с поверхности металлов.

Цинк важен для всех форм жизни. Он необходим для нор­
мального функционирования клеточных систем. Цинк входит в 
состав фермента, который ускоряет разложение гидрокарбона­
тов в крови и тем самым обеспечивает необходимую скорость 
процессов дыхания и газообмена. Он входит также в состав гор­
мона инсулина, регулирует уровень сахара в крови.

Лабораторный опыт 20
ПОЛУЧЕНИЕ ГИДРОКСИДА ЦИНКА И ИССЛЕДОВАНИЕ ЕГО СВОЙСТВ

Осуществите следующие превращения: 

нитрат цинка

сульфат цинка —‘ гидроксид цинка —* гидроксид тетраамминцинка(П) 
I

тетрагидроксоцинкат(Н) натрия
Напишите краткие ионно-молекулярные уравнения приве­

денных реакций и сделайте вывод о характере свойств гидрок­
сида цинка и способах его получения.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Напишите уравнения реакций в соответствии со схемами превра­
щений:

a) ZnS —* ZnO
NaOH (р-р) 1 МОЛЬ H2SO4 NH3

б) Zn
HNO3 

оч. разб.
Na

NaOH
Zn, H2O

x4

Определите неизвестные вещества. В уравнениях окислительно- 
восстановительных реакций расставьте коэффициенты методом 
электронного или электронно-ионного баланса. Уравнения реакций 
ионного обмена напишите в кратком ионно-молекулярном виде.

X,
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2. Напишите уравнение реакции между хлоридом цинка и тетрагидроксо- 
цинкатом(Н)натрия.

3. Неизвестный металл массой 13 г обработали разбавленным ра­
створом азотной кислоты. К полученному раствору добавили избы­
ток раствора гидроксида калия, при этом выделилось 1,12 л газа 
(н. у.). В азотной кислоте был растворен металл:

a) Hg; б) Си; в) Мп; г) Zn.

4. Вычислите суммарную массу солей, образующихся при взаимодей­
ствии 32,5 г цинка с перманганатом калия в сернокислотном растворе.

Q 5. При электролизе раствора хлорида цинка на катоде выделилось
3,25 г металла, а на аноде газ объемом (в литрах, н. у.): 

а) 1,12; 6)3,6; в) 2,4; г) 4,48.

§74

РТУТЬ И ЕЕ СОЕДИНЕНИЯ

НАХОЖДЕНИЕ В ПРИРОДЕ,
ПОЛУЧЕНИЕ И ФИЗИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА РТУТИ

Ртуть малораспространена в природе: на ее долю приходит­
ся всего около 1 • 10 6% массы земной коры. В природе она 
встречается главным образом в виде сульфида ртути HgS — 
киновари (вещества ярко-красного цвета), в очень небольших 
количествах — в самородном виде, вкрапленная в породу в ви­
де капелек.

Ртуть получают обжигом киновари:

HgS + О2 = Hg + SO2

Выделяемые при этом пары ртути конденсируются в спе­
циальном приемнике.

При обычной температуре ртуть — единственный жидкий 
металл, она имеет серебристо-белый цвет, затвердевает 
при —38,84 °C, кипит при 356,95 °C. В ртути растворяются 
многие металлы, образуя сплавы (жидкие, тестоподобные 
или твердые), называемые амальгамами. Образование амаль­
гам характерно для натрия, калия, серебра, золота, а также 
цинка, кадмия, олова, свинца. Железо, кобальт, никель и 
марганец не образуют амальгам.
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Ртуть заметно летуча уже при обычной температуре. 
Пары ртути очень ядовиты. При продолжительном воздей­
ствии даже ничтожное количество паров может вызвать тя­
желое отравление.

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА РТУТИ

Ртуть — малоактивный металл. На воздухе при обычной 
температуре она не окисляется. С кислородом воздуха соеди­
няется при продолжительном нагревании до температуры, 
близкой к температуре кипения, образуя оксид ртути(И):

2Hg + О2 = 2HgO 
красный

При более сильном нагревании оксид снова распадается на 
ртуть и кислород.

С хлором и серой ртуть соединяется при комнатной темпе­
ратуре:

Hg + С12 = HgCl2 Hg + S = HgS
сулема

Реакцию ртути с серой при комнатной температуре ис- 
пользуют в лабораториях для удаления разлитой ртути. Ртуть 
собирают, а щели, в которые она могла попасть, посыпают по­
рошком серы.

В ряду напряжений металлов ртуть стоит после водорода, 
поэтому соляная и разбавленная серная кислоты, а также ще­
лочи на нее не действуют. Ртуть растворяется в азотной ки­
слоте при обычных условиях:

3Hg + 8HNO3 = 3Hg(NO3)2 + 2NOf + 4H2O 
разб.

Концентрированная серная кислота растворяет ртуть при 
нагревании:

Hg 4- 2H2SO4 = HgSO, + SO2| + 2H2O
КОНЦ.

Ртуть обладает некоторыми особенностями.
♦ Это единственный металл, образующий катион Hg2+, 

в котором атомы металла связаны между собой (-Hg-Hg-). 
В соединениях, содержащих катион Hg2+, ртуть двухвалент­
на, но степень окисления ее равна +1. Катион Hg2 устойчив 
в водном растворе.
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♦ Для ртути неизвестны гидроксиды. В тех случаях, когда 
можно ожидать их образования, получается безводный оксид 
ртути(П).

СОЕДИНЕНИЯ РТУТИ(1)

Соли ртути(1) получают действием кислот-окислителей 
(обычно HNO3) на избыток ртути или взаимодействием соот­
ветствующих солей ртути(П) с металлической ртутью:

6Hg + 8HNO3 = 3Hg2(NO3)2 + 2NO| + 4H2O
избыток

HgCl2 + Hg ± Hg2Cl2 
каломель

В химических реакциях соединения ртути(1) могут быть 
как восстановителями, так и окислителями:

3Hg2(NO3)2 + 8HNO3 = 6Hg(NO3)2 + 2NO| + 4Н2О 
восстановитель

Hg2(NO3)2 + Cu = 2Hg + Cu(NO3)2 
окислитель

Для них характерны реакции диспропорционирования. 
Так, при действии щелочей на соли ртути(1) получают черный 
осадок, представляющий собой смесь тонкораздробленной 
ртути и оксида ртути(П):

Hg2(NO3)2 + 2NaOH = HgOJ + HgJ + H2O 

черный осадок

Для ртути(1) не характерно образование комплексных со­
единений.

СОЕДИНЕНИЯ РТУТИ(Н)

Оксид ртути(Н) HgO — вещество желтого или красного 
цвета в зависимости от условий получения. В виде желтого 
осадка он выпадает при действии избытка щелочи на раствор 
соли:

Hg2+ + 2ОН = HgOJ + Н2О 
желтый

358



В виде красного кристаллического порошка этот оксид 
образуется при слабом нагревании нитратов ртути(Н) и (I):

2Hg(NO3)2 = 2HgO + 4NO2t + O2j
красный

Hg2(NO3)2 = 2HgO + 2NO2|
красный

Оксид ртути(П) обладает основными свойствами и раство­
ряется в кислотах:

HgO + 2Н+ = Hg2+ + Н2О
Растворы солей ртути(И) вследствие гидролиза имеют 

сильнокислотную среду:
Hg2++HOH^HgOH+ + H+к - _ _ _ —--_ 4

В отличие от ионов ртути(1) ионы ртути(Н) являются ком­
плексообразованье лями. Например, при растворении иодида 
ртути(Н) (вещества оранжевого цвета) в растворе иодида ка­
лия образуется бесцветная комплексная соль:

Hgl2 + 2KI = K2[HgI4]
тетраиодогидраргират(Н)

калия

Соединения ртути(И) являются окислителями и могут вос­
станавливаться до соединений ртути(1) или свободной ртути:

2HgCl2 + SO2 + 2Н2О = 2НС1 + H2SO4 + Hg2Cl2 
Hg(NO3)2 + Cu = Hg + Cu(NO3)2

Соединения ртути — сильные яды даже в очень малых 
дозах.

ПРИМЕНЕНИЕ РТУТИ И ЕЕ СОЕДИНЕНИЙ

Ртуть применяют для изготовления термометров, маноме­
тров, кварцевых ламп и других приборов. Ее используют при 
электрохимическом получении щелочей и хлора, в металлур­
гии для получения ряда металлов — галлия, таллия, индия, 
свинца др. Амальгамы натрия используют в качестве восста­
новителей. Ртутные мази применяют при кожных заболе­
ваниях.

Киноварь используют как пигмент красных красок.
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ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Напишите уравнения реакций в соответствии со схемами 
превращений:

а) Hg-

б) HNO3

HgNO3 - HgO - Hgd2 - Hg2d2 ^=2

Hg (изб.) HNOo NaOH t
* X, * X4 * X2 * X3

1 NaOH j H20

X2 + X3 x5

X

Определите неизвестные вещества. В уравнениях окислительно- 
восстановительных реакций расставьте коэффициенты методом 
электронного баланса.

2. При взаимодействии 10 г амальгамы натрия с водой получен ра­
створ щелочи. Для его нейтрализации потребовалось 50 г раство­
ра с массовой долей серной кислоты 9,8%. Вычислите массовую 
долю натрия в амальгаме.



Глава

Химия
и химическая
технология

Современная химическая промышленность выпускает десят­
ки тысяч продуктов. Каждое химическое производство состоит 
из трех взаимосвязанных стадий:

1) подготовка сырья и подвод реагирующих компонентов в 
зону реакции;

2) химическое превращение (реакция);
3) отвод продуктов и непрореагировавших веществ из зоны 

реакции, выделение и очистка целевого продукта.

§75______________________

ПРОИЗВОДСТВО СЕРНОЙ КИСЛОТЫ КОНТАКТНЫМ СПОСОБОМ

Д. И. Менделеев писал: «Едва найдется другое, искусственно 
добываемое вещество, столь часто применяемое в технике, как 
серная кислота. Там, где техническая деятельность развита, там 
потребляется и много серной кислоты». Серная кислота — один 
из важнейших продуктов современной химической промышлен­
ности. Ее производство состоит из трех стадий:

1) получение оксида серы(1У);
2) каталитическое окисление оксида серы(ГУ) в оксид серы(У1);
3) образование серной кислоты из оксида серы(У1).
Схема производства серной кислоты представлена на рис. 51 

(стр. 363).
Сырьем для получения серной кислоты служат самородная се­

ра, сероводород, сульфидные руды, серосодержащие газы — отхо­
ды цветной металлургии, коксохимических и нефтеперерабаты­
вающих заводов.

ПОЛУЧЕНИЕ ОКСИДА СЕРЫ(IV)

Наиболее распространенный способ получения оксида се- 
ры(ГУ) — обжиг серного колчедана (пирита):
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О+2-1 +3 -2 +4-2
4 FeS, +110,= 2Fe,0„ + 8S0, + Q2 ^X^g^g

-1 +4 .
2S- lOe = 2S
+2 +3
Fe - e = Fe
о -2
02 + 4e~ = 20

11

11

Обжиг колчедана — процесс гетерогенный и экзотермиче­
ский. Для увеличения поверхности соприкосновения реагирую­
щих веществ колчедан перед обжигом измельчают. Обжиг 
проводят в так называемом кипящем слое: через тонко измель­
ченный колчедан снизу сильной струей продувают воздух. Ча­
стицы колчедана оказываются во взвешенном состоянии, что на­
поминает кипящую жидкость, отсюда и произошло название 
«кипящий слой». Температура «кипящего слоя» поддерживает­
ся на уровне 900 °C, так как при более высокой температуре 
частицы колчедана и образующегося оксида железа(Ш) спека­
ются, что приводит к разрушению «кипящего слоя». Чтобы тем­
пература не поднималась выше, теплоту, выделяющуюся в экзо­
термической реакции обжига, используют, например, для 
получения водяного пара. С этой целью в печах для обжига кол­
чедана установлены трубки парового котла. В них подают холод­
ную воду, в результате нагревания которой образуется пар.

Образующийся при обжиге колчедана огарок — оксид желе- 
за(Ш) удаляют из печи, а смесь газов (ее называют обжиговым, 
или печным, газом), состоящую из оксида серы(1У), кислорода, 
азота, паров воды и других примесей, пропускают через очисти­
тельные аппараты.

ОЧИСТКА ОКСИДА СЕРЫ(IV)

Сернистый газ подвергается тщательной очистке, так как не­
которые примеси резко снижают активность катализаторов. 
От крупной пыли его очищают в циклоне, от мелкой — в элек­
трофильтре. Затем газ осушают в сушильной башне, промывая 
его концентрированной серной кислотой, которая поглощает 
влагу. В башню газовая смесь поступает снизу, а сверху проти­
вотоком стекает концентрированная серная кислота. При этом 
очищенный и осушенный обжиговый газ охлаждается, поэтому 
его подают в теплообменник, где он нагревается газами, выходя-
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Рис. 51. Схема производства серной кислоты
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щими из контактного аппарата. Следовательно, в теплообменни­
ке одновременно происходит нагрев обжигового газа и охлажде­
ние выходящих газов. Затем обжиговый газ поступает в кон­
тактный аппарат.

