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ПРЕДИСЛОВИЕ К ЧЕТВЕРТОМУ ИЗДАНИЮ 

Современные представления о строении вещества дают воз
можность проникнуть в сущность химических процессов, вскрыть 

о u 
механизм реакции, выяснить влияние различных условии, пред-

сказать возможный характер химических процессов и сознательно 
управлять ими. Изуf,Iение химических процессов требует созна
тел9ного использования химического языка: умения состамять 

химические уравнения, понимать их и производить по ним расчеты. 

Задача данного пособия - закрепить основные теоретические 
о • 

положения неорганическои Jеимии и научить студентов использо· 

вать химические уравнения для осмысленного восприятия важней· 
ших химических процессов. 

В пособии рассматриваются обменные, окислительно-восстано· 
вительные и ядерные реакции. 

Окислительно-восстановительные реакции имеют большое тео
ретическое и u:рактическое значение. Студенты обычно затруд
няются при составлении уравнений этих реакций. Однако в учеб
ной литературе· этому вопросу уделяется мало внимания, поэтому 
он излагается в нашем пособии более подробно. 

В настоящем ~пособии подобраны наиболее типичные хими
ческие реакции. Каждый раздел начинается краткой теоретической 

о 

частью, в которои описываются сущность химических процессов 

и методика составления соответствующих уравнений. Для особенно 
о 

сложны~ реакции приводятся примеры составления химических 
v 

уравнении. 

Важную часть пособия составляет материал для самостоятель· 
ных упражнений. При выполнении этих упражнений требуется 
не только составить химическое уравнение, но и знать условйя, 

в которых протекает данный химический процесс. Реакция среды, 
концентрация реагирующих веществ, температура, давление, отеут

ствие или присутствие веществ, мешающих или способствующих 
о u 

протеканию химических реакции, - это важнеишие условия, опре-

деляющие самое существо химических реакций. 
Для понимания составляемых уравнений реакций большую 

помощь может оказать учебник по неорганической химии. 

а 



В четвертом издании настоящего пособия переработаны параг
рафы первой части «Реакции, протекающие с образованием слабых 
электролитов» и «Реакции, протекающие с образованием комплекс
ных ионов)). Во второй части пособия более подробно рассмотрены 
качественные и количественные характеристики окислительно

восстановительных реакций. В третьей части рассматриваются 
s-~ р-, d- и /-элементы. Существенно переработан: параграф «Транс" 
урановые элементы». 

Автор приносит глубокую благодарность коллективам кафедр 
общей и неорганической химии Московского химико-технологи
ческого института им. Д. И. Менделеева и Казанского химико-техно
логического института им. С. М. Кирова, профессорам М. Х. Кара
петьянцу, Г. С. Воздвиженскому, М. А. Менковскому, Г. П. Лучин
скому, К. В. Астахову, Н. С. Тихонову, С. Д. Бескову, доцентам 
О. К. Добролюбскому, С. И. Дракину, А. Ф. Маслову за пенные 
критические замечания, Л. М. Монтвиловой за помощь в подготовке 
к издан-ию книги. Автор особо признателен доценту 3. Е. Гольб-

u 
раиху за тщательное рецензирование книги. 

Понятно,, что и в четвертом издании могут встретиться недочеты. 
Все указания и замечания, способствующие дальнейшему улуч
шению книги, будут с благодарностью приняты во внимание. 



ВВЕДЕНИЕ 

Научиться составлять химические уравнения - не значит запом
нить или заучить две, три, пять или более сотен или тысяч реак
ций: такой подход означал бы отказ от сознательного изучения 

u 

явлении. 

Овладеть предметом - это значит изучить свойства элементов 
периодической системы Д. И. Менделеева и различных классов 
химических соединений, их характерные особенности, усвоить 
основные законы превращения веществ и, основываясь на этом, 

осмысленно составлять уравнения химических реакций. 
При составлении химических уравнений нельзя произвольно 

(наугад) группировать атомы (ионы) в молекулах. Нельзя, написав 
формулы молекул 13 левой части уравнения, по своему желанию 
группировать их в правой части уравнения в любые какие угодно 
новые молекулы. 

На первых этапах развития химии определить, какие вещества 
образуются в процессе реакции, можно было только постановкой 
эксперимента и анализом полученных продуктов. Впоследствии, 
по мере развития науки, стало возможным, базируясь на уже уста--

u u 

новленных характерных своиствах различных типов соединении, 

предсказывать результат реакции. Ход многих реакций можно 
предвидеть, зная химliческие свойства вступающих в реакцию 
веществ и входящих в их состав элементо:а. В тех случаях, когда 
аналогичные реакции уже изучены, можно также заранее определить 

продукты реакции. 

Так, при взаимодействии кислоты со щелочью всегда получается 
вода и соль: 

При действии сильной кислоты на соль слабой кислоты, как 
правило, образуется слабая кислота и соль сильной кислоты, 
например: 

При взаимодействии металлов, стоящих в ряду напряжений 
выше водорода, с разбавленными соляной или серной кислотами 

б 



всегда получаются газообразный водород и соответствующая соль: 

Fe + 2НС1 = t Н2 + FeCI2 

Следовательно, для сознательного составления уравнений реак~ 
ций требуется знание соответствующих теоретических положений 
и правил. Хорошее знание теоретического материала позволит 
относительно быстро и правильно уяснить, какими химическими 
свойствами обладают вступающие в реакцию атомы, молекулы 
и ионы, а следовательно, и определить, к какому типу относится 

та или иная реакция. 

Из многообразия химических реакций обычно выделяют два 
типа: 

1. Реакции, протекающие без изменения степени окисления 
реагирующих веществ. Это могут быть: 

а) реакции обмена, например: 

2AgN03 + K2Cr04 = tAg2Cr04 + 2KN03 

б) некоторые реакции соединения, разложения (и др.): 

NaOH + СО2 = NaHC03 ; MgC03 = MgO + СО2 
2. Реакции, сопровождающиеся изменением степени окисления 

реагирующих веществ. К. ним относятся: 
а) реакции замещения, например: 

Sn + Н2Sе04разб == Н2 + SnSe04 

б) реакции соедидеuия, разложения (и др.): 

Os + 4F2 = OsF8; NH 4N02 = N2 + 2Н2О 

С точки зрения химической кинетики, изучающей механизм 
" реакции, различают химические реакции гомогенные и гетероген-

ные. 

Гомогенные реакции - это реакции, протекающие в однородной 
среде, дапример в смеси реагирующих газов или в растворе. Эти 
реакаии наиболее характерны для жидкой и газообразной сред. 
Например, в жидкой среде: 

КОН НС1 = Н2О + KCI 

в газообразной среде: 

N2 + ЗН2 == 2NH3 

Гетерогенные реакции - это реакции, протекающие в неодно· 
" роднои среде, на поверхности соприкосновения реагирующих 

веществ, находящихся в разных фазах (например, в твердой и газо
образной, в жидкой и газообразной, в твердой и жидкой, в двух 
жидких, в двух твердых). Например, в реакции 

СаС08 = СаО + СО1 
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присутствуют три фазы - две твердые (СаСО3 и СаО) и одна газо
образная (С02); в реакции 

FeO + co~Fe + СО2 
присутствуют три фазы - две твердые (FeO и Fe) и одна газооб~ 
разная (СО и С02); в реакции 

Zп + H2S04 = Н2 + ZnS04 

имеются три фазы - твердая (Zn), жидкая (раствор ZnS04) и газо
образная (Hz). 