ОКИСЛЕНИЕ ОКСИДА CEPbl(IV) В ОКСИД СЕРЫ(VI)

Реакция между оксидом cepw(IV) и кислородом экзотерми­
ческая и обратимая:

2SO2 + О2 2SO3 + Q
В соответствии с принципом Ле Шателье смещению равнове­

сия в сторону продукта реакции способствуют низкая темпера­
тура и высокое давление. Но при высоком давлении оксид се- 
ры(1У) переходит в жидкое состояние, а при охлаждении 
скорость процесса незначительна, поэтому используют катали­
затор — оксид ванадия(У) V2O5. Благодаря катализатору оки­
сление оксида серы(1У) происходит при более низкой температу­
ре (-400 °C) и степень его превращения достигает 95%.

Процесс окисления осуществляется на поверхности катали­
затора в контактном аппарате, где катализатор размещен 
слоями на специальных решетках. Поскольку при окислении 
оксида серы(1У) выделяется большое количество теплоты, тем­
пература газа и катализатора повышается. Для поддержания оп­
тимальной температуры (400 °C) между слоями катализатора 
располагают трубки теплообменника. По ним проходит охлаж­
денный в процессе очистки обжиговый газ, а газ, образовавший­
ся на катализаторе (SO3), омывает трубки теплообменника. При 
этом одновременно решаются две проблемы: нагрев очищенного 
обжигового газа (SO2) и охлаждение газа, полученного в кон­
тактном аппарате (SO3). Использование теплоты реакции — 
принцип теплообмена — широко применяется в химическом 
производстве, так как позволяет экономить топливо и поддер­
живать оптимальную температуру в системе.

ПОЛУЧЕНИЕ СЕРНОЙ КИСЛОТЫ

Для поглощения оксида серы(У1) воду не используют, так 
как реакция

SO3(r.) + Н20(ж.) = Н28О4(ж.) + Q
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настолько экзотермична, что вода превращается в пар, с кото­
рым оксид серы(У1) образует серную кислоту в виде тумана. Сер­
нокислотный туман водой не поглощается. По этой причине 
охлажденный в теплообменнике оксид серы(У1) направляют в 
поглотительную башню, где он поглощается концентрирован­
ной 98%-ной серной кислотой, образуя олеум H2SO4 • nSO3 
(раствор SO3 в безводной серной кислоте).

Поглощение оксида серы(У1) серной кислотой — процесс ге- 
терогенный, протекающий между газом и жидкостью. Для уве­
личения площади поверхности соприкосновения веществ погло­
тительную башню заполняют кольцами из кислотоупорной 
керамики. Кислота стекает сверху и омывает большое число ко­
лец, тем самым увеличивается площадь ее соприкосновения с га­
зом (SO3), который подается в башню снизу (принцип противо­
тока). При этом туман не образуется.

Полученный олеум идет на склад готовой продукции. Он не 
взаимодействует с железом, что позволяет перевозить его в 
стальных цистернах. Разбавляя олеум водой, получают кислоту 
необходимой концентрации.

ОСОБЕННОСТИ ТЕХНОЛОГИЧЕСКОГО ПРОЦЕССА

Химические процессы производства серной кислоты можно 
представить в виде схемы 15.

Схема 15
Химизм производства серной кислоты

S ' 
H„S 
FeS2 
FeS .

so. tv2o., so. H2so4

Производство непрерывное, обжиг колчедана ведут в «кипя­
щем слое», продувая в печь воздух, обогащенный кислородом; 
используют принципы противотока и теплообмена, применяют 
недорогой катализатор V2O5. Часть полученного олеума разбав­
ляют водой до 98%-ной серной кислоты и используют для оро­
шения в поглотительной башне.
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ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Какие методы применяют для ускорения процессов:
а) взаимодействия твердого вещества с газом;
б) растворения газа в жидкости?

2. Как осуществляется принцип противотока:
а) при теплообмене;
б) при растворении газов в жидкостях?

3. Перечислите оптимальные условия окисления оксида серы(1У) до ок­
сида cepbi(VI). Как их поддерживают в условиях производства?

4. Напишите уравнения реакций, лежащих в основе получения серной 
кислоты, согласно схеме 15.

5. Составьте схему комплексной переработки пирита.

§76

ВЫХОД ПРОДУКТА РЕАКЦИИ

В процессе производства готового продукта получают мень­
ше, чем его должно образоваться в соответствии с теоретически­
ми расчетами. Это связано с тем, что исходные вещества могут 
реагировать не полностью, а часть продукта — теряться в про­
цессе производства (нарушение технологии, прилипание к стен­
кам аппаратов и т. д.).

Отношение массы, количества вещества или объема прак­
тически полученного вещества к теоретически рассчитанным 
величинам называют выходом продукта реакции (обозначают 
греческой буквой ц — «эта»; выражают в долях единицы или
процентах):

Л(Х) =
т„р(Х)
MX)

или Л(Х) = "MX) . 100о/о 
Мр(Х)

П(Х) = Vnp(X) или п(Х) = МХ) . 100%
^р(Х)

Л(Х) = ^„р(Х) или п(Х) = МХ) . 100%
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В этих формулах тппр(Х), vnp(X), Fip(X) — масса, количество 
вещества и объем практически полученного вещества X;

/птеор (X), v^p (X), VTeop (X) — теоретически рассчитанные по 
уравнению реакции масса, количество вещества и объем.

Если практический выход оказывается равным теоретиче­
скому, то процесс (реакция) имеет количественный выход.

ВЫЧИСЛЕНИЕ ВЫХОДА ПРОДУКТА РЕАКЦИИ

Решшке fyj Задача 1. При обжиге 12 кг серного колчедана, не 
содержащего примесей, получено 9,6 кг оксида се- 
ры(1У). Рассчитайте выход продукта реакции.

Дано:
m(FeS2) = 12 кг 

>2'mnp(SO2) = 9,6 кг

Решение:

100 моль

4FeS2+ 11О2 
4 моль

Найти: T](SO2)
1. Вычисляем количество вещества FeS2:

X моль 

2Fe2O3 + 8SO2 
8 моль

v(FeS2) /n(FeS2) 
M(FeS2) 5 v(FeS2) 12 000 г 

120 г/моль = 100 моль.

Для вычисления выхода продукта реакции (SO2) нужно знать 
тппр и znTt,op оксида серы(1У). Первая величина указана в условии 
задачи, а вторую нужно рассчитать согласно уравнению реакции.

2. Вычисляем теоретическую массу SO2. Из уравнения реак­
ции следует:

100 моль 
4 моль

х моль 
8 моль , откуда 100 моль ■ 8 моль--------- ---------------= 200 моль;4 моль

^P(S02) = vTCOp(S02)M(S02); 

znTeop(S02) = 200 моль • 64 г/моль = 12 800 г, или 12,8 кг. 

3. Рассчитываем выход продукта реакции:

Л (SO2) =
^np(SO2) . Л(ЙО2)- --------- = 0,75, или 75%.

12,8 кг

х =

Ответ: л (SO,) = 75%.
367



ВЫЧИСЛЕНИЕ МАССЫ ИЛИ ОБЪЕМА ПРОДУКТА РЕАКЦИИ 
ПО ЗНАЧЕНИЮ ВЫХОДА ПРОДУКТА РЕАКЦИИ

Задача 2. Сероводород объемом 33,6 л (н. у.) сожгли 
в избытке кислорода. Вычислите объем полученного 
оксида серы(ГУ), если выход продукта реакции ра­
вен 90%.

Дано:
V(H2S) = 33,6 л 
T1(SO2) = 90%

Найти: Kup (SO2)

Решение:
1,5 моль х моль

2H2S + ЗО2 = 2SO2 + 2Н2О 
2 моль 2 моль

1. Вычисляем количество вещества H2S:

v(H2S) =
V(H2S) 

Km ’ v(H2S) 33,6 л
22,4 л/моль 1,5 моль.

2. Находим теоретический объем SO2.
Из уравнения реакции следует, что

VTeop(S02) = V (H2S) = !’5 МОЛЬ;

^eop(S02) = vTOOp(S02)-Km; 

K,.eOp(SO2) = 1.5 моль • 22,4 л/моль = 33,6 л.
3. Находим объем практически полученного SO2.

КПО(Х)
Из формулы ц (X) =---- -------

К (X)теор' '
следует:

упр (s°2) = n(s°2) • *WS02); УпР(S02) = 0,9 • 33,6 л = 30,24 л. 

Ответ: Knp(SO2) = 30,24 л.

ВОПРОСЫ
и ЗАДАНИЯ

1. При обжиге 1 кг пирита, содержащего 10% примесей, получено 
768 г оксида серы(1У). Вычислите выход продукта реакции.

2. Определите количество вещества серной кислоты, которую можно 
получить из 96 кг серы, если выход продукта составляет 92% (при 
расчете используйте стехиометрическую схему).

3. Вычислите объем (н. у.) оксида cepbi(IV), необходимого для получе­
ния 200 г оксида серы(\/1), если выход продукта составляет 87%.
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§77

ПРОИЗВОДСТВО АММИАКА

«Одну из задач прикладной химии составляет отыскание тех­
нически выгодного способа получения из азота воздуха его со­
единений, заключающих ассимилируемый азот. Будущность 
сельского хозяйства много зависит от открытия подобного спосо­
ба», — писал Д. И. Менделеев. В настоящее время основным 
способом связывания атмосферного азота служит синтез 
аммиака. Аммиак получают из азота и водорода. Технология 
синтеза аммиака была разработана немецким ученым Ф. Габе­
ром в 1904-1907 гг.

Фриц Габер (Хабер)
(1868-1934)

Немецкий химик-неорганик и технолог. Изучал ка­
талитическую реакцию образования аммиака из азота 
и водорода при высоких температурах и давлениях. 
Впервые получил на полузаводской установке жидкий 
аммиак. Лауреат Нобелевской премии (1918).

Азот получают из воздуха, водород — из природных газов, 
богатых метаном СН4, а также из газов, образующихся при хи­
мической переработке каменного угля и нефти. Азот и водород 
подвергают тщательной очистке от веществ, которые являются 
каталитическими ядами.

Реакция синтеза аммиака экзотермическая, обратимая и 
протекает с уменьшением объема:

Fe, t.p
N2 + ЗН2 < ■—” 2NH3 + Q
------v-----

4 моль газа 2 моль газа

В соответствии с принципом Ле Шателье протеканию прямой 
реакции способствуют низкая температура и высокое давление. 
Но при низкой температуре скорость реакции незначительна 
(при обычных условиях азот не взаимодействует с водородом), 
а при высокой — равновесие сильно сдвинуто влево. Вследствие 
этого для ускорения реакции используют катализатор — желе­
зо, активированное добавками оксидов алюминия и калия.
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Катализатор позволяет проводить синтез аммиака при темпера­
туре 450-500 °C. Но при такой температуре и атмосферном давле­
нии только 0,1% азотоводородной смеси превращается в амми­
ак. Этот недостаток компенсируют за счет повышения давления.

В настоящее время процесс получения аммиака осуществля­
ют в колонне синтеза при температуре около 500 °C, высоком 
давлении (-22 МПа) и в присутствии катализатора (рис. 52).

Известно, что при высоких температуре и давлении водород, 
азот и аммиак разрушают сталь, поэтому корпус колонны синте­
за изготавливают из специальных высокопрочных и коррозион­
ностойких сортов стали. Для того чтобы стенки корпуса колон­
ны сохраняли прочность в течение продолжительного времени 
при таких жестких условиях эксплуатации, оставляют щель

Колонна синтеза Холодильник

Турбокомпрессор

Азотоводородная смесь Циркуляционный газ

Рис. 52. Схема производства аммиака
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между цилиндрической коробкой с катализатором и корпусом 
колонны. Холодная азотоводородная смесь поступает в колонну 
сверху через эту щель. Благодаря непрерывному потоку холод­
ных газов температура внутренней поверхности колонны под­
держивается в пределах 60-80 °C, в то время как на катализато­
ре она достигает 400-500 °C.

Теплоту, выделяющуюся в экзотермической реакции синте­
за аммиака, используют для подогревания азотоводородной 
смеси. С этой целью в колонне синтеза установлен трубчатый те­
плообменник, в котором смесь проходит между трубками, а по 
трубкам движется прореагировавшая горячая газовая смесь из 
катализаторной коробки. Так осуществляется принцип тепло 
обмена.

Выходящий из колонны синтеза газ содержит всего 12-15% 
аммиака. Образовавшийся аммиак и непрореагировавшие газы 
поступают в холодильник, где аммиак сжижается. Его отделяют 
от газовой смеси в сепараторе, и он поступает на склад готовой 
продукции. Непрореагировавшие азот и водород смешивают с 
новой порцией азотоводородной смеси и направляют в колонну 
синтеза (рис. 53).

Технологический процесс, при котором непрореагировавшие 
вещества отделяют от продуктов реакции и вновь возвращают в 
реакционный аппарат, называют циркуляционным. Благодаря

Рис. 53. Схема промышленного получения аммиака
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применению циркуляционного процесса использование азотово­
дородной смеси удается довести до 95%. При этом сокращаются 
выбросы в атмосферу.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Во сколько раз уменьшается (или увеличивается) объем реакцион­
ной смеси при синтезе аммиака?

2. Объясните назначение каждого из аппаратов технологической схе­
мы производства аммиака (рис. 52) и принцип действия колонны 
синтеза.

3. Какие общие принципы химического производства используют в 
промышленном синтезе аммиака?

4. Аммиак в обычных условиях — это:
а) бесцветная жидкость;
б) бесцветный газ с запахом тухлых яиц;
в) бесцветный газ с резким удушливым запахом;
г) остро пахнущий газ бурого цвета.

5. Вычислите объем водорода (н. у.) и массу азота, необходимых для 
получения 112л аммиака, если выход продукта составляет 92%.
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ПРОИЗВОДСТВО ЧУГУНА. ДОМЕННЫЙ ПРОЦЕСС

Рис. 54. Доменная печь 
в разрезе

Выплавку чугуна производят в домен­
ных печах (рис. 54).

Высота доменной печи — 30 м и бо­
лее, внутренний диаметр — около 12 м. 
Корпус печи снаружи обшит стальными 
листами, изнутри выложен огнеупорным 
кирпичом.

Исходными материалами для выплав­
ки чугуна — их называют шихтой — яв­
ляются железные руды, кокс и флюсы.

В доменном процессе используют же­
лезные руды: красный железняк Fe2O3, 
магнитный железняк Fe3O4, бурый же­
лезняк 2Fe2O3 ■ ЗН2О.
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Кокс (уголь) является источником энергии, необходимой 
для начала реакции, и в то же время служит исходным веще­
ством для получения восстановителя — оксида углерода(Н).

Флюсы — преимущественно известняк СаСО3 или доломит 
СаСО3 • MgCO3 — превращают тугоплавкие соединения пустой 
породы в легкоплавкие соединения — шлаки.

Получение чугуна состоит из процессов восстановления желе­
за и превращения пустой тугоплавкой породы в шлак (рис. 55).

В нижней части печи кокс сгорает, образуя оксид углеро- 
да(1У). Эта реакция экзотермическая, она обеспечивает энергией 
все остальные процессы:

С + О2 = СО2 + Q
Для интенсификации (ускорения) сгорания кокса воздух, по­

даваемый в доменную печь, обогащают кислородом и предвари­
тельно подогревают до температуры 1300 °C.

Восстановлен ие

Образование
шлака

Образование
чугуна

Сгорание
кокса

Горячий *■ 
воздух

Руда, кокс, известняк

д - ^21* Доменный газ 
3Fe2O3 + СО = 2FeQOj + СО

\-
Fe3O4 + СО 3FeO + СО2

FeO + СО = Fe + СО,
\-------------

СаСО3 = СаО + СО2 
СаО + SiO2 = CaSiO3

Кокс и твердое железо 
Кокс, жидкий чугун, шлак

\------------------
С + со2 = 2СО 
С + О2 = со2

/ Шлак —> 
<— Чугун г

450 °C 
500 °C

600 °C 
700 °C 

800 °C

1000 °C

1300 °C

1800 °C

3 4

Рис. 55. Химические реакции, 
протекающие в различных частях доменной печи
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Оксид углерода(1У) поднимается вверх и, проходя через слой 
раскаленного кокса, взаимодействует с ним, восстанавливаясь 
до оксида углерода(П):

СО2 + С = 2СО + Q

Образовавшийся оксид углерода(П) восстанавливает большую 
часть руды.

Процесс восстановления руды происходит в верхней части 
доменной печи при температуре от 450 до 700 °C:

3Fe2O3 + СО = 2Fe3O4 + СО2 

Fe3O4 + СО = 3FeO + СО2 

FeO + СО = Fe + СО2

Итак, восстановление железа из оксида железа(Ш) протекает 
последовательно:

Fe2°3
СО, t „ СО, I „СО, t „ Fe3O4---- * FeO---- ► Fe

Восстановленное железо находится в твердом состоянии. Оно 
постепенно опускается в нижнюю часть печи, где температура 
достаточно высока для его плавления. Железо при этом частич­
но взаимодействует с раскаленным коксом и оксидом углеро- 
да(Н), образуя карбид железа (цементит):

3Fe + С = Fe3C 

3Fe + 2СО = Fe3C + СО2
Углерод, а также карбид железа растворяются в железе. 
Пустая порода (примеси, содержащиеся в руде, известняке и

коксе) претерпевает сложные превращения. При высокой темпе­
ратуре из примесей частично восстанавливаются кремний, сера, 
марганец, фосфор:

SiO2 + 2С = Si + 2СО 

МпО + С = Мп + СО 

Са3(РО4)2 + 5С = 2Р + ЗСаО + 5СО

Они также растворяются в железе и реагируют с ним.
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В результате всех этих процессов образуется чугун — сплав 
железа (около 93%) с углеродом (до 4,5%), кремнием, марган­
цем, фосфором, серой и некоторыми соединениями.

Основная составная часть пустой породы — оксид крем- 
ния(1У) — тугоплавкое вещество. Для перевода тугоплавких 
примесей в более легкоплавкие соединения к руде добавляют 
флюсы — известняк СаСО3. При высокой температуре карбонат 
кальция разлагается:

СаСО3 = СаО + СО2

Оксид кальция взаимодействует с пустой породой, например: 

СаО (тв.) + А12О3 (тв.) = Са(А1О2)2 (ж.)

СаО (тв.) + SiO2 (тв.) = CaSiO3 (ж.)

ЗСаО (тв.) + Р2О5 (тв.) = Са8(РО4)2 (ж.) и т.д.

В результате образуется легкоплавкий шлак — смесь силика­
тов, фосфатов, алюмосиликатов и др. Расплавленный шлак име­
ет меньшую плотность, чем жидкий чугун.

Жидкие чугун и шлак стекают в нижнюю часть домны, при­
чем более легкий шлак собирается над чугуном, предохраняя его 
от окисления. Чугун и шлак периодически выпускают через 
отверстия, расположенные на разной высоте.

Полученный чугун — твердый, хрупкий материал. Из него 
изготавливают детали, не подвергающиеся ударам в процессе 
эксплуатации: станины машин, маховые колеса и др. Основная 
часть чугуна идет на переработку в сталь.

Шлак — побочный продукт доменного процесса. Он предста­
вляет собой твердый пористый материал. Его используют при 
изготовлении шлакобетонных блоков, в строительстве дорог, 
промышленных и гражданских зданий (как тепло- и звукоизо­
ляционный материал), производстве цемента и для очистки 
сточных вод.

Доменная печь — аппарат непрерывного действия и может 
работать в течение нескольких лет (однако засыпание шихты и 
выпуск чугуна производят периодически). Контроль и управле­
ние доменным процессом осуществляют с помощью автоматиче­
ских контрольно-измерительных приборов.
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ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. В тексте параграфа приведена схема процессов, протекающих при 
восстановлении оксидов железа в доменной печи. Составьте урав­
нения реакций.

2. Железо встречается в природе в виде карбоната FeCO3 (шпатовый 
железняк), который может быть использован для получения чугуна. 
Составьте уравнения реакций, которые могут произойти с этим ве­
ществом в доменной печи.

3. Определите массу чугуна, содержащего 94% железа, который 
можно получить из 1 т красного железняка, содержащего 20% при­
месей.

§79

ПРОИЗВОДСТВО СТАЛИ

Научное обоснование процесса получения стали было разра­
ботано П. П. Аносовым.

Павел Петрович Аносов
(1799-1815)

Российский металлург. Изучал способы получения 
высококачественной литой стали. Создал новый метод 
ее получения, объединив науглероживание и плавле­
ние металлов. Раскрыл утерянный в Средние века се­
крет изготовления булатной стали. Впервые применил 
микроскоп для исследования стали.

Сырьем для выплавки стали служат чугун, железный лом и 
обогащенная железная руда. Чугун, предназначенный для пере­
работки в сталь, называют передельным. Сущность передела 
чугуна в сталь сводится к удалению избыточного углерода и не­
желательных примесей путем их окисления (выжигания) 
(табл. 41). Для уменьшения содержания кремния и марганца 
используют флюсы.
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Таблица 41
Состав и свойства чугуна и стали

Сплав
Содержание, %

Свойство
углерода железа

Чугун 2-4,5 90-93 Хрупкость

Сталь 0,3-1,7 95-97 Ковкость

Кислород

Рис. 56. Кислородный 
конвертер

Окисление примесей проводят в 
специальных аппаратах — кислород­
ных конвертерах (рис. 56). Это гру­
шевидный аппарат вместимостью до 
300 т и более, изготовленный из сталь­
ных листов и выложенный изнутри 
огнеупорным кирпичом.

Конвертер — аппарат периодиче­
ского действия. В него заливают рас­
плавленный чугун, загружают желез­
ный лом и флюсы. При продувании 
воздуха, обогащенного кислородом, 
или чистого кислорода через жидкий 
чугун в нем происходит окисление 
углерода, кремния, марганца, фосфо­
ра и серы:

2С + О2 = 2СО + Q 
Si + О2 = SiO2 + Q 
S + О2 = SO2 + Q

4Р + 5О2 = 2Р2О. + Q 
2Mn + О2 = 2MnO + Q

За счет теплоты, выделяющейся в ходе реакций, поддержи­
вается высокая температура, что способствует ускорению про­
цесса переработки чугуна в сталь.

При соприкосновении кислорода с жидким чугуном 
окисляются не только примеси, но в незначительной 
степени и железо:
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2Fe + 02 = 2FeO + Q

Образовавшийся оксид железа(П) тоже принимает участие в 
окислении примесей:

С + FeO = Fe + СО и т. д.

Для удаления оксидов кремния и фосфора к перерабатывае­
мому чугуну добавляют известь:

СаО + SiO2 = CaSiOg 
ЗСаО + Р2О5 = Са3(РО4)2

Образовавшиеся силикат и ортофосфат кальция — легко­
плавкие вещества, они в виде шлака всплывают на поверхность 
расплавленной стали.

После окончания реакций в жидкой стали еще остается ок­
сид железа(П), который ухудшает ее свойства. Для его удаления 
к стали добавляют так называемые раскислители, например 
ферромарганец (сплав железа с марганцем). Марганец восстана­
вливает железо из оксида железа(Н):

FeO + Мп = МпО + Fe

Образовавшийся оксид марганца(Н) реагирует с оксидом 
кремния(1У) и удаляется в виде шлака:

МпО + SiO2 = MnSiO3
После окончания процесса конвертер наклоняют и выпуска­

ют шлак, а затем сталь.
Переработка чугуна в сталь осуществляется также в марте­

новских печах и в электропечах. Сущность всех способов полу­
чения стали одинакова. Один цикл операций сталеплавильного 
процесса называют плавкой.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. В чем различие и сходство химизма производства чугуна и стали?

2. Чугун служит сырьем для производства стали. Объясните, почему 
мировое производство стали значительно, чуть ли не в полтора ра­
за, превышает производство чугуна.
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3. Объясните, с какой целью применяют кислородное дутье в домен­
ном и конвертерном процессах.

4. При сжигании в токе кислорода 8 г стали получили 0,1 г углекислого 
газа. Вычислите массовую долю (%) углерода в данной стали.

§80

НАУЧНЫЕ ПРИНЦИПЫ ХИМИЧЕСКОГО ПРОИЗВОДСТВА

Изучая производство таких важных продуктов, как серная 
кислота, аммиак, чугун, сталь, вы познакомились с рядом об­
щих закономерностей химической технологии (слово «техноло­
гия» в переводе с греческого — наука о ремеслах).

Химическая технология — наука о наиболее экономичных 
методах и средствах химической переработки сырья в продук­
ты потребления и материалы промышленно-хозяйственного 
назначения.