Гомогенные и гетерогенные реакции могут быть простыми и слож
ными. 

Если в системе протекает только одна реакция и притом практи· 
чески необратимо, то она называется простой. Простые реакции, 
в зависимости от того, сколько молекул (ионов-п:ли свободных ради" 
калов) вступает во взаимодействие и претерпевает превращение 
в каждом отдельном акте, подразделяют на мономолекулярные, 

бимолекулярные и тримолекулярные. 
Мономолекулярными (одномолекулярными) называются такие 

реакции, в элементарном акте которых участвует лишь одна моле· 

кула (один вид молекул) исходного вещества, например разложение 
мо.пекул пода в газообразном состоянии 

12 ~ 21 
или азометана 

CH3N = NCH8 -- N2 С2Н6 
изомеризация 1;ис-стильбена в транс-стильбен 

НСС6Н0 С6Н0СН 
11 - 11 

НСС6Н0 НСС2Н0 
Бимолекулярными (димолекулярными) являются простые реак" 

ции, состоящие из одной стадии, в каждом элементарном акте 
которых участвуют две частицы (молекулы, ионы или свободные 
радикалы), например: 

Н2 +12 = 2Hl 
СН3СООСН3 + NaOH = CH3COONa + СН30Н 

К трипtолекулярным относятся химические реакции, в элемеn· 
тарном акте которых участвуют одновременно три молекулы, 

например: 

Если в системе одновременно протекает несколько химических 
реакций, то такие реакции называются сложными. Сложные реак
ции бывают параллельные, последовательные (консекутивные), 
сопряженные и др. 

7 



П араллельн.ыми называются такие реакции, в которых исходные 
вещества реагируют одновременно в двух или более различных 
направлениях. Из них протекает главным образом та реакция, 
которая требует наименьшей энергии активации (см. стр. 12)~ 
Примеры параллельных реакций: хлорат калия при медленном на~ 
гревании разлагается двояким образом 

бКСIО _ _J- 2KCI + 302 
3 

--i __ 3KCl04 + KCl 

Между бензолом и хлором могут протекать две реакции 

1) С6Н6 + С1 2 == C6H5Cl + HCI 
2) С6Н6 + 3С1 2 = С6Н6С16 

в зависимости от условий проведения процесса. Параллельные 
реакции в химии щироко распространены. 

Последовательными (консекутивными) называются реакции, в ко
торых превращение исходных веществ в конечные продукты про

ходит в несколько последовательных стадий с образованием про~ 
межуточных продуктов. Общая схема последовательной реакции 
может быть записана так: 

Вещество А превращается в вещество В, а вещество В (промежу
точный продукт) в свою очередь испытывает превращение и дает 
вещество С; К1 и К2 - константы скоростей двух стадий превраще
ния. 

Последовательность реакций может состоять из большего числа 
стадий. Многие обычные химические реакции в действительности 

u u 
являются суммои ряда последовательных реакции. 

Из общей схемы видно, что превращение вещества А в С через 
промежуточный продукт В протекает в две реакции: 

l) А-В; 2) В--С 

При этом, если скорости этих реакций разные, то скорость пре
вращения А в С будет практически равна скорости более медленной 
реакции. Примером таких реакций является процесс омыления ди
этилоксалата едким натром; этот процесс протекает последовательно 

в две стадии: 

1) СООС2Н5 СООС2Н8 
! + NaOH = ! + С2Н50Н 
СООС2Н5 COONa 

2) СООС2Н$ COONa 
! + NaOH == 1 + С2НьОН 

COONa COONa 

8 



Сопряженными реакциями яазываются такие две реакции, 
протекающие в одной среде, из которых одна зависит в своем тече-

" нии от другои. 

Это совместнЬ1е реакции вида: 1) А+ в~м и 2) А+ c~N, 
из которых одна, например вторая, протекает лишь в присутствии 

первой (т. е. идет при условии, если взяты вещества А, В и С). 
Если вторая реакция индуцируется первой, то вещество А (участ
вующее в обеих реакциях) называется актором, В - индуктором 
и С - акцептором. 

Возможно взаимное сопряжение, при котором обе реакции 
ускоряются, и отрицательное сопряжение, при котором сопряжен

ные реакции тормозят друг друга. ' 
Примером сопряженных реакций может служить окисление 

сульфата железа (II) FeS04 и иодоводорода HI перекисью водо
рода Н202 • FeS04 окисляется перекисью водорода независимо от 
присутствия Н I, но иодоводород не окисляется перекисью водорода 
без FeS04 • Другой пример. Раствор индиго кислородом не окис:. 
ляется (не обесцвечивается), но если к нему добавить бензальдегид, 
то последний окисляется кислородом в бензойную кислоту, а инди
го - в изатин, и раствор при этом обесцвечивается. 

В химической кинетике классифицируют химические реакции 
также в зависимости от того, какие частицы (молекулы, ионы, 
атомы и свободные радикалы) принимают участие в элементарном 
акте реакции. Различают три основных типа реакций: 1) молеку
лярные, или простые (протекающие между насыщенными _моле
кулами), 2) цепные, или радикальные (с промежуточным образо
ванием свободных радикалов или атомов), 3) ионные (протекающие 
с участием ионов). 

Любая химическая реакция сопровождается выделением или 

поглощением некоторого количества тепла - так называемым- теп

ловым эффектом реакции. Химические уравнения, в которых ука
заны не только исходные вещества и продукты их превращений, 

но также и тепловые эффекты реакций, носят название термо
химических. Например, 

С+ 0 2 - СО2 + 394,8 кдж/моль (94,3 ккал/моль) 
С2Н4 302 - 2С02 2Н2О +1413 кдж/моль (337,2 ккал/моль) 

PbS + 202 = PbS04 + 820,19 кдж/моль (195,9 ккал/моль) 
С+ 2S = CS2 -87,9 кдж/моль (-21,0 ккал/моль) 

Термохимическое уравнение отражает: 

1) качественные изменения, происходящие в процессе реак

ции (исходные вещества и продукты их взаимодействия); 
2) количественные отношения между начальными и конечными 

продуктами реакции (коэффициенты уравнения); 
3) энергетические изменения, имевшие место в ходе процесса 

(пог~ощение или выделение тепла, света и т. д.). 

9 



О том, имела ли место та или иная реакция, можно судить по 
изменению цвета; по образованию или растворению осадка; по выде
лению или поглощению газа; по появлению, изменению или исчез

новению запаха; по выделению или поглощению энергии в виде 

тепла и света и т. д. 

Следует помнить, что та или иная химическая реакция может 
протекать только при определенных условиях. Такими условиями 
чаще всего являются: реакция среды, концентрация участвующих 

веществ, температура, давление, катализатор, отсутствие или 

присутствие веществ, мешающих или способствующих протеканию 
данной реакции. 

Надо. иметь в виду, что химические уравнения нередко отра
жают только исходные и конечные продукты реакций, хотя на самом 
деле реакции протекают более сложно, с образованием промежу-

" точных продуктав и в несколько стадии. 

В нашем пособии наряду с обычными химическими реакциями, 
зависящими главным образом от структуры электронных оболочек 
реагирующих атомов, приводятся и ядерные реакции, связанные 

с превращением одних элементов в другие (т. е. с перестройкой 
атомных ядер). 

Ионы. Ионы - это электрически заряженные частицы, обра
зующиеся при отдаче или приобретении электронов атомами или 
группами атомов. 

В зависимости от количества избыточных или недостающих 
электронов ионы могут быть одно-, двух-, трех- и многозарядными. 

Ионы, являясь химически активными частицами, вступают 
во взаимодействие с атомами, молекулами и между собой, причем 
эти реакции нередко являются начальными или промежуточными 

стадиями многих химических процессов. 

Ионы могут получаться и существовать в веществах, находя
щихся в любых агрегатных состояниях. 

Заряды ионов обозначаются числом, показывающим количество 
зарядов, и знаками плюс (катионы) или минус (анионы) справа 
от химических символов или формул ионов вверху. Например, 
1(+ Са2+ Al3+ Cl - S02- РО~-

' ' ' ' 4 ' !1, • 

Принимая во внимание, что ионы в растворах образуют соль-
ваты, правильнее писать формулы ионов таким образом: в водной 
среде [Cr(H20)6l3+ вместо Cr3+; в среде аммиака [Cu(NH3) 4]2t 

вместо Cu2+; в среде безводной серной кислоты [Mg(H2S04) 3J2 t 

вместо Mg2+ и т. д. Однако обычно для простаты пользуются упро
щенными формулами, хотя они не отражают истинного состаяния 
раствора, так как между ионами растворенного вещества и раство-

" рителем происходит взаимодеиствие. 

Сложные кислородсодержащие ионы N03, soi-, CrOf-, 
MnOi и др. реагируют как целые частицы, не распад'1ющиеся 
на элементарные ионы. Это объясняется тем, что связь между 
атомами, образующими сложные ионы, неионоrенная (ковалентная). 
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Заряд ионов обозначается арабскими цифрами со знаком плюс 
или минус после цифры, а степень окисления в соединениях -
арабскими цифрами со знаком плюс или минус перед цифрой. 
При этом цифра со знаком (плюс или минус) ставится над символом 

+'> -t 5 +в +1 
элемента. Например, HN02 , К.С103 , K2Cr04, К.Мn04 • 

Свободные радикалы. Свободными или химическими радикалами 
называют частицы, обладающие свободными (ненасыщенными) ва
лентнnстями, т. е. непарными электронами на внешнем энерге

тическом уровне. Благодаря наличию свободной валентности сво" 
бодные радикалы характеризуются высокой реакционной способ
ностью и играют большую роль в химических процессах, так как 
многие реакции не протекают е>ез их участия. Свободные радикалы 
могут быть получены из молекул органических соединений в резуль
тате отщепления от них отдельных атомов или групп. В радикалах 
атомы углерода, кислорода или других элементов находятся в не

обычном валентном состоянии. Например, СН3, СН3СН2, 

~о 
С6Н5 , (C6H0) 2N · 

" о· 
Радикалы, как правило, обладают большой свободной энергией 

и не могут f"уществовать длительное время. Известны и относи
т~льно устойчивые, или стабильные, радикалы. Так, например, 
при нагревании тетраметилсвинец обратимо распадается на свинец 
и радикал метил: 

Спектроскопическим и масс-спектрометрическим методами в раз
личных реакциях обнаружены такие свободные радикалы, как 
CN·, NHg, РН~, C6H0S· и др. 

Помимо реакционной активности значение свободных ради
калов состоит также и в том, что при взаимодействии радикала 

... "' 
с насыщенно и молеку лои в каждом акте реакции радикала с моле~ 

кулой появляется новый радикал, продолжающий процесс. Так, 
например, при взаимодействии хлора с водородом атомы хлора, 
реагируя с молекулами водорода, порождают атомы водорода 

Cl + Н2 = HCI + н·, а атомы водорода с молекулами хлора снова 
образуют атомы хлора н· + Cl2 == HCl + Cl ·. Такйм образом воз-

"' пикает цепная реакция, в результате которои происходит непре-

рывная регенерация активных атомов а. и н·. 
Для создания активных центров реакции свободных радикалов 

нередко используют катализаторы, молекулы которых, взаимо

действуя с молекулами исходных веществ или распадаясь, дают 
свободные радикалы. Так, например, легкость распада молекул 
перекиси е>ензоила (СеН&СОО)2 --J- СвНьСОО' + сбнб· + СО2 ИСПОЛ8-
зуют для возбуждения цепной реакции полимеризации. 
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Энергия активации. Чтобы произошла химическая реакция 
между частицами (атомами, молекулами, ионами), необходимо 
их столкновение. Но не каждое столкновение частиц приводит 
к взаимодействию. Оно имеет место лишь в случае, когда частицы 
сближаются на такое расстояние, при котором происходит пере
крывание их электронных облаков, а следовательно, и перерас-

" пределение электронном плотности; при этом одни связи разру-

шаются, а другие образуются. 
При образовании химической связи электронная структура 

получившихся частиц принимает такую конфигурацию, которая 
отвечает наибольшей энергии связи. Это может произойти при 
условии преодоления сил отталкивания (или так называемого 
«энергетического · барьера») между реагирующими частицами. 
Силы отталкивания могут быть преодолены частицами, обладающими: 
повышенным запасом энергии. Та кие реакционноспособные час
тицы, обладающие определенным избытком энергии (по сравне
нию со средней величиной энергии всех частиц, характерной для 
данной температуры), называются активными. Такими молекулами 
могут быть: наиболее «быстрые», т. е. обладающие в момент столкно
венця большой кинетической энергией, возбужденные - у кото
рых некоторые электроны находятся на бо{Iее высоком энергети
ческом уровне (а не на нормальном); молекулы, внутреннее строе
ние которых (например, расстояние между атомными ядрами) 
отличается от наиболее устойчивого соетояния. Эти частицы обла
дают большой кинетической энергией, увеличенным расстоянием 
между атомными ядрами и др. . 

Наименьшая энергия активирования исходны/С частиц, необхо
димая Для тоtо, чтобы могла произойти реакция, называется энер
гией активации. Она является основным фактором, определяющим 
скорость той или иной реакции, а именно: чем больше энергия 
активации, тем медленнее протекает реакция, и наоборот, чем 
меньше энергия активации, тем быстрее при данной температуре 
будет протекать процесс. 

При столкновении частиц вначале они могут сблизиться настоль
ко, что на короткое время их связи делокализуются (смещаются) 
и возникает так называемое переходное состояние. Затем происхо
дит новая локализация связей и образование новых частиц. 

Если из вступающих в реакцию частиц одна-молекула, авто-
... 

рая - одновалентным атом или радикал, то для преодоления 

сил отталкивания требуется небольшая энергия активации. Поэтому 
молекула может реагировать с атомом или радикалом при сравни

тельно невысоких температурах. Напротив, если сталкиваются 
две молекулы, у которых спины электронов скомпенсированы 

(т. е. они прочны), то для преодоления сил отталкивания и про
ведения реакции необходима значительно большая активация. 
Разу~еется, при этом процессе потребуется и более высокая тем
пература. 
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Реакции с энергиями активации 41,86 кдж! кмоль ( 1 О ккал/ моль) 
при обычных температурах протекают, как правило, неизмеримо 
быстро, а при энергиях активации более 125,60 кдж/ кмоль 
(30 ккал/Jtоль), наоборот, - неизмеримо медленно. 