В современных химических производствах используют об­
щие технологические принципы:

♦ непрерывность процесса — исходное сырье непрерывно 
подается в реакционный аппарат, а продукты взаимодействия 
отводятся из него;

♦ циркуляция реагирующих веществ — непрореагировав­
шие исходные вещества после обогащения реагентами снова воз­
вращаются в производственный процесс. Применение принципа 
циркуляции способствует более полному использованию сырья 
и повышению производительности производства;

♦ противоток — противоположно направленное движе­
ние взаимодействующих веществ (при поглощении газов, 
охлаждении продуктов реакции, нагревании исходных ве­
ществ и т. д.);

♦ кипящий слой — при продувании газообразных реагентов 
через отверстия внизу аппарата находящиеся в нем твердые 
исходные вещества как бы кипят, находясь все время во взве­
шенном состоянии;

♦ теплообмен — полезное использование теплоты реакции 
для подогрева исходного сырья, что позволяет снижать произ­
водственные энергетические затраты;
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♦ безотходность технологии (комплексное использование 
сырья) — превращение отходов в продукты производства. Этот 
принцип позволяет полнее использовать сырье, что снижает 
стоимость продукции, предотвращает загрязнение окружающей 
среды. Например, при обжиге сульфидных руд цветных метал­
лов (медных, цинковых, свинцовых) образуется оксид серы(1У). 
Так как он загрязняет окружающую среду, то на многих совре­
менных производствах этот газ при помощи специальных 
устройств улавливают и используют для получения серной ки­
слоты. Например, при выплавке 1 т меди образуется 7,5 т серни­
стого газа, из которого можно получить более 10т серной кисло­
ты. В результате не происходит загрязнения окружающей среды 
и предприятие получает дополнительную прибыль;

♦ механизация и автоматизация — использование машин 
и приборов, способствующих охране и интенсификации труда. 
Например, в современном доменном производстве контролиру­
ется более 400 параметров плавки — они регистрируются и ана­
лизируются с помощью мощных ЭВМ. Специальные устройства 
дают возможность проводить экспресс-анализ состава и свойств 
чугуна и стали непосредственно в ходе плавки. Технический 
прогресс позволил значительно улучшить условия труда людей 
на металлургических производствах: для сталеваров созданы 
специальные застекленные пульты управления плавкой, 
используются системы звукоподавления, снижающие уровень 
шума, кондиционеры, поддерживающие нормальную темпера­
туру, и др. Все это значительно повышает производительность 
труда и улучшает качество выпускаемой продукции, обеспечи­
вает экологическую безопасность металлургических произ­
водств.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Из рассмотренных химических производств приведите примеры не­
прерывных процессов, периодических и циркуляционных.

2. Какие общие принципы химического производства использованы в 
доменном процессе? Сравните доменный процесс с производством 
серной кислоты. Можно ли считать доменный процесс непрерыв­
ным и почему?
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3. На конкретном примере поясните принцип безотходное™ произ­
водства. Составьте уравнения соответствующих реакций.

4. Приведите примеры применения принципа противотока в произ­
водстве и объясните его значение.

5. Как используется в химическом производстве теплота химических 
реакций? Приведите примеры.

6. Вычислите массу углерода, необходимого для полного восстанов­
ления 16,67 т магнитного железняка Fe3O4, содержащего 13% при­
месей. Известно, что в результате реакции образуется оксид угле- 
рода(П), а выход продукта составляет 90%.



Глава

Охрана
окружающей
среды

Для удовлетворения всех потребностей и запросов человека 
(жилье, одежда, продукты питания, бензин, машина, телевизор, 
медицинское обеспечение, образование, оборона и т. д.) необхо­
димы развитые промышленность и сельское хозяйство.

Производственная деятельность человека часто приводит к 
негативным изменениям в окружающей среде: каждый год исче­
зает все больше лесов и полей, в то время как размеры пустынь 
растут; накапливаются промышленные и бытовые отходы, кото­
рые занимают огромные площади пахотных земель, изменяют 
ландшафт, отравляют окружающую среду. Сжигание угля, неф­
ти, бензина увеличивает содержание в атмосфере оксидов азота, 
углерода, серы и других веществ, которые губительно действуют 
на растительные и животные организмы, строительные соору­
жения. В результате человек должен защищать себя и среду 
своего обитания от собственного воздействия на нее.

Химии принадлежит важная роль в решении проблемы за­
щиты окружающей среды.

§81

ОХРАНА АТМОСФЕРЫ

ЗНАЧЕНИЕ АТМОСФЕРЫ

Атмосфера — это тонкая газовая оболочка, окружающая 
Землю. Если Землю сравнить с яблоком, то обеспечивающая 
нашу жизнь воздушная оболочка соответствует толщине его 
кожуры.

Чистый атмосферный воздух представляет собой смесь газов, 
содержащую (по объему) 78% азота, 21% кислорода, менее 1% 
аргона и около 0,03% оксида углерода(ГУ). В состав воздуха вхо­
дят и водяные пары.
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Слой атмосферы, располагающийся на высоте 25-30 км, со­
держит небольшое количество озона — это озоновый щит, кото­
рый поглощает около 99% ультрафиолетового излучения 
Солнца и ограничивает его поток к поверхности Земли. Если бы 
не озоновый слой, то коротковолновые лучи достигли бы поверх­
ности Земли и уничтожили все живое — и животных, и расте­
ния. Помимо этого, озоновый слой поглощает инфракрасное из­
лучение Земли, тем самым он препятствует ее охлаждению. 
Следовательно, озоновый слой не только защищает все живое на 
планете от коротковолновых лучей, но и играет важную роль в 
тепловом балансе атмосферы и Земли.

Значение атмосферного воздуха для всего живого на Земле 
невозможно переоценить. Человек может обходиться без пищи 
до семи недель, без воды — пять дней, а без воздуха всего лишь 
пять минут. При этом воздух должен иметь определенную чисто­
ту, и любое отклонение от нормы опасно для здоровья.

Однако в последнее столетие наблюдается загрязнение атмо­
сферы, обусловленное деятельностью человека.

ОСНОВНЫЕ ЗАГРЯЗНИТЕЛИ АТМОСФЕРЫ

В воздухе городов обнаружено более 2000 составляющих. 
Многие из этих веществ являются загрязнителями воздуха. 
К ним относятся:

газообразные вещества — оксиды углерода (СО, СО2), серы 
(SO2), азота (N2O, NO, NO2), аммиак (NH3), летучие органиче­
ские соединения (метан, растворители и т. д.);

взвешенные частицы — пыль (почвенная, цементная, рези­
новая и т. д.), сажа, асбест, соли свинца, кадмия, мышьяка и 
др.; капельки жидких веществ, таких, как серная кислота, нефть, 
различные пестициды;

радиоактивные вещества, поступающие в атмосферу в виде 
газов или взвешенных частиц в результате взрывов атомных 
бомб, добычи урана и использования радиоактивных веществ в 
различных технологических процессах.

Главные загрязнители атмосферы, образующиеся в процессе 
производственной и иной деятельности человека, — оксид се- 
ры(1У) SO2, оксид углерода(II) СО, оксиды азота и твердые ча­
стицы. На их долю приходится около 98% в общем объеме вы­
бросов вредных веществ.

Различают первичные и вторичные загрязнители воздуха.
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Первичные загрязнители воздуха — вещества, которые не­
посредственно попадают в воздух в результате природных или 
осуществляемых человеком процессов (оксиды серы, азота).

Вторичные загрязнители воздуха — вещества, которые об­
разуются уже в воздухе в результате химических реакций меж­
ду первичными загрязнителями и составляющими воздуха (на­
пример, серная и азотная кислоты).

Количественной характеристикой степени загрязнения атмо­
сферы является предельно допустимая концентрация (ПДК).

пдк максимально допустимое содержание загрязняюще 
го вещества в окружающей среде, практически не влияющее от­
рицательно на живые организмы, в том числе и человека. Пре­
дельно допустимые концентрации веществ в воздухе измеряют в 
миллиграммах на 1 м3 воздуха (мг/м3), а для водных объектов — 
в миллиграммах на 1 л воды (мг/л).

ИСТОЧНИКИ ЗАГРЯЗНЕНИЯ АТМОСФЕРЫ

Естественные источники загрязнения атмосферы — лес­
ные и торфяные пожары, выветривание горных пород, эрозия 
почв, извержения вулканов (рис. 57). Большинство веществ, вы­
брошенных в атмосферу, рассеиваются. Их концентрации редко 
достигают значений, при которых они способны нанести вред че­
ловеку, животным, растениям.

Углеводороды

Рис. 57. Источники загрязнения атмосферы

Первичные загрязнител Вторичные загрязнители

H2so4
Воздушные взвеси

Соли NO3 и SO3

Извержение вулкана

Тепловые электростанции, 
промышленные предприятия

Автотранспорт
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К искусственным (антропогенным) источникам относятся 
тепловые электростанции, автотранспорт и промышленные 
предприятия. Например, только одна тепловая электростанция, 
работающая на мазуте с содержанием серы 4%, выбрасывает в 
атмосферу в сутки 1100 т оксидов серы, 350 т оксидов азота и до 
100 т сажи.

Выхлопные газы автомобиля содержат более 240 химиче­
ских соединений — продуктов сгорания топлива. Большая часть 
из них токсичны. В среднем один автомобиль выбрасывает в ат 
мосферу в год оксида углерода(И) 135 кг, оксидов азота 
25 кг, углеводородов — 20 кг, оксидов серы — 4 кг, твердых ча­
стиц 1,2 кг. Число автомашин и соответственно количество вред­
ных выбросов непрерывно возрастает.

Много вредных веществ выбрасывают в атмосферу предпри­
ятия черной и цветной металлургии, нефтеперерабатывающей 
промышленности, заводы по переработке мусора (рис. 58). Сле­
дует обратить внимание на то, что среди источников загрязне­
ния атмосферы доля химической промышленности невелика 
по объему. Ее выбросы составляют около 2% всех промышлен­
ных выбросов, но ввиду высокой токсичности и разнообразия 
(оксиды серы, азота, аммиак, сероводород, пыль и др.) они 
представляют значительную угрозу для человека, животных и 
растений.

мышленность
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ВЛИЯНИЕ ЗАГРЯЗНЕНИЯ АТМОСФЕРЫ НА ОКРУЖАЮЩУЮ СРЕДУ

Загрязнение атмосферы, — это изменение ее состава и 
свойств, которое оказывает негативное воздействие на здоро­
вье человека и окружающую природную среду. Так, оксид се- 
ры(1У) и оксиды азота оказывают раздражающее действие на 
слизистые оболочки глаз, легких, носоглотки; эти оксиды ток­
сичны.

Кроме того, оксиды серы и азота в атмосфере образуют сер­
ную и азотную кислоты, которые выпадают в виде кислотных 
дождей, тумана, росы. Это приводит к повышению кислотности 
почв и снижению ее плодородия, гибели обитателей водоемов, 
замедлению роста культурных растений, таких, как помидоры, 
соя, фасоль, морковь, капуста, хлопок, ослаблению или гибели 
деревьев (особенно хвойных пород), росту числа заболеваний ды­
хательной системы человека. Кислотные дожди губительно дей­
ствуют на строительные сооружения и архитектурные памятни­
ки из мрамора, усиливают коррозию металлов и приводят к 
разрушению металлических конструкций — мостов и опор. Из- 
за переноса воздушных масс на большие расстояния кислотные 
дожди выпадают в сотнях километров от источника загрязнения 
атмосферы.

Пыль, содержащая оксид кремния(1У), вызывает тяжелое за­
болевание легких — силикоз.

Наблюдаемое в настоящее время повышение среднегодовой 
температуры ученые объясняют накоплением в атмосфере так 
называемых парниковых газов — оксида углерода(1У), метана, 
фреонов, оксидов азота и др. Парниковые газы, и в первую оче­
редь углекислый газ, задерживают тепловое излучение Земли. 
Атмосфера, насыщенная парниковыми газами, играет такую же 
роль, как стекло в парнике. В связи с использованием человеком 
все большего количества топлива: нефти, газа, угля — концен­
трация углекислого газа в атмосфере увеличивается, что может 
привести к изменению климата на Земле, таянию полярных 
льдов и повышению уровня Мирового океана. Так, при повыше­
нии температуры на 1,5-2 °C уровень океана поднимется на 
0,5-2 м. Это приведет к затоплению приморских равнин более 
чем в 30 странах, заболачиванию обширных территорий и к дру­
гим неблагоприятным последствиям.
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Тяжелые последствия в организме человека вызывают вы­
хлопные газы автотранспорта, содержащие ядовитый оксид 
углерода(П), оксиды азота, оксид серы(1У), углеводороды, соеди­
нения свинца.

Оксид углерода(Н) взаимодействует с гемоглобином крови и 
снижает способность крови переносить кислород. Выхлопные 
газы могут быть одной из причин образования смога над города­
ми с интенсивным автомобильным движением. Смог смесь 
первичных и вторичных загрязнителей. Последние образуются 
в атмосфере в результате взаимодействия некоторых первичных 
загрязнителей (особенно оксидов азота и углеводородов) друг с 
другом под влиянием солнечного света (фотохимический смог). 
Так, в выхлопных газах содержится оксид азота(Н), который на 
воздухе окисляется:

2NO + О2 = 2NO2
Под действием ультрафиолетового излучения Солнца моле­

кулы NO2 распадаются. Образовавшийся атомарный кислород 
взаимодействует с молекулами кислорода и образует озон:

NO2 = N0 + 0 
02 + О = О3 

NO2 + о2 = NO + оз
Озон и продукты его взаимодействия с летучими органиче­

скими веществами являются одними из самых токсичных ве­
ществ, содержащихся в смоге. Смог вызывает удушье, присту­
пы бронхиальной астмы, аллергические реакции.

В некоторых городах России (Кемерово, Ангарск, Новокуз­
нецк и др.), особенно в тех, которые расположены в низинах, с 
ростом числа автомобилей вероятность образования фотохими­
ческого смога увеличивается.

ОХРАНА АТМОСФЕРЫ ОТ ЗАГРЯЗНЕНИЙ

Проблема защиты воздушного бассейна от загрязнений — од­
на из важнейших задач, стоящих перед человечеством. Она ре­
шается разными методами.

♦ Создание высокоэффективных очистных сооружений. 
Очистка выбросов от твердых загрязняющих веществ проводит­
ся с помощью электрофильтров, циклонов и др., а от газообраз- 
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ных — с помощью различных поглотителей (жидких, твердых) 
или каталитических реакций. Например, очистка газовых вы­
бросов химических предприятий от оксидов азота основана на 
их каталитическом восстановлении аммиаком:

6N0 + 4NH3 5N2 + 6Н2О

Капитальные затраты на очистные сооружения в зависимо­
сти от природы и концентрации загрязнений составляют от 2 до 
60% всех затрат на сооружение объекта.

♦ Комплексное использование сырья, создание малоотход­
ных и безотходных технологий (схема 16). Д. И. Менделеев пи­
сал: «В химии нет отходов, а есть неиспользованное сырье».

Схема 16
Сущность безотходной технологии

Отходы Сырье 2
Сырье 1 Производство

Продукт

В качестве примера комплексного использования сырья рас­
смотрим переработку ильменита FeTiO3 (схема 17).

1. Руду спекают с коксом. В результате протекания окисли­
тельно-восстановительной реакции образуются железо, оксид 
титана(1У) и оксид углерода(ГУ):

2FeTiO3 + С = 2Fe + 2TiO2 + СО2|
2. Нагревая оксид титана(1У) с коксом в потоке хлора, полу­

чают хлорид титана(ГУ):

ТЮ2 + 2С12 + С = TiCl4 + СО21

3. Полученный хлорид титана представляет собой жидкость. 
Его очищают перегонкой, затем восстанавливают расплавлен­
ным магнием в атмосфере аргона:

TiCl4 + 2Mg = Ti + 2MgCl2
4. Побочный продукт окислительно-восстановительного upo- 

цесса — хлорид магния — служит сырьем для получения магния 
и хлора. Его подвергают электролизу:
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MgCi23JieKTfiO-—Mg + ci2i

Образовавшиеся магний и хлор возвращают в производство.
Схема 17

Комплексная переработка ильменита

Fe, С02 продукт)

♦ Очистка топлива от вредных примесей (например, от соеди­
нений серы) и переход на экологически чистые виды топлива. 
Очищенное топливо при горении дает значительно меньше вред­
ных выбросов. Один из кардинальных путей решения проблемы 
защиты воздушного бассейна — использование в качестве то­
плива водорода.

♦ Создание электромобилей или уменьшение токсичности 
автомобильных выхлопных газов путем правильной регулиров­
ки топливной системы автомобиля и применения катализато­
ров, которые устанавливают в выхлопных трубах автомобилей.

ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Какие экологически опасные газы могут быть выброшены в атмосфе­
ру при работе следующих промышленных предприятий:
а) тепловой электростанции;
б) металлургического завода;
в) зяипда по производству серной кислоты, азотной кислоты? 
Составьте уравнения соответствующих реакций.

ф 2. Окружающая среда загрязняется в меньшей степени при сжигании: 
а) метана; б) водорода; в) бензина; г) угля.
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3. Приведите уравнения реакций, которые позволяют объяснить, поче­
му в загрязненном воздухе мрамор превращается в гипс, что вызы­
вает разрушение памятников архитектуры и произведений ис­
кусства.

4. Какие факторы рельефа и климата уменьшают (увеличивают) загряз­
нение воздуха в вашей местности?

5. Составьте уравнения полного и неполного сгорания бензина (основ­
ной компонент — октан С8Н)8) с образованием:
а) оксида углерода(Н); б) оксида углерода(1У); в) сажи. 

Объясните, как можно добиться полного сгорания бензина.

6. Укажите основные этапы безотходного производства.

7. Один из методов улавливания оксида серы(1У) из продуктов сгорания 
топлива основан на реакции поглощения его известняком в присут­
ствии кислорода воздуха:

2СаСО3 + 2SO2 + О2 = 2CaSO4 + 2СО2
Вычислите массу карбоната кальция, который потребуется для улав­
ливания сернистого газа, образующегося при сгорании 1 т нефти, 
если массовая доля серы в ней составляет 2,1%.

§82

ОХРАНА ГИДРОСФЕРЫ

ЗНАЧЕНИЕ ГИДРОСФЕРЫ

Гидросфера — это водная оболочка Земли, расположенная 
между атмосферой и твердой земной корой.

Вода встречается на Земле практически повсеместно. Она по­
крывает 3/4 земной поверхности океанами, морями, реками и 
озерами. В газообразном состоянии вода содержится в атмосфе­
ре, в виде огромных масс снега и льда лежит круглый год на вер­
шинах высоких гор и полюсах Земли. В недрах Земли также на­
ходится вода, пропитывающая почву и горные породы. Общие 
запасы воды на Земле составляют 138,6 млн км3. Однако 97% 
приходится на соленую или в значительной мере минерализо­
ванную воду. Объем пресной воды ограничен и составляет 3% об­
щих запасов воды на Земле. Из этого количества пресной воды 
человечество может использовать лишь 0,003%.
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В природных условиях осуществляется постоянный кругово­
рот воды, приводящий к ее самоочищению. Без этих процессов 
Земля имела бы совсем другой вид. Современное строение зем­
ной поверхности возникло под влиянием механического и хими­
ческого воздействия воды.

Без воды не было бы жизни на Земле. Все живое нуждается в 
воде, которая является важнейшей составной частью растений и 
животных. Наш организм на 65-70% состоит из воды, а у неко­
торых медуз до 99% массы тела составляет вода. Вода необходи­
ма сельскому хозяйству (для выращивания 1 т риса требуется 
более 7 тыс. т воды) и промышленности (для получения 1 т ста­
ли необходимо 150 т воды).

ИСТОЧНИКИ И ВИДЫ ЗАГРЯЗНЕНИЯ ВОДЫ

С развитием промышленности, сельского хозяйства, ростом 
городов увеличивается расход воды. Одновременно возрастает 
и ее загрязнение промышленными и бытовыми отходами 
(рис. 59).

Рассмотрим наиболее распространенные загрязнители воды.
Твердые нерастворяющиеся в воде частицы почвы, глины, 

шлаков и других неорганических и органических веществ попа­
дают в воду в результате эрозии пахотных земель, пастбищ, а 
также работы добывающей, металлургической, строительной и 
химической промышленности. Находящиеся во взвешенном со­
стоянии вещества замутняют воду, тормозят процесс фотосинте­
за у водорослей, засоряют жабры рыб и фильтры моллюсков. 
Донные осадки разрушают места кормежки и нереста рыб, засо­
ряют озера, реки, каналы и гавани осадочными породами.

Рис. 59. Источники загрязнения воды
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Высокое содержание растворимых в воде неорганических ве­
ществ — кислот, солей, соединений токсичных металлов (сви­
нец, ртуть и др.) — наносит ущерб популяциям рыб, снижает 
урожайность почвы, ускоряет коррозию оборудования, для ра­
боты которого необходима вода. Превышение ПДК соединений 
токсичных металлов приводит к поражению слуха, нервной си­
стемы, зрения у человека.

Минеральные удобрения при попадании в водоемы вызывают 
чрезмерный рост водной растительности, которая затем отмира­
ет и разлагается, лишая воду растворенного в ней кислорода. Во­
да приобретает гнилостный запах, гибнет рыба и другие обитате­
ли водоемов.

Органические вещества промышленного происхождения 
(нефть, бензин, растворители, моющие средства, пестициды и 
многие другие вещества) входят в состав стоков химической, 
нефтехимической, целлюлозно-бумажной и других отраслей 
промышленности. Наибольшую угрозу чистоте водоемов созда­
ют нефть и нефтепродукты. В Мировой океан ежегодно посту­
пает в среднем 13-14 млн т нефтепродуктов. Нефтяное загряз­
нение опасно по двум причинам. Во-первых, на поверхности 
воды образуется пленка, которая препятствует доступу кислоро­
да к морской флоре и фауне (1т нефти, растекаясь по водной 
поверхности, образует пятно площадью 12 км"). Эта пленка 
представляет собой большую опасность для птиц и морских жи­
вотных. Во-вторых, нефть токсична, при ее содержании в поде 
10-15 мг/кг гибнут планктон и мальки рыб.

Органические вещества биологического происхождения (со­
держат бактерии, вирусы) попадают в воду из канализационных 
(бытовых) систем и животноводческих хозяйств. Они вызывают 
различные заболевания: дизентерию, тиф, инфекционный гепа­
тит, холеру и др., а также гибель рыб.

Радиоактивные вещества наносят большой вред обитателям 
водоемов и здоровью людей. Они могут вызвать мутации ДНК, 
которые приводят к врожденным дефектам, являются причиной 
раковых заболеваний и обусловливают повреждение генетиче­
ского кода. Их источники — заводы по очистке урановой руды и 
по переработке ядерного горючего для реакторов, места захоро­
нения радиоактивных отходов.

Таким образом, загрязнение вод — это изменение физиче­
ских и органолептических свойств (прозрачность, окраска, за­
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пах, вкус), увеличение содержания сульфатов, хлоридов, нитра­
тов, токсичных тяжелых металлов, снижение содержания 
растворенного в воде кислорода и воздуха, появление радиоак­
тивных элементов, болезнетворных бактерий и других загрязни­
телей.

ОХРАНА ВОДНЫХ РЕСУРСОВ ОТ ЗАГРЯЗНЕНИЙ

Для России проблема охраны и использования водных ресур­
сов весьма актуальна. Практически все поверхностные воды за­
грязнены выше установленных норм, по отдельным загрязните­
лям ПДК превышены в 5—40 раз. Около половины населения 
России потребляет загрязненную недоброкачественную воду, ко­
торая может быть причиной различных изменений в организме 
и способствовать возникновению инфекционных и других забо­
леваний.

Первостепенное значение имеет охрана водных источников 
от истощения, а также от загрязнения сточными водами.

Основные направления рационального использования вод­
ных ресурсов:

♦ разработка технологий с минимальным потреблением 
воды;

♦ создание технологических процессов, в которых отрабо­
танная вода не сбрасывается в водоемы, а после очистки снова 
используется (система оборотного и повторного использования 
воды);

♦ применение новых технологий очистки сточных вод.
Сточной называют воду, использованную на производствен­

ные или бытовые нужды, изменившую свойства в результате за­
грязнения и подлежащую очистке. Выбор метода очистки сточ­
ной воды определяется характером и свойствами примесей. Так, 
взвешенные примеси удаляют фильтрованием. Ионные приме­
си, которые могут образовывать малорастворимые соединения, 
переводят в осадок. Примеси-окислители удаляют восстановле­
нием, а примеси-восстановители — окислением. Бытовые сточ­
ные воды, которые в основном содержат органические вещества, 
подвергают биологической очистке. С этой целью в специальных 
бассейнах, которые продувают воздухом, микроорганизмы пре­
вращают органические соединения в ил, способный осесть. Вы­
павший осадок собирают, высушивают и компостируют или в
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жидком виде отправляют на поля в качестве удобрений. Таким 
образом, знание состава и свойств примесей позволяет выбрать 
тот или иной способ их удаления.

ВОПРОСЫ
И ЗАДАНИЯ

1. Составьте схему круговорота воды в природе. Какое значение в при­
роде имеет вода?

2. Какие имеются источники загрязнения воды в вашей местности? От­
куда вы получаете питьевую воду? Как очищается источник питьевой 
воды? Как часто проверяются пляжи на предмет наличия в воде ки­
шечной палочки?

3. Академик А. П. Карпинский назвал воду «самым полезным ископае­
мым». Прокомментируйте эти слова конкретными примерами.

4. В виде каких нерастворимых солей можно удалить из сточных вод ионы:
a) Pb2+; 6)Cu2+; B)Zn2+; г) PO3’; a)SO2’?

Составьте уравнения реакций.

5. Предельно допустимая концентрация фенола в воде не должна пре­
вышать 1 мкг/м3. Вычислите массу фенола в водоеме объемом 
10 000 м3, если его концентрация в этом водоеме равна ПДК.

§83

ОХРАНА ПОЧВЫ

Почва — это тонкий (не более 2 м) поверхностный слой 
земной коры, который образуется и развивается в результате 
взаимодействия растительности, животных, микроорганиз­
мов, горных пород и является самостоятельным природным об­
разованием. Важнейшее свойство почвы — плодородие. Жизнь 
человека и других организмов зависит от почвы. Пищу, которую 
мы употребляем в том или ином виде, дает почва. Кроме этого 
почва обеспечивает нас древесиной, бумагой, хлопком и дру­
гими важными материалами. Почва очищает воду, которую 
мы пьем.