В процессе химической реакции вступающие во взаимодейст
вие реагенты претерпевают энергетические изменения. В процес
се превращения начальных реагентов в продукты (бимолекулярной) 

u 

реакции, энергия всеи системы возрастает, проходит через мак-

симум - «энергетический» или «Потенциальный барьер», соответ· 
ствующий переходному состоянию (его называют активированным 
комплексом), после чего система быстро теряет энергию и обра
зуются конечные продукты реакции. 

Переходным состоянием, или активированным комплексом, назы
вается такая конфигурация .атомов (и связь), возникающая в ходе . 
элементарного акта реакции, которая . отвечает максимальному 

значению потенциальной энергии реагирующей системы*. 
В зависимости от силы взаимодействия реагирующих частиц 

переходное состояние может изменяться в двух направлениях. 

Если энергия столкновения вступающих в реакцию компонентов 
слишком мала, то образующееся вещество в переходном состоянии 
распадается на исходные вещества; если же столкновение доста

точно сильно, то в переходном состоянии возникают новые связи 

и образуются новые вещества. 

Скорость протекания реакции зависит от разницы между энер
гией переходного состояния и той, которую имели исходные реа
генты. Если эта разница мала, то за определенный отрезок вре
мени через переходное состояние пройдет большое число частиц 
{молекул) и, следовательно, скорость реакции будет высокой; 
напротив, если разница велика, то за тот же отрезок времени акти

вационный барьер преодолеет незначительное число реагирующих 
частиц и реакция, если и будет протекать, то медленно. 

Всякое воздействие на реакцию, снижающее энергию активации, 
соответственно увеличивает число активных молекул и повышает 

ее скорость. 

Важнейшими факторами, определяющими скорость химичесЕ:ой 
реакции (как будет показано ниже), являются: концентрация 
реагирующих веществ, температура, катализатор и для газовых 

" реакции - давление. 

Теплота реакции зависит от разности энергий исходных веществ 
и конечных продуктов реакции. Если внутренняя энергия начальной 
системы больше внутренней энергии конечной системы, то разность 
энергии выделяется в виде тепла. Реакции, протекающие с выде" 
лением тепла, называются экзотермическими. 

* См. М. И. Т ем к и н. Краткая химическая энциклопе)!ия, т. 2. ИзJ.J;·Во 
«Советская энциклопе.J!ИЯ», М., 1965, стр. 565. 
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Если внутренняя энергия нача.nьной сисrемы меньше конечной, 
то для протекания реакции требуется приток энергии извне (сопро
вождается поглощением теплоты). Реакции, протекающие с погло" 
щением тепла, называются эндотермWtескими. 

Экзотермические реакции> начавшись, проrекают самопроиз" 
вольно, а эндотермические требуют непрерывного поступления 
энергии. 



Часть I 

РЕАКЦИИ ОБМЕНА В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

1. РЕАКЦИИ В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

Обычно электролитами называют вещества, проводящие в вод
ном растворе электрический ток (многие соли, кислоты, основания), 
в противоположность неэлектролитам, не проводящим в растворе 

электрического тока (большинство органических соединений: caxapt 
спирты, глюкоза и др.). 

Для объяснения свойств водных растворов электролитов 
Аррениус (1887 г.) предложил теорию, сущность которой сводится 
к следующим основным положениям: 

1. Молекулы всех веществ, проводящих в водном растворе 
электрический ток, при растворении в воде в той или иной степени 
диссоциируют на ионы. f.Iапример: 

Cu (N03) 2 ZCu2+ +2NO; 

H2SO, Z Н+ + HSO~ 
нsо- --:;.. н + + so2

-
·1 +- 1 

Ба (ОН)2 Z Ба (ОН)++ он-
Ба(ОН)+ Z Ба2+ -f- ОН -

2. Образующиеся при электролитической диссоциации ионы в от
личие от нейтральных атомов и молекул имеют электрический заряд 
и поэтому обладают совершенно иными свойствами. Так, например, 
атомарный водород является энергичным восстановителем, в то вре
мя как ион водорода обладает окислительными свойствами. Пова
ренная соль, соде-ржащая ион хлора, употребляется в пищу, тогда 
как свободный хлор (0,01 % и выше) отравляет организм человека. 

3. При пропускании электрического тока через раствор электро
лита положительно заряженные ионы направляются к отрицатель

ному электроду (катоду), отрицательные ионы - к положитель
ному электроду (аноду). Ионы, передвигающиеся к катоду, полу
чили название катионов; ионы, передвигающиеся к аноду-анионов. 

Положительно заряженные ионы получают электроны от катода, 
а отрицательно заряженные ионы отдают свои электроны аноду. 
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Теория Аррениуса не учитывала взаимодействие растворен
ного вещества с растворителем. На основе синтеза представлений 
Аррениуса и гидратной теории Д. И. Менделеева И. А. Каблуков 
(1891 г.) создал более точную теорию, согласно которой электро
литическая диссоциация веществ на ионы сопровождается соль. 

ватацией ионов, т. е. взаимодействием последних с молекулами 
среды. Если средой является вода, то этот процесс называют гид
ратацией. Так, например, ион водорода н+ в водном растворе 
соединяется с молекулой воды, образуя сложный ион гидроксония: 
н+ + Н2О = Н3О+. Катион t5ериллия Ве2+ образует тетрагидрат 
[Be(H20)o1J2+, ион AI3+ - гексагидрат [Al(H20)0J3+. 

Количественной характеристикой равновесного состояния вод
ного раствора электролита является степень диссоциации (а), 
т. е. отношение количества молекул, распавшихся на ионы, к обще
му количеству растворенных молекул. Так, для электролита, 
у которого половина всех молекул в растворе распалась на ионы, 

а = 0,5. Эту величину часто умножают на 100 и таким образом 
выражают диссоциированную часть молекул в процентах от их 

общего числа. Так, например, если из каждых 100 молекул, раство
ренных в воде, 80 диссоциировано на ионы, то степень диссоциа
ции равна 80: 100 = 0,8, или же О,8·100 = 80%. 

Таким образом, а показывает, какая часть растворенных моле
кул распалась на ионы. Степень электролитической диссоциации 
зависит от природы растворенного вещества, растворителя, кон• 

центрации и температуры раствора. 

При разбавлении раствора степень электролитической диссо· 
циации увеличивается. 