Подобно воздуху и воде, почва подвержена загрязнению. Рас­
смотрим основные загрязнители почвы.
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Пестициды (ядохимикаты) — химические препараты, кото­
рые применяют для борьбы с вредителями сельскохозяйствен­
ных культур. При рассеивании пестициды распространяются 
ветром на большие пространства, удаленные от мест их примене­
ния. Многие из них могут сохраняться в почвах достаточно 
долго.

Пестициды — единственный загрязнитель, который человек 
сознательно вносит в окружающую среду. Следы пестицидов 
прослеживаются во многих продуктах, выращенных на обрабо­
танных этими химикатами почвах, в грунтовой воде, которую 
пьют многие люди, и в воздухе, которым мы дышим. Они пора­
жают различные компоненты природных экосистем, снижают 
численность полезных насекомых и птиц, а в итоге представля­
ют опасность и для самого человека. Пестициды, содержащие 
хлор (ДДТ, гексахлоран и др.), отличаются не только высокой 
токсичностью, но и чрезвычайной биологической активностью и 
способностью накапливаться в различных звеньях пищевой це­
пи. Даже в ничтожных концентрациях пестициды подавляют 
иммунную систему организма, повышая таким образом его чув­
ствительность к инфекционным заболеваниям. В более высоких 
концентрациях эти вещества оказывают мутагенное и канцеро­
генное действие на организм человека.

В настоящее время получены пестициды (фосфорорганиче­
ские препараты), которые разлагаются во внешней среде, обес­
печивая безопасность их применения. Идеальным для уничто­
жения вредителей можно считать препарат, который:

♦ убивает только того вредителя, против которого применя­
ется;

♦ не оказывает воздействия на другие организмы, включая 
организм человека;

♦ быстро расщепляется на безвредные вещества;
♦ препятствует образованию в организме вредителя генети­

ческой сопротивляемости;
♦ экономит денежные средства по сравнению с ведением 

сельского хозяйства без использования химикатов для борьбы с 
вредителями.

Но наиболее перспективным является применение биологи­
ческих методов защиты растений, что позволит уменьшить сте­
пень загрязнения среды пестицидами.
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К загрязнителям почвы относятся также удобрения. В на­
стоящее время почвы восстанавливают и сохраняют путем вне­
сения минеральных удобрений. За период с 1950 по 2000 г. их 
мировое потребление увеличилось примерно в 10 раз. К 2000 г. 
каждый третий человек в мире питался зерном и другой сельско­
хозяйственной продукцией, которые были получены благодаря 
применению минеральных удобрений.

Минеральные удобрения оказывают прямое и косвенное воз­
действие на почву. Они способствуют активизации микробиоло­
гических процессов в почве, но это приводит к ухудшению ее 
физико-химических свойств (изменяются состав и структура 
плодородного слоя почвы — гумуса, происходит подкисление 
почв).

В ряде стран среди минеральных удобрений доминируют 
азотные (42-72%). При несоблюдении норм и условий их приме­
нения в почвах и растениях накапливаются нитраты, которые в 
конечном счете поступают в организм человека, где микрофло­
рой в желудочно-кишечном тракте восстанавливаются до высо­
котоксичных нитритов.

Для получения сельскохозяйственной продукции с понижен­
ным содержанием нитратов и предотвращения смыва удобрений 
в водоемы удобрения капсулируют — покрывают плохо раство­
римой в воде оболочкой. Выделение удобрения в почву происхо­
дит за счет диффузии сквозь оболочку капсулы. Это значительно 
увеличивает и коэффициент использования удобрений расте­
ниями.

Почвенный слой вокруг больших городов и крупных пред­
приятий цветной и черной металлургии, химической промыш­
ленности, машиностроения, ТЭС на расстоянии в несколько де­
сятков километров загрязнен выбросами этих предприятий — 
тяжелыми металлами, соединениями свинца, серы и другими 
токсичными веществами.

Вывоз промышленных и бытовых отходов на свалки ведет к 
загрязнению и нерациональному использованию земельных уго­
дий, загрязнению поверхностных и грунтовых вод, росту транс­
портных расходов и безвозвратной потере ценных материалов и 
веществ. Особую проблему в городской среде составляет ликви­
дация бытовых отходов, количество которых возрастает с повы­
шением уровня жизни в городе, а эффективных способов их пе­
реработки и ликвидации на сегодня ничтожно мало.
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ВОПРОСЫ 
И ЗАДАНИЯ

1. Следует ли запретить размещение опасных отходов в глубоких под­
земных скважинах? Объясните.

2. Укажите примеры нерационального использования земли в вашем 
регионе.

3. Назовите преимущества и недостатки применения минеральных 
удобрений. Почему почве помимо минеральных необходимы и орга­
нические удобрения?



Практические работы
Призывая к теоретическим химическим 

знаниям, я убежден, что зову людей к полез­
ному труду... А для этого необходимо усвоить 
прежде всего химическую практику, т. е. ма­
стерство предмета, искусство спрашивать 
природу и слышать ее ответы в лабораториях 
и книгах.

Д. И. Менделеев

OjfiaibuiiA 
внимание |

Перед выполнением каждой практической работы по­
вторите правила безопасности при работе в химической 
лаборатории.

Работа 1

СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ

ГОМОГЕННЫЕ РЕАКЦИИ

Опыт 1. Влияние природы реагирующих веществ на ско­
рость реакции

Налейте в пробирку 1 см3 разбавленного раствора перманга­
ната калия КМпО4 и 5 см3 5%-ного раствора серной кислоты. 
Полученный раствор разлейте примерно поровну в две пробир­
ки. В одну из них добавьте 4-5 капель свежеприготовленного 
раствора сульфита или нитрита натрия, во вторую — 1-5 капель 
этанола.

Объясните, почему обесцвечивание раствора происходит зна­
чительно быстрее в той пробирке, в которую была добавлена соль.

Уравнения протекающих реакций:
2КМпО4 + 3H2SO4 + 5Na2SO3 = 2MnSO4 + 5Na2SO4 + K2SO4 + 3H2O 
2KMnO4 + 3H2SO4 + 5C2H5OH = 2MnSO4 + 5CH;JCHO + K2SO4 + 8H2O
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Опыт 2. Влияние концентрации веществ и температуры на 
скорость реакции

Зависимость скорости реакции от концентрации веществ и 
температуры можно исследовать на примере реакции иодида ка­
лия с пероксидом водорода:

2KI + Н2О2 = 12 + 2КОН
В три пробирки налейте по 2 см3 3%-ного раствора пероксида 

водорода.
В три другие пробирки налейте по 3 см раствора иодида калия: 
в первую — 0,5% -ного; 
во вторую — 0,5% -ного горячего; 
в третью — 1%-ного.
Затем в каждую пробирку добавьте по несколько капель крах­

мального клейстера для обнаружения иода и прилейте по воз­
можности одновременно к содержимому этих пробирок раство­
ры пероксида водорода из первых трех пробирок.

Наблюдения запишите в табл. 42. Таблица 42

№
пробирки

Содержимое
пробирки

Объем
пероксида
водорода,

см3

Последова­
тельность
изменения

окраски
растворов

Фактор,
влияющий

на
скорость
реакции

1 0,5%-ный раствор KI 2

2
0,5%-ный горячий 

раствор KI
2

3 1%-ный раствор KI 2

Опыт 3. Влияние катализатора на скорость реакции
Изучите каталитическое действие оксида марганца(1У) (гете­

рогенный катализ) и иона Fe3 (гомогенный катализ).
В три пробирки налейте по 2-3 см3 3% -ного раствора перокси­

да водорода.
В первую пробирку добавьте на кончике шпателя несколько 

крупинок оксида марганца(1У), во вторую 5—6 капель раство­
ра хлорида железа(Ш).

Сравните скорость выделения газа во всех трех пробирках.
Убедитесь с помощью тлеющей лучины, что выделяющийся 

газ — кислород.
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ГЕТЕРОГЕННЫЕ РЕАКЦИИ

Опыт 4. Влияние площади поверхности соприкосновения 
реагирующих веществ на протекание реакции

Насыпьте в сухую фарфоровую ступку несколько кристалли­
ков иодида калия и такое же количество нитрата свинца.

Отметьте, происходит ли какое-нибудь изменение.
Затем разотрите кристаллы пестиком.
Что вы наблюдаете? Объясните причину появления окраски. 
Смочите смесь водой: происходит моментальное окрашива­

ние смеси в ярко-желтый цвет.
Объясните результаты опыта, составьте уравнение реакции

между компонентами.

Работа 2

МЕТОДЫ ОЧИСТКИ ВЕЩЕСТВ
Вам известно, что в природе абсолютно чистые вещества 

практически не встречаются. Существуют многочисленные ме­
тоды очистки веществ: фильтрование, дистилляция, возгонка 
(сублимация), перекристаллизация и др. Все они основаны на 
использовании различий в свойствах веществ.

ОЧИСТКА ВОДЫ ДИСТИЛЛЯЦИЕЙ

Метод дистилляции (перегонки) основан на различии темпе­
ратур кипения веществ. Этим способом получают дистиллиро­
ванную воду, т. е. воду, освобожденную от растворенных в ней 
нелетучих веществ.

Вы будете перегонять водопроводную воду. С этой целью в 
круглодонную колбу объемом 100 см3 (рис. 60) на 1 /3 налейте во­
допроводной воды, бросьте в нее несколько капиллярных трубо­
чек или кусочков фарфора (кипелки), чтобы кипение воды про­
исходило равномерно. Закройте колбу пробкой с термометром и 
укрепите на кольце штатива. Холодильник закрепите в штати­
ве. Соедините колбу с холодильником, как это показано на 
рис. 60. На противоположный конец холодильника наденьте 
пробку с алонжем, который опустите в колбу-приемник. 
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Рис. 60. Прибор для перегонки жидкостей

Нижний отвод холодильника соедините резиновой трубкой с во­
допроводным краном. На верхний отвод наденьте резиновую 
трубку, которую опустите в раковину. Заполните холодильник 
водой', пустив не очень сильную струю. Нагрейте содержимое 
колбы до кипения и, получив 5-6 см3 дистиллята, перегонку 
прекратите.

Обратите внимание: во время перегонки холодильник всег­
да должен быть заполнен водой, иначе внутренняя трубка может 
лопнуть.

Сравните содержание примесей в водопроводной воде и ди­
стилляте. Для этого на одно часовое стекло нанесите 2-3 капли 
водопроводной воды, а на другое - 2-3 капли дистиллята и вы­
парите досуха. Сравните остаток на обоих стеклах и сделайте со­
ответствующее заключение.

ОЧИСТКА СУЛЬФАТА МЕДИ(Н) ПЕРЕКРИСТАЛЛИЗАЦИЕЙ

Для очистки твердых веществ от растворимых примесей ис­
пользуют метод перекристаллизации, который заключается в 
создании благоприятных условий для выделения данного веще­
ства из насыщенного раствора в кристаллическом состоянии, 
при этом растворимые примеси удерживаются в растворе. Это 
возможно потому, что содержание примесей по сравнению с очи­
щаемым веществом незначительно, и раствор в отношении при­
месей остается ненасыщенным даже тогда, когда в отношении 
основной массы вещества он является насыщенным.
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Взвесьте около 5 г медного купо­
роса и добавьте к нему 2-3 кристал­
лика хлорида натрия. Полученную 
смесь перенесите в пробирку и до­
бавьте 8 см3 дистиллированной во­
ды. Пробирку с раствором осторож­
но нагревайте на пламени спиртов­
ки, все время встряхивая, до полно­
го растворения солей. Охладите про­
бирку с раствором до комнатной 
температуры, а затем поставьте в ле­
дяную воду (тающий лед). Что вы

Рис. 61. Фильтрование наблюдаете? Полученные кристал­
лы отфильтруйте. Для этого вставь­

те фильтр в воронку (его края не должны доходить до края во­
ронки на 0,5 см) и для плотного прилегания к воронке смочите 
его дистиллированной водой. Поставьте под воронку пустой ста­
кан. Соль вместе с раствором осторожно перенесите в воронку. 
При фильтровании следите, чтобы оттянутый носик воронки ка­
сался внутренней стенки стакана (рис. 61).

Окончив фильтрование, кристаллы медного купороса поме­
стите между листами фильтрованной бумаги и отжимайте ла­
донью до тех пор, пока на бумаге не перестанут оставаться мо­
крые пятна. Высушенные кристаллы взвесьте и рассчитайте вы­
ход медного купороса (в %).

Работа 3

ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ

РЕАКЦИЯ СРЕДЫ В РАСТВОРАХ РАЗЛИЧНЫХ СОЛЕЙ

В четыре пробирки налейте по 1 см3 дистиллированной воды 
и по 1-2 капли раствора лакмуса. Одну пробирку оставьте в ка­
честве контрольной, а в остальные добавьте по 1-2 кристаллика 
солей: в первую — карбоната калия, во вторую — нитрата алю­
миния, в третью — нитрата калия. Растворы встряхните для 
ускорения растворения солей.
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По изменению окраски лакмуса сделайте вывод о реакции
среды в растворе каждой соли.