По величине степени диссоциации электролиты делятся на силь

ные, средние и слабые. 
Таблица 1 

Степень электролитической диссоциации (а) в 0,1 и. растворах• 

Сильные злектро- Средние злектро- Слабые злектро-
литы t'.t, % литы а,% литы t'.t, % 

(!.t >30%} (а= 2-:- 30%) (а< 2%} 

Н3Р04 29 
NH40H 1,4 

HN03 93 сн~соон 1,36 
HCI 92 H2S03 20 Н2СО3 0,17 
H2S04 60 HF 8 H2S 0,07 
кон 95 - - HCN 0,01 
NaOH 93 - - Н 3В0 3 0,01 
Ва (ОН) 2 77 - - Н2О 2. 10-7 

Соли 
типа м+л- 80-90 - - -

)) м2+л~ - - -

) м+л2!} 70-80 
) мl+л2- 85-45 - -

* Для сильных злектролитов указана так называемая кажущаяся степень здектролитиче

ской диссоцйации. 
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При смешении растворов сильных электролитов их ионы всту
пают в реакцию. В результате различных на первый взгляд реакций 
нередко образуются одни и те же вещества. Возьмем, например, 
реакции: 

AgN03 + I<Cl = lAgCl + KN03 

2CH3C00Ag + CaCI2 = l 2AgCl Са (СН3С00)2 
AgF NaCl - lAgCl + NaF 

Во всех этих реакциях происходит образование белого, практи
чески нерастворимого в воде осадка хлористого серебра AgCI. 
С точки зрения теории электролитической диссоциации в вод

ных растворах протекают реакции не между самими электролитами, 

а. между образоl;\анными ими ионами. Так, в приведенных выше 
реакциях растворы солей серебра, наряду с другими ионами, 
содержали ионы серебра Ag+, а растворы хлоридов - ионы хлора 
с1-. Ионы серебра и хлора, взаимодействуя меЖду собой, во всех 
случаях дают осадок хлористого серебра. На основе этой реакции 
можно при помощи ионов серебра открыть присутствие в растворе 
ионов хлора, и, наоборот, при помощи ионов хлора открыть ионы 
серебра. Если же хлор входит в состав других ионов или недиссо
циированных молекул, то с помощью ионов серебра открыть ero 
присутствие невозможно. Например, в реакции между нитратом 
серебра AgN03 и бертолетовой солью КС103 осадка хлорида серебра 
не образуется. Объясняется это тем, что бертолетова соль в рас
творе не образует ионов хлора, а диссоциирует следующим образом: 

ис10 ~ Kt -1_ с10-
1" 3 ~ 1 3 

При реакциях между ионами в растворах электролитов воз
можны следующие случаи: _1) образующиеся вещества - сильные 
электролиты, хорошо растворимые в воде и полностью диссоцииру

ющие на ионы; 2) одно из образующихся веществ - газ, осадок, 
слабый электролит (растворимый в воде) или комплексный ион. 

Рассмотрим конкретные примеры. 
1. Реакция между растворами нитрата калия и хлорида нат

рия (сильные электролиты) в молекулярной форме выразится 
уравнением: 

KN03 + NaCl ~ KCI i- NaN03 

Так как все участвующие в этой реакции соли являются силь
ными электролитами, то в ионном виде уравнение данной реакции 

можно записать так: 

Как показывает это уравнение, в растворе до и после смешения 

солей находятся только ионы: 

!(+, Na+, NO;, с1-
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При сливании растворов KN03 и NaCl не образуется ни нераст" 
воримых соединений, ни слабодиссоциирующих веществ, ни газов. 
Следовательно, в данном случае не происходит и реакции. 

2. Образующиеся в результате реакции газ, осадок, слабый 
электролит или комплексный :ион уходят из сферы реакции. Напри" 
мер, при взаимодействии кристаллического NaCI и концентрирован" 
ной H2S04 практически можно (при нагревании) сдвинуть равно" 
весие вправо, так как хлороводород - газообразное вещество1 
которое улетучивается из сферы реакции: 

2NaCI H2SO, ~ t 2НС1 + Na2S04 
Из сферы реакции 

BaClg + H2S04 ~ + BaS04 2НС1 
сульфат бария удаляется в виде осадка. Здесь равновесие практи" 
чески сдВину.то вправо ввиду малой растворимости BaS04 • В ионно" 
молекулярном виде уравнение этой реакции записывается следую· 
щим образом: 

Ва2+ + 2Cl -1-2Н+ -t-so:-~ i BaS04·-1-2H+ 2с1-

Концентрации ионов водорода и хлора в процессе реакции оста" 
ются неизменными, поэтому из уравнения реакции их можно исклю

чить. Тогда уравнение примет следующий вид: 

Ва2+ so:-~ t BaS04 
Это последнее и представляет собой ионное уравнение образо

вания осадка. 

В качестве примера реакции с образованием слабо диссоци· 
u u 

ирующего вещества можно привести неитрализацию сильнои кисло-

ты сильным основанием: 
----4 

HCI~ кон~н2о KCI 
н+ + с1- +к+ он-~ H20-i- к+ -t-- с1 -

н+-+-он ~Н20 

Реакцией с образованием комплексного иона, например, являет
ся получение rексациано-(I I) феррата калия (желтой кровяной 

соли) Fe2+ 2CN~ + 4К:+ + 4CN-~ 4J<+ [Fe(CN)6 ] 4-

B обменных реакциях приходится встречаться и с такими про
цессами, при которых труднорастворимые соединени~ находятся 

как среди исходных, так и конечных продуктов реакции: 

ф СаСО3 -t- K2S04 ~ ф CaS04 + К:2СО3 -------t ВаСОз + K2S04 ~ tBaS04 + К2СОз 
В подобных реакциях равновесие смещается в сторону образования 
того вещества, которое менее растворимо. В первой реакции рав-
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новесие смещено справа налево, так как растворимость СаС03 
намного меньше, чем CaS04 (см. прило>кение 4 в конце книги). 
Во второй реакции, наоборот, равновесие смещено слева направо, 
ибо ВаС03 более растворим, чем BaS04• 

При написании уравнений реакций, протекающих между иона
ми в растворах электролитов, руководствуются правилом: 

Реакции между ионами в рост.ворах электролитов идут прак
пzически до конца в сторону образования газов, осадков, слабых элек
тролитов ,или комплексных ионов вообще в сторону образования 
продуктов, уходящих из сферы реакции. 

Иными словами, равновесие реакции смещается в сторону 
образования веществ с меньшей концентрацией ионов в растворе. 

Реакции, которые протекают одновременно в противоположных 
направлениях, называются обратимыми. 

Такие реакции обозначаются противоположно направленными 
стрелками. 

Реакцию, протекающую слева направо, называют прямой, 
а противоположную - обратной. 

Такое состояние системы, при котором скорости прямой и обрат
ной реакций равны, назьr.вается химическим равновесием. 

Химическое равновесие является динамическим равновесием 
и обусловливается не тем, что процесс прекращается, а равенством 
скоростей двух противоположных процессов; число обра.:. 
зующихся в единицу времени молекул при этом равно числу расп~

дающихся. По достижении химического равновесия состав си
стемы не изменяется. 

Обратимая реакция, протекающая в растворе электролита, 
может быть выражена общим уравнением: 

А+в~с D 
где А и В - исходные вещества, С и D - образующиеся вещества. 

Обозначим молярные концентрации вещества А, В, С и D 
через Сл, Св, Се, Со; скорость прямой реакции через v1 , скорость 
обратной реакции - через v2 • Тогда скорость прямой реакции (v1} 

будет пропорциональна произведению концентраций реагирующих 
веществ: v1 = К1 Сл Св, где К - коэффициент пропорциональности, 
или так называемая константа скорости реакции, зависящая от при

роды взаимодействующих веществ и от условий реакции (темпе
ратуры, давления и катализатора). Скорость обратной реакции (v2) 

взаимодействия С и D с образованием А и В выразится уравнением: 
v2 = К2 Се Со, где К2 - также коэффициент пропорциональности. 