Полученные результаты занесите в табл. 43.
Таблица 43

Формула
соли

Окраска
лакмуса

Реакция
среды

pH раствора
(pH < 7, pH = 7 или pH > 7)

Какие из испытуемых солей подверглись гидролизу? Напи­
шите краткие ионно-молекулярные и молекулярные уравнения 
гидролиза.

ФАКТОРЫ, ВЛИЯЮЩИЕ НА СТЕПЕНЬ ГИДРОЛИЗА

Опыт 1. Влияние силы кислоты, образующей соль
На полоску универсальной индикаторной бумаги нанесите 

стеклянной палочкой по 2—3 капли растворов солей: сульфита 
натрия, карбоната натрия и силиката натрия. Сравните окраску 
сырых пятен на бумаге с цветной шкалой и определите pH 
растворов данных солей. Полученные результаты запишите в 
табл. 44.

Таблица 44

Формула соли pH раствора
Краткое ионно-молекулярное 

уравнение гидролиза

Запишите формулы солей в порядке увеличения степени ги­
дролиза. В растворе какой соли концентрация ионов ОН наибо­
лее высокая? Ответ мотивируйте.

Опыт 2. Влияние природы катиона, образующего соль
На полоску универсальной индикаторной бумаги нанесите 

стеклянной палочкой по 2-3 капли растворов солей: хлорида 
алюминия, хлорида магния, хлорида железа(Ш).

Сравните окраску сырых пятен на бумаге с цветной шкалой и 
определите pH растворов данных солей. Полученные результаты 
запишите в табл. 44.

Запишите формулы солей в порядке увеличения степени ги­
дролиза. В растворе какой соли концентрация ионов Н наибо­
лее высокая? Ответ мотивируйте.
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Опыт 3. Влияние температуры
К 2-3 см3 раствора ацетата натрия прилейте 1-2 капли фе­

нолфталеина. Заметьте интенсивность окраски.
Напишите молекулярное и краткое ионно-молекулярное урав­

нения гидролиза этой соли.
Перелейте половину раствора в другую пробирку и нагрейте 

его до кипения. Сравните окраску растворов в обеих пробирках. 
Объясните, почему нагретый раствор имеет более интенсивную 
окраску.

Какой вывод об изменении концентрации ионов ОН” в растворе 
можно сделать на основании изменения окраски фенолфталеина 
при нагревании? В каком направлении смещается равновесие ги­
дролиза?

Охладите нагретую пробирку в холодной воде. Происходит ли 
снова смещение равновесия гидролиза?

Сделайте вывод о влиянии температуры на степень гидролиза 
соли.

ПОЛНЫЙ (НЕОБРАТИМЫЙ) ГИДРОЛИЗ

Налейте в пробирку 2-3 см3 раствора хлорида или сульфата 
алюминия, прилейте к нему такой же объем раствора карбоната 
натрия. Что наблюдаете?

Объясните наблюдаемые явления и напишите молекулярное и 
ионно-молекулярное уравнения реакции.

Работа 4

КОРРОЗИЯ И ЗАЩИТА МЕТАЛЛОВ ОТ КОРРОЗИИ

КОРРОЗИЯ, ВОЗНИКАЮЩАЯ ПРИ КОНТАКТЕ
ДВУХ РАЗЛИЧНЫХ МЕТАЛЛОВ

Опыт 1. В стеклянную трубку, согнутую под углом (рис. 62), 
налейте 6-7% -ную соляную кислоту. В одно колено трубки ddc- 
дите полоску цинка и наблюдайте медленное выделение водоро­
да, в другое — медную проволоку, не доводя ее до соприкоснове-
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ния с цинком. Выделяется ли водород 
на меди? Почему? Затем погрузите мед­
ную проволоку до соприкосновения с 
цинком. На каком металле выделяется 
газ?

Объясните наблюдения. Составьте 
схему образовавшегося гальванического 
элемента, укажите направление переме­
щения электронов и напишите уравне­
ния реакций, протекающих на аноде и 
катоде.

Рис. 62. Устройство для 
наблюдения коррозии 
цинка в контакте с медью

Опыт 2. В две пробирки налейте по 1,5-2 см! соляной кисло­
ты и опустите по грануле цинка примерно одинакового размера. 
Обратите внимание на скорость выделения водорода. В одну из 
пробирок прилейте несколько капель раствора сульфата ме- 
ди(П). Что наблюдаете?

Объясните результат опыта.

ЗАЩИТА МЕТАЛЛОВ ОТ КОРРОЗИИ

Опыт 1. Ингибиторы коррозии
В две пробирки налейте по 2-3 см3 соляной кислоты. В одну 

из пробирок внесите 1/2 таблетки измельченного уротропина. 
Затем в каждую пробирку опустите тщательно очищенные же­
лезные проволочки (гвозди). Сравните скорость реакции в про­
бирках.

Объясните наблюдаемое.

Опыт 2. Термическое оксидирование стали
Очистите наждачной бумагой две стальные пластинки. Конец 

одной из них зажмите тигельными щипцами и нагревайте в пла­
мени горелки до появления цветов побежалости, т. е. до появле­
ния оксидной пленки. После этого пластинку выньте из пламени 
и охладите. Нанесите каплю 0,1%-ного раствора сульфата ме- 
ди(Н) на оксидированный и неоксидированный образцы. По ско­
рости появления темного пятна на образцах оцените защитные 
свойства оксидной пленки.

Составьте уравнения реакций.
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Работа 5

ПОЛУЧЕНИЕ, СОБИРАНИЕ И РАСПОЗНАВАНИЕ ГАЗОВ

При выполнении опытов соблюдайте правила безопас- 
ности. Вспомните правила обращения со спиртовкой и

I бчшиише j нагревания вещества, правила обращения с кислотами 
и ознакомления с запахом веществ.

Вам известно, что конструкция прибора для получения и 
собирания газов зависит от свойств получаемого газа и 
исходных веществ. Решите, прибор какой конструкции вы 
будете собирать для выполнения двух заданий из приведенных 
ниже (рис. 63).

Задание 1. Получите, соберите и распознайте водород.

Рис. 63. Приемы собирания газов: а — газ легче воздуха; 
б — газ тяжелее воздуха; в — газ нерастворим в воде

Задание 2. Получите, соберите и распознайте оксид углерода (IV).
Задание 3. Получите, соберите и распознайте аммиак.
Задание 4. Получите, соберите и распознайте кислород. 
Составьте уравнения соответствующих реакций.
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Работа 6

СОЕДИНЕНИЯ ХРОМА

ПОЛУЧЕНИЕ И СВОЙСТВА ГИДРОКСИДА ХРОМА(Ш)

Опыт 1. В пробирку налейте 2-3 см3 раствора соли хрома(Ш) 
и добавляйте к нему по каплям раствор аммиака (щелочи) до вы­
падения осадка.

Отметьте цвет осадка. Напишите краткое ионно-молекуляр­
ное уравнение реакции.

Опыт 2. Полученный в опыте 1 осадок разделите на две ча­
сти. К одной части осадка прилейте раствор серной кислоты, а к 
другой — раствор щелочи до растворения осадка.

Сравните цвет полученных растворов. Составьте краткие ион­
но-молекулярные уравнения реакций. Сделайте вывод о кислот­
но-основных свойствах гидроксида хрома(Ш).

Опыт 3. Раствор гексагидроксохромата(Ш) калия (из опы­
та 2) разделите на две части. К одной части прилейте по каплям 
раствор кислоты до образования осадка, к другой раствор ки­
слоты до растворения первоначально выпавшего осадка.

Объясните наблюдаемое. Составьте молекулярные и краткие 
ионно-молекулярные уравнения реакций.

ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ ХРОМА(Ш)

Опыт 1. Испытайте действие лакмуса на раствор сульфата 
хрома(Ш).

Объясните наблюдаемое. Составьте молекулярное и краткое 
ионно-молекулярное уравнения гидролиза. Укажите, как мож­
но ослабить гидролиз данной соли, как усилить его.

Опыт 2. К 1-2 см3 раствора сульфата хрома(Ш) прибавьте та­
кой же объем раствора карбоната натрия.

Отметьте образование осадка и выделение газа. Напишите 
молекулярное и краткое ионно-молекулярное уравнения ре­
акции.
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ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ СВОЙСТВА СОЕДИНЕНИЙ ХРОМА(Ш)

К 1-2 см3 раствора соли хрома(Ш) прибавьте 2-3 см3 раствора 
щелочи (до растворения первоначально выпавшего осадка) и 
несколько капель 3%-ного раствора пероксида водорода. Нагре­
вайте смесь до перехода зеленой окраски в желтую.

Напишите уравнение реакции, расставьте коэффициенты ме­
тодом электронного или электронно-ионного баланса.

ХРОМАТЫ И ДИХРОМАТЫ

Опыт 1. Переход хромата калия в дихромат
К 1-2 см3 раствора хромата калия прилейте по каплям ра­

створ серной кислоты до изменения окраски.
Отметьте окраску взятого и полученного растворов. Какими 

ионами она обусловлена? Напишите уравнение реакции.

Опыт 2. Переход дихромата калия в хромат
К 1-2 см3 раствора дихромата калия прилейте по каплям ра­

створ щелочи до изменения окраски.
Напишите уравнение реакции.
Укажите направление смещения равновесия 

2СгО3’ + 2Н+ Сг2О3 + Н2О

при добавлении: а) кислоты; б) щелочи. Укажите, какой ион, 
СгО3 или Сг2О3 , существует в растворах при pH < 7, при pH > 7.

ПОЛУЧЕНИЕ МАЛОРАСТВОРИМЫХ ХРОМАТОВ

В две пробирки с 1-2 см3 раствора хромата калия прибавьте 
по 1-2 см3 растворов: в первую — хлорида бария, во вторую — 
нитрата свинца.

Отметьте цвет осадков. Напишите краткие ионно-молекуляр­
ные уравнения реакций.

ОКИСЛИТЕЛЬНЫЕ СВОЙСТВА ХРОМАТОВ И ДИХРОМАТОВ

Опыт 1. К 1-2 см3 раствора хромата калия добавьте раствор 
щелочи и 1-2 см3 свежеприготовленного раствора хлорида 
олова(И).
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Отметьте изменение окраски. Укажите, какое соединение 
хрома получено. По каким признакам можно судить об этом? 
Напишите уравнение реакции, расставьте коэффициенты мето­
дом электронного или электронно-ионного баланса.

Опыт 2. К подкисленному серной кислотой раствору дихро­
мата калия (2-3 см3) добавьте 3-5 капель 3%-ного раствора пе­
роксида водорода.

Отметьте изменение окраски и выделение газа. Укажите, ка­
кое соединение хрома получено. По каким признакам можно су­
дить об этом? Напишите уравнение реакции, расставьте коэффи­
циенты методом электронного или электронно-ионного баланса.

Работа 7

СОЕДИНЕНИЯ ЖЕЛЕЗА

ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ ЖЕЛЕЗА

Опыт 1. На полоску универсальной индикаторной бумаги на­
несите стеклянной палочкой по 2—3 капли растворов солей: хло­
рида или сульфата железа(П) и хлорида или сульфата желе- 
за(Ш). Сравните окраску сырых пятен на бумаге с цветной шка­
лой и определите pH растворов данных солей. Полученные ре­
зультаты запишите в табл. 45.

Таблица 45

Формула соли pH раствора
Краткое ионно-молекулярное 

уравнение гидролиза

Какая соль, FeSO, (FeCl2) или Fe2(SO,)3 (FeCI3), в большей сте­
пени подвергается гидролизу? Ответ мотивируйте.

Опыт 2. В одну пробирку налейте 1-2 см3 раствора соли же- 
леза(Н), в другую — раствора соли железа(Ш), затем в обе про­
бирки прилейте такой же объем раствора карбоната натрия.
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Какие изменения наблюдаются в пробирках? В какой из про­
бирок выделяется газ? Объясните наблюдаемые явления и напи­
шите молекулярные и краткие ионно-молекулярные уравнения 
реакций.

ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ СВОЙСТВА СОЕДИНЕНИЙ ЖЕЛЕЗА(П)

Налейте в пробирку 1-2 см3 свежеприготовленного раствора 
сульфата железа(Н), подкислите его серной кислотой и добавьте 
несколько капель раствора перманганата калия.

Почему для опыта нужно брать свежеприготовленный ра­
створ сульфата железа(Н)? Объясните, почему происходит обес­
цвечивание раствора. Напишите уравнение реакции, расставьте 
коэффициенты методом электронного или электронно-ионного 
баланса.

ОКИСЛИТЕЛЬНЫЕ СВОЙСТВА СОЕДИНЕНИЙ ЖЕЛЕЗА(Ш)

Налейте в пробирку 1-2 см3 раствора хлорида железа(Ш) и 
добавьте 1-2 см3 раствора иодида калия.

Отметьте, в какой цвет и почему окрашивается раствор. На­
пишите уравнение реакции, расставьте коэффициенты методом 
электронного баланса.