Скорость реакции пропорциональна произведению концентра
ции реагирующих веществ. Поскольку концентрации вещества А и В 
в начале реакции максимальны, максимальна и скорость прямой 
реакции (v1). По мере взаимодействия между А и В (и образования 
веществ С и D) концентрации вещества А и В постепенно умень
шаются, а вместе с тем уменьшается и скорость прямой реакции. 
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Напротив, скорость обратной реакции (v2) вначале равна нулю 
и увеличивается с возрастанием концентраций веществ С и D, 
получающихся в результате реакции между А и В. Таким образом, 
в обратимом химическом процессе скорость прямой реакции посте
пенно уменьшается, а обратной - возрастает. 

Уменьшение скорости прямой реакции (v1} и увеличение обрат
ной (v2) приводят к установлению в системе динамического равно
весия. При равновесии скорости обеих реакций равны, т. е. v1 = 
= v2 , а следовательно, 

К1СлСв=К.2СсСо 
или 

СсСо К1 
СлСв -к2 · 

Так как К.1 и К.2 - постоянные величины, то их отношение является 

также величиной постоянной.Обозначив ее буквой к(i~ =К), полу
чим 

СсСо_К 
СлСв - · 

Это уравнение в математической форме выражает закон действия 
масс, который в наиболее общей форме мож:но формулировать сле
дующим образом. 

Л ри обратимых реакциях равновесие наступает тогда, когда 
отношение произведения равновесных концентраций образующихся 
веществ к произведению концентраций веществ, вступающих в реак
цию, становится равным некоторой постоянной для данной хими
ческой реакции величине К, называемой константой химического 
равновесия. 

Величина К меняется с температурой и давлением, а от кон· 
центрации реагирующих веществ не зависит. 

Сущность константы химического равновесия состоит в том, 
что если изменить концентрацию одного из компонентов, участ

вующих в ра:еновесии, то, в свою очередь, концентрации всех 

других компонентов изменятся таким образом, что К останется 
постоянной, т. е. сохранит свое прежнее значение. 

Для обратимой реакции, в которой вещества участвуют в коли
честве не одной, а нескольких грамм-молекул, например тА + 

пВ = рС + qD, где т, п, р, q- число грамм-молекул веществ А, 
В, С и D, участвующих в реакции, уравнение равновесия прини-
мает вид: 

С~Сь 
К= степ· 

А В 

Закон действия масс имеет важное значение в химии. Однако 
он строго соблюдается только для неэлектролитов и слабых электро
литов в разбавленных растворах. Сильные электролиты и слабые 
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... 
электролиты в концентрированных растворах закону деиствия 

масс не подчиняются. 

Величина константы электролитической диссоциации сильных 
электролитов не остается постоянной для разных концентрациЧ. 
Так, например, для 3,2, О, 1 и 0,01 н. растворов хлористого калия 
(при 18°) константы электролитической диссоциации соответствен
но равны 4)31; 3,52; 2,34; 0,536; О, 152. 

Напротив, константы электролитической диссоциации слабых 
электролитов, в пределах погрешностей опыта, постоянны, т. е. 
1- е зависят от концентрации р~створа. Например, константа дис
социации уксусной кислоты (НС2Н302) для 1, О, 1, 0,01 н. раство
ров равна 1,82 · 10-ь. Следовательно, относительные количества 
компонентов в равновесной системе сильного электролита меняются 
в зависимости от концентрации раствора не так. как это должно 

было бы быть по _закону действия масс. 

В настоящее время считают, что все сильные электролиты, независимо от 
концентрации их растворов, диссоциированы практически нацело. Кажущимся 
противоречием этому положению является то, что степень электропроводности 

растворов сильных электролитов на практике оказывается меньше той, которая 
должна быть в случае полной электролитической диссоциации данного электро
лита. Это, однако, объясняется тем, что в растворах сильных электролитов, 
несмотря на их почти полную диссоциацию, с увеличением концентрации раствора 

расстояние между ионами уменьшается, а потому электростатичес1.юе притя

жение между разноименно заряженными ионами возрастает. Вследствие этого 
с увеличением концентрации подвижность ионов, а следовательно, и электро

проводность сильных электролитов уменьшается. В силу электростатического 
притяжения между заряженными ионами вокруг каждого из них группируются 

ионы с противоположным знаком, образуя так называемую ионную атмосферу, 
нли ионное облако. Так, например, в растворе хлористого натрия вокруг ионов 
н-атрия создается ионная атмосфера из ионов хл.ора, а вокруг хлора группируются 
ионы натрия. Чем больше концентрация вещества в растворе, тем плотнее ион
ная атмосфера и тем медленнее движение ионов. Наоборот, в разбавленных раст
ворал расстояния между противоположно заряженными ионами настолько велики 

и притяжение между ними так мало, что практически сводятся к нулю; поэтому 

электропроводность сильных электролитов при разбавлении растворов повы
шается. 

Таким образом, чем электролит меньше диссоциирован и раствор больше 
разбавлен, тем меньше межионное электрическое влияние, а следовательно, и 
меньше отклонений от закона действия масс; наоборот, чем более раствор концент
рирован, тем сильнее межионное влияние и тем больше отклонений от закона 
действия масс. 

Действующая, активная концентрация, или, как ее обыкновенно именуют, 
актиrтость, как правило, не равна обычной концентрации, представляющей 
собой простое отношение количества взятого вещества к объему, в котором оно 
находится. Хотя это расхождение в большинстве случаев и не очень значительно, 
однако в строгих и точных количественных расчетах принято пользоваться не 

концентрациями, а активностями. Их подробное рассмотрение см. в курсе физи
ческой химии. Здесь мы ограничим~; я лишь общим фундаментальным соотноше
нием, относящимся к данной области химии, согласно которому активность (а) 
равна молярной концентрации (с), умноженной на коэффициент активности (f): 

a=cf. 
l(оэффициент активности показывает, насколько поведение ионов в растворе 

при данной концентрации отклоняется от их поведения при бесконечном разбавле
нии. 
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Коэффициент активности меньше е,циницы, но при бесконечном разбавлении 
раствора, когда силы притяжения между ионами приближаются к нулю, концент
рация и активность равны друг другу: а= с. В этом случае коэффициент актив
ности равен единице. 

Коэффициент активности может быть определен различными методами (из 
измерений электродвижущих сил, температур кипения и замерзания растворов, 
понижения упругости пара и др.). Его величина зависит от концентрации раствора, 
его общего состава, температуры, давления и т. д. 

Величину коэффициентов активности отдельных ионов нельзя определить, 
так как получаются результаты для вещества в целом. Однако для очень разбав
ленных растворов значения коэффициентов активности отдельнЪiх ионов можно 
вычислить теоретически по приближенному уравнению (Дебая и Гюккеля): 

Ig/=-0,52Z2 Jf µ./(1 + Jfji), 
где Z - заряд иона, а µ - ионная сила раствора. 