КАЧЕСТВЕННЫЕ РЕАКЦИИ НА ИОНЫ Fe2+ И Fe3+

Опыт 1. Налейте в пробирку 1-2 см3 свежеприготовленного 
раствора сульфата железа(П) и прибавьте несколько капель гек- 
сацианоферрата(Ш) калия (красной кровяной соли) K3[Fe(CN)6].

Отметьте цвет образовавшегося осадка и напишите краткое 
ионно-молекулярное уравнение реакции.

Опыт 2. К раствору (1-2 см3) соли железа(Ш) прилейте не­
сколько капель раствора роданида калия или аммония.

Объясните наблюдаемое. Составьте краткое ионно-молеку­
лярное уравнение реакции.

Опыт 3. К раствору (1-2 см3) соли железа(Ш) прилейте не­
сколько капель раствора гексацианоферрата(Н) калия (желтой 
кровяной соли) K4[Fe(CN)6].

Отметьте цвет образовавшегося осадка. Составьте краткое 
ионно-молекулярное уравнение реакции.
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Работа 8

СОЕДИНЕНИЯ МЕДИ

ПОЛУЧЕНИЕ И СВОЙСТВА ГИДРОКСИДА МЕДИ(Н)

Осуществите следующие превращения:
хлорид меди(Н)

сульфат меди(Н) — гидроксид меди(И) -» оксид меди(Н)
1

гидроксид тетраамминмеди(И)
Отметьте цвет каждого вещества. Напишите краткие ионно­

молекулярные уравнения проведенных реакций и сделайте вы­
вод о характере свойств гидроксида меди(И), его отношении к 
нагреванию и раствору аммиака.

ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ МЕДИ(Н)

В пробирку налейте 2-3 см3 раствора сульфата меди(И) и 
лакмусовой бумажкой испытайте среду раствора. Затем прилейте 
раствор карбоната натрия до образования осадка основной соли. 
Отметьте цвет осадка. Наблюдайте выделение пузырьков газа. 
Составьте краткие ионно-молекулярные уравнения проведенных 
реакций и сделайте вывод о свойствах солей меди.

ОКИСЛИТЕЛЬНЫЕ СВОЙСТВА ИОНА Си2+

В пробирку налейте 1-2 см3 раствора сульфата меди(П) и до­
бавьте такой же объем раствора иодида калия. Что наблюдаете? 
Докажите с помощью крахмального клейстера, что окраска обус­
ловлена выделением иода.

Составьте уравнение реакции, коэффициенты расставьте ме­
тодом электронного баланса.

Работа 9

ИДЕНТИФИКАЦИЯ НЕОРГАНИЧЕСКИХ СОЕДИНЕНИЙ
Задание 1. Распознайте, не используя реактивы, растворы 

следующих соединений: сульфата железа(Ш), сульфата ме­
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ди(П), сульфата железа(П), хлорида натрия, хромата калия, 
перманганата калия, дихромата калия, гидроксида тетрааммин- 
меди(Н), гексагидроксохромата(Ш) натрия. Напишите форму­
лы приведенных соединений и укажите цвет их растворов.

Задание 2. Экспериментально докажите, что выданное веще­
ство — это: а) хлорид железа(Ш); б) ортофосфат натрия; в) суль­
фат цинка; г) соляная кислота; д) гидроксид натрия.

Задание 3. Одним реактивом распознайте, в какой из проби­
рок находятся растворы нитрата серебра, силиката натрия, 
сульфата натрия, карбоната натрия, сульфита натрия.

Задание 4. Используя только раствор индикатора, распознай­
те, в какой из пробирок находятся растворы карбоната натрия, 
сульфата алюминия, нитрата натрия.

Задание 5. Одним реактивом распознайте, в какой из проби­
рок находятся растворы фторида, хлорида, бромида и иодида 
натрия.

Приведите краткие ионно-молекулярные уравнения реакций 
для заданий 2-5. Укажите признаки реакций.

Задание 6. По цвету пламени определите, в какой из проби­
рок находятся хлориды натрия, калия, кальция, бария, меди. 
Укажите, в какой цвет окрашивают пламя ионы Na , К', Са21, 
Ва2+ и Си2+.



Ответы к расчетным задачам

§6. 5. V(SO2)= 11,2 л.

§7. 5. V(H2S) = 11,2 л.

§ 8. 5. w(H2SO4) = 2,58%; ir(HCl) = 1,92%.

§ 9. 4. u’(NaOH) = 9,48%; u?(Na2CO3) = 12,56%.

§ 10. 6. zn(Zn(OH)2) = 37,125 г; ic(NaCl) - 18,32%; u>(Na2[Zn(OH)4]) = 7%. 

§11. 3. Щелочная.

§12. 3. u>(ZnCl2) =7,2%.

§13. 4. 1 ; 1,125; a>(KNO3) = 8,5%.

§ 14. 5. 1 : 1,225; w(Na2SO4) - 16%.

§ 15. 5. u>(NaHSO3) - 2,48%; i^(Na2SO3) = 6,01%.

§17. 6. <p(NO2) = 22%.

§ 18. 2. 2Ca (тв.) + 02 (г.) - 2CaO (тв.); ДЯ°= -1270 кДж.
4. a) 15 740,8 кДж; б) 67,2 л.
5. 2С2Н2 (г.) + 5О2 (г.) = 4СО2 (г.) + 2Н2О (г.); ДН°= -1604,34 кДж.
6. AH"((NH4)2SO4, тв.)- 1181,38 кДж.

§ 20. 3. a) AG°298 = -32 кДж < 0; б) AG°623 = 33 кДж > 0.
4. а) ДС°= -130,09 кДж; б) ДС°= 19,91 кДж.

§ 21. 1. v = 0,3 моль/(л • с).
2. с = 2 моль/л.
3. сисх (А) = 4,2 моль/л; сисх (В) = 1,4 моль/л.
4. v = 0,1 моль/(л ■ с); V(NO) = 0,5 моль; V(O2) - 0,75 моль; v(NO2) = 

= 2,5 моль.

§ 22. 5. а) уменьшится в 27 раз; б) увеличится в 27 раз.
6. а) увеличится в 1024 раза; б) уменьшится в 64 раза.

§23. 3. Через 37,5 с. 4. б.

§ 24. 2. Кравн = 30; сИ1:х (А) = 0.275 моль/л; сисх (В) = 0,336 моль/л.
3. ХраВН = 9.
4. [О2] = 1,125 моль/л; сисх (О2) = 1,545 моль/л.
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§ 25. 5. Влево.

§ 26. 5. V(HC1) = 4 моль; V (HCI) = 89,6 л; т (НС1) = 146 г.

§27. 4. w(H2O) = 51,2%.
5. m(CuSO4 ■ 5Н2О) = 25 г.

§ 28. 3. /л(КС1) = 241,8 г. 4. s40(NaCl) = 35,87 г.

§ 29. 1. c(H2SO4) = 0,33 моль/л.
2. е(СаС12) = 2,12 моль/л; и?(СаС12) = 7,4%.
3. ir(HCl) = 7,86%; с(НС1) = 2,2 М; w(HNO3) = 3,39%; c(HNO3) = 0,55 М.
4. cm = 0,14 моль/кг.
5. сП1 = 0,39 моль/кг.

§30. 3. а =1,2%.
4. с(СГ) = 4 моль/л.
6. m(H2SO4) = 0,12 г.

§31. l.CdS; в 4,74 • 107 раз.

§ 32. 4. с(Н+) = 10 5 моль/л; слабокислотная.
5. с(ОН~) = 10 12 моль/л; красный.
6. 9; синий.

§33. 3. лг(СаСО3) = 20 г.

§ 34. 4. V(H2S) = 3,36 л; Г(Н2) = 2,24 л.

§ 35. 5. m(Na2CO3) = 10,6 г.

§ 3G. 4. 1,89 : 1; iu(KCl) - 10,93%.

§38. 3. V(II2) = 67,2 л.
4. V(H2) = 13,44 л.

§ 39. 3. m(Al(OH)3) = 31,2 г.

§40. 4.6.

§41. 2. m(KN03) = 20,2 кг. 3. в.

§ 42. 2. 1г(КН2РО4) = 57,63%.

§ 48. 3. V(KC1) = 4 моль. 4. в. 5. б.

§51. 6. Г(р-ра) = 0,4 л.
7. Na2SO3; zn(Na2SO3) = 252 г.

§ 52. 4. m(NaOH) = 4 г; m(Na2SO4) = 28,4 г.
5. Fe(OH)2.
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§ 53. 7. 752 495 кДж.

§ 54. 6. m(H2SO4) = 10,78 г; m(ZnSO4) = 80,5 г.

§55.1. ffj(H2SO4) = 19,6 г.
2. m(H2SO4) = 294 кг.
3. P(NH3) = 44,8 м3.

§ 56. 7. c(Na3PO4) = 0,1 моль/л.

§ 57. 4. v(NaHSO4) = 0,2 моль.

§ 58. 5. (CuOH)2CO3, малахит.

§ 59. 3. ix)(KHCO3) = 35,2%.

§ 60. 6. Р(р-ра) = 200 см3.
7. a) V(H2) = 249 л; б) Р(Н2) = 124 л.
8. т(фосф.) = 1 ш; т(С) = 120 кг.

§ 61. 8. m(Si) = 14 г; т(С) = 10 г; т(СаСО3) - 10 г.
9. m(NH4H2PO4)= 11,5 г.

§ 62. 6. <p(N2) = 30%; ф(Н2) = 50%; <p(NH3) = 20%.
7. <p(H2S) = 30%.

§ 63. 6. ф(СО) = 66,67%; ф(СО2) = 33,33%.

§ 65. 3. v(H2) = 0,2 моль; и>(Со) = 44%.
4. т(Си) = 0,576 г.
5. т(МиО2) - 0,087 г.

§66. 6. u>(Ag) = 64,8%.
7. m(Fe) = 4,6 г; т(А1) = 5,4 г.
8. а.

§ 68. 7. ш(СгС13) = 54,3%; ц»(А1С13) - 45,7%.
8. т(К2Сг2О7) = 147 г.
9. Р(Н2)= 16,8 л.

§69. 5. У(возд.) = 22,93 л.
6. v(MnO2) = 0,083 моль.

§ 70. 6. a) v(Cu) = 6,4 г; б) увеличится.
7. u»(HNO3) = 21%; u>(Fe(NO3)3) = 47%.

§ 71. 5. u>(Na2SO4) = 3,6%; w(CuSO4) = 4,1%; u»(FeSO4) = 3,9%.
6. V(Cu) = 0,2 моль; V(O2) = 0,1 моль; V(HNO3) = 0,4 моль.
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§ 72. 3. u;(Ag) = 50%.
4. w(AgNO3)= 10,54%.
5. m(Ag) = 612,8 r.

§ 73. 3. r.
4. т(солей) = 128,1 г.
5. a.

§ 74. 2. u’(Na) = 23%.

§ 76.1. n(SO2) = 80%.
2. v(H2SO4) = 2,76 моль.
3. V(SO2) = 64,4 л.

§ 77. 5. И(Н2) = 185 л; m(N2) = 76,3 г 

§ 78. 3. /п(чугуна) = 596 кг.

§79. 4.1г(С) = 0,345%.

§ 80. 6. т(С) = 33,3 г.

§81.7. ш(СаСО3) = 66 кг.

§82.5./п(СеН5ОН)= Юг.
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РАСТВОРИМОСТЬ КИСЛОТ, ОСНОВАНИЙ, СОЛ ЕЙ В ВОДЕ II ЦВЕТ ОСАДКОВ

Гидролиз солей но катиону
Катионы гидроксидов

Ионы сильных оснований слабых оснований амфотерных слабо амф
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ОКРАСКА ИНДИКАТОРОВ В РАЗЛИЧНЫХ СРЕДАХ

Индикатор Среда
кислотная нейтральная щелочная

Лакмус Красный Фиолетовый Синий
Фенолфталеин Бесцветный Бесцветный Малиновый
Метилоранж Красный Оранжевый Желтый

Р растворимые; РТ -летучие или распадаются с выделением газа; М - малораство- 
римые; Н' -осадок основной соли вследствие гидролиза; Гд-соль полностью 
гидролизуется водой; черточка (—) - вещество не существует.
Цвета осадков: Бл - белый, Бж - бледно-желтый, Бр - бурый. Гл - голубой,
Ж - желтый, 3 - зеленый, К - красный, Ок - оранжево-красный, Рз - розовый,
С синий, Сз —серовато-зеленый, Ср -серый, Т-телесный, Ч - черный.
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H2SO, Н3РО4 HF hno2 СНзСООН Н2СО3 H2S н3во3 HCN H2SiO3

Сила кислот уменьшается, гидролиз средних солей по аниону усиливается —

Мп2* nh; Со2* Zn2* Cd2* Cu* Fe2* Pb2* Al” Cr” Fe”

______________________________________________ ► Гидролиз солей по катиону усиливается---------------------------------------------------------------- -