Из отдельных значений ~<оэффициентов активности получить средний коэф
фициент активностИ сяльного электролита типа "МхАу можно при помощи урав-
нения 1 

f == <tW!>J..Jx +У, 
где М и А означают соответственно катион и анион, х и у - число катионов и 
анионов, образующихся при диссоциации одной молекулы. 

Понятие ионной силы введено для характеристики зависимости активности 
иона от концентрации всех находящихся в растворе электролитов. 

Формула для вычисления ионной силы имеет ви;ц.: 

µ = ~ (Z~c1 + Z~c2 + Z~c3 + ... + Z~сп) 
или 

r1!:,e µ - ионная сила, Z - заряд иона и с - концентрация ионов, г~ион/л. 
В качестве примера рассмотрим, 11ему равна ионная сила 0,03 М раствора 

ВаС12 1 } 
µ = 2 (22 • О, 03 + 12 • О, 06) = 2 (О, 12 0,06) = 0,09. 

С увеличением концентрации раствора при полной диссоциации молекул 
число ионов растет, а следовательно, увеличивается ионная сила раствора и. 

уменьшается активность ионов. 

Если в водных растворах электролитов ионная силаµ < 10-4
, коэффициент 

активности ионов очень близок к единице. 
При.ведем при.мер вычисления активности ионов. Пусть надо вычислить ак

тивность ионов Na+ и с1- в 0,01 М растворе NaCf. 
Находим ионную силу раствора: 

1 
µ=2(1 2 ·0,01+13·0,01)=0,01. 

Средний коэффициент активности, соответствующий найженной ионной силе, 
в данном случае равен 0,89. 

Активность ионов N а+ и с1- равна: 

aNa+ ~ ас1- = 0,01·0,89 = 8,9 · 10-3 г·ион/л. 

Пользуясь законом действия масс, можно управлять химиче
ским равнов~сием, смещая его в нужном направлении. Например, 
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при обратимой реакции взаимодействия между растворами хлор
ного железа FeCl3 и роданистого калия KCNS, ма~но сместить 
равновесие в сторону образования интенсивно красного родано
вого железа Fe(CNS)e и бесцветного хлористого калия KCl: 

FeCl3 ЗKCNS ~ Fe(CNS)3 + ЗКСI 
Уравнение константы равновесия этой реакции имеет вид: 

[Fe(CNS)3 ] [КС1]3 ===К 
[FeC13 ] [KCNS]B . 

Смещение химического равновесия можно наблюдать по изме
нению интенсивности окраски раствора Fe(CNS)3 • 

Увеличение концентраций FeCI3 и KCNS а~начает увеличение 
знаменателя, и чтобы К осталась постоянной, должен увеличиться 
числитель; при этом произойдет смещение равновесия слева направо, 
что можно заметить па усилению интенсивности окраски раствора 

Fe(CNS)3. Наоборот, при увеличении концентрации KCl (числи
тель} для сохранения постоянства К должен увеличиться знаме
натель, и в результате реакция пойдет справа налево. Вследствие 
уменьшения концентрации Fe~NS)3 интенсивно красный цвет 
раствора будет бледнеть или совершенно исчезнет*. Таким образам, 
для смещения равновесия любой обратимой реакции слева направо 
надо увеличить концентрацию одного или нескольких веществ, 

стоящих слева от знака обратимости, или уменьшить концентра
цию одного из веществ правой части уравнения. 

Общую формулировку влияния температуры, давления и кон
центрации на равновесную систему дает принцип Ле Шателье: 

Если на равновесную систему оковывать какое-либо воздействие 
извне, то внутри системы возникают процессы, которые проти

водействуют внешнему воздействию. 
Из уравнения 

ЗH2 +N2 ~2NH3 +92,4 кдж/моль (22,08 ккал/моль) 

видно, что соединение водорода с азотам сопровождается выделе

нием, а распад аммиака на водород и азот - поглощением тепла. 

В этом случае сообщение тепла извне сдвигает равновесие влево, 
т. е. благоприятствует эндотермической реакции. Наоборот, охлаж
дение системы способствует более полному образованию аммиака, 

" т. е. экзотермическои реакции. 

Для всякой равновесной системы при нагревании равновесие 
u 

смещается в сторону эндотермическаи реакции, при охлаждении -
" в сторону экзотермическои. 

* Исследование А. I(. Бабко показало, что окраска возникает за счет образо
вания ионов FeSC№+ а Fe(SCN)!. Поэтому при.веденное нами. объяснение следует 
рассматривать лишь как схему, не вполне отражающую истинное состояние 

рассматриваемого вопроса. 
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В рассматриваемой системе взаимодействуют (левая часть 
уравнения) 4 объема газа, образуется же только (правая часть 
уравнения) 2 объема газа. При увеличении давления равновесие 
сместится в сторону образования аммиака, при уменьшении дав
ления - в сторону его распада. 

При увеличении концентрации одного из участвующих в рав
новесной системе веществ равновесие смещается в сторону реак
ции, ведущей к уменьшению концентрации того же вещества. 
На против, уменьшение концентрации одного из участвующих 
в равновесии веществ вызывает смещение равновесия в сторону 

образования этого вещества. Так, например, в реакции 

СО2 + Н2~со+ Н2О 
при увеличении концентрации С02 равновесие смещается вправо -
в сторону образования СО и Н20, вследствие чего общая концентра
ция СО2 понизится; при уменьшении же концентрации С02 равно
весие сдвигается влево, в сторону образования С02 . 

Если химическое равновесие обратимой реакции сильно сме
щается в одну сторону, то она при данных условиях представляется 

нам необратимой, т. е. протекающей в одном направлении. 
Вообще же при общем рассмотрении этого вопроса следует 

иметь в виду, что подавляющее большинство химических реакций 
являются обратимыми, но их равновесие часто настолько сильно 
сдвинуто в одну сторону, что практически мы их обратимость не заме
чаем до тех пор, пока не изменим условия. Однако имеются и необ
ратимые реакции, идущие до конца, когда из образовавш!_fхся 
продуктов невозможно при возвращении к прежним условиям 

получить исходное вещество, невозможно заставить реакцию идти 

в обратном направлении. Примером необратимой реакции является 
реакция разложения при нагревании бертолетовой соли: 

2К.С103 =tЗО2 2КС1 

Из 0 2 и KCl вновь получить KCl03 нельзя. 

1. Реакции, протекающие с образованием газов 

Нередко реакции между ионами практически идут до конца 
за счет образования газов, уходящих из сферы реакции. 

В результате ионных реакций могут образоваться следующие 
газы: H2S, H2Se, Н2 Те, NНз, РНэ, АsНз, СН4, SiH4 , NO, N02, 

СО, СО2 , S02 , HF, HCI и др. 
Примерами реакций с получением газов могут быть следующие: 

2к+ + s2- 2н+ + 2с1 == t н2s 2к+ 2с1-

Mg2 + 2С1 + 2н+ + so;- = t 2HCI Mg2+ so2 -
4 
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Если исходное вещество труднорастворимо в воде, то его фор
мула записывается не в ионной, а в молекулярной форме, например: 

FeSe--1- 2Н+ + so;-= t H2Se Fe2+ so;-

Ca2Si 4н+ 4с1- = t SiH4 + 2Са2 1- + 4Cl -

2. Реакции, протекающие с образованием осадков 

В ионных реакциях очень часто сдвигается равновесие в резуль
тате образования осадка. 

Осадок получается, например) в следующих реакциях: 

Рь2+ + 2No; 2к+ so;- = 
={,PbS04 2к++2NО; 

Cd2+ + 2с1- 2к+ + 2он- == + Cd(OH)2 2к+ + 2с1-

zп2+ + so;- + 2Nн: + s 2- = + zns 2NH~ + sо:-

Равновесие «Осадок-раствор» для труднорастворимых соеди
нений характеризуется произведением растворимости, представ
ляющим собой произведение концентраций (точнее, активностей) 
ионов труднорастворимо{~ соли в ее насыщенном растворе. Напри
мер, в насыщенном растворе AgCl существует равновесие: 

AgCl ~ Ag+ с1-
кристалл ионы 

Применяя к этому равновесию закон действия масс, можно 
написать: 

[Ag+] [ci-] =К или [Ag+] [Cl ] =К [AgCI] 
[AgCI] ' 

В насыщенном растворе концентрация растворенного хлорис
того серебра постоянна. Поэтому 

[Ag+] [Cl-] =К [AgCl] _:__ const. 

Произведение концентраций ионов малорастворимого (трудно
растворимого) электролита в его насыщенном растворе [Ag+] [CI-] 
называют произведением растворимости и обозначают буквами ПР: 

[ Ag+] [ Cl ] =:::: ПР AgCI 

Физический смысл приведенного выше уравнения заключается 
в следующем: при установившемся равновесии в насыщенном раст

воре труднорастворимого электролита произведение концентраций 
... 

его ионов есть величина постоянная при даннои температуре и дав-

лении (независимо от изменений концентраций отдельных ионов). 
В насыщенном растворе произведение концентраций ионов 

электролита характеризует его способность к растворению. Дей
ствительно, из вышесказанного вытекает, что растворимость соли, 
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состоящей из двух ионов, равна квадратному корню из произве· 
дения растворимости, т. е. если мы обозначим, например, концентра-

цию ионов Ag+ и Cl через х, то ПР== Х·Х = х2, откуда х =УПР. 
Зная величину произведений растворимости того или иного 

электролита, можво вычислить его растворимость в моль и в г! л 
(И наоборот, зная растворимость электролита, можно вычислить 
произведение растворимости). 

Числовые значения произведений растворимости п трудно
растворимых солей весьма различны. Так, для AgCI 
ПР= [Ag+] [Cl-] = 1,56·10-10 , а для CuS ПР== lCu2+] rs2-1 = 

= 3,2. 1 о 38 • 

В тех случаях, когда молекула электролита содержит несколько 
одинаковых ионов, концентрации их при вычислении ПР возво-

" дятся в степень) величина которои соответствует числу одинаковых 

ионов. Например: 
ПРсаз{РО4}2 = [Са2+] 3 [Ро:-ра. 

В более общей форме это выражается так: 

ПР= [К.]п {А]т, 

где [KJ и [А] - концентрации катиона и аниова, п и т - коэф
фициенты в стехиометрическом уравнении реакции. 

Произведение растворимости позволяет решать многие вопросы, 
связанные с образованием или растворением осадков при химичес
ких реакциях в зависимости от тех или иных условий. Если, напри
мер, к насыщенному раствору AgCl добавить небольшое количество 
раствора другого вещества с одноименным ионом (NaCl или HCI), 
то концентрация этого иона (в данном случае иона хлора) в растворе 
повысится, а чтобы ПР осталось неизменным) концентрация ионов 
Ag+ уменьшится, т. е. пойдет реакция Ag+ + с1- = t AgCl 
и будет идти до тех пор, пока не восстановится ПР = 1,56·10-10• 

Чтобы осадить возможцо полнее ионы хлора, нужно прибавить 
избыток ионов серебра. 

Таким образом, растворимость труднорастворимого электро
лита от введения в раствор одноименных ионов уменьшается. 

Если для данного раствора хлористого серебра произведение кон
центраций ионов становится больше произведения растворимости, 
т. е. [Ag+] [CI-J >ПР (например, 1,56·10-8), то образуется осадок. 
·Напротив, если произведение концентраций ионов данного электро
лита становится меньше произведения растворимости, т. е. [Ag+] 
[Cl-] <ПР (например, 1,56 .10-12), то осадок растворяется. 

Таким образом, константа произведения растворимости дает 
возможность ие только объяснить) но и предвидеть реакции обра
зования и растворения осадков. 

Пользуясь таблицей растворимости солей и оснований в воде 
(приложение 3), а также величинами растворимости и произведений 
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растворимости (прило:я<ение 4), можно предсказать образование 
труднорастворимых осадков и легкорастворимых веществ. Так, 
например, в реакции 

CaCJ 2 N а2С03 == i СаС03 2N aCl 

из д~ух получающихся веществ труднорастворим СаС03 (его раство· 
римость равна 0,00013 моль/л, или 1,3·10-4

). Напротив, NaCl легко. 
растворим (его растворимость в моль! л равна 5,8 моль/ л). Следова-
тельно, в этой реакции выпадет в осадок СаСОз, который в o,i0~13 = 
== 44 &15 раз менее ра.створим, чем NaCl. Более подробно об образо
вании и растворении осадков см. стр. 293. 

3. Реакции, протекающие с образованием слабых электролитов 

Сдвиг равновесия реакции часто обусловливается образова
нием слабых электролитов воды, слабых кислот и оснований, 
кислотных осадков многоосновных кислородных кислот, содер

жащих ион н+, и т. д. 
К слабым электролитам относятся, например: Н20, HCN, 

СН3СООН, H2SiOз, Н3В03 , Н2СО3 , NH40H и др. 
Электролитическая диссоциация воды. Вода очень незначи

тельно диссоциирует по уравнению 

н2о~н++он-

Образующийся ион водорода н+ (протон) имеет малый диаметр 
и отличается большой подsижностью при химических реакциях. 
·С молекулой водЬI он взаимодействует, образуя ион гидроксония 

Н+ + Н2О ~ Н3О+ 

Константа равновесия этой реакции очень велика: 

[НзО+] - К - l 014в 
[Н+] [Н20] - - • 

Вещества, содержащие ион гидроксония, могут быть выделены 
в кристаллическом состоянии*. Так, например, рентгеноструктур
ным методом исследования гидрата хлорной кислоты НС104·Н20 
было доказано, что это вещество является перхлоратом гидроксония 
[H3Q]+ [С104]-. Таким образом, точнее электролитическая дис
социация воды может быть выражена уравнением 

2н20 ~ н30+ +он-

Однако для удобства пользуются простейшим уравнением диссо
циации воды. 

• См. С. И. Д р а к и н. Современная теория кислот и оснований. МХТИ 
им. Д. И. Мен,gелеева, М., 1964. 
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Концентрацию ионов н+ и он- в чистой воде можно вычислить 
по величине электропроводности. 

Применяя закон действия масс к диссоциации воды, мы можем 
написать: 

[Н+] · rон-1 _к н+. он к IH 01 
[Н2О] - или = 2 

Обозначая /( [Н20] через Кв, получим: 

[Н+] [ОН ] =Кв 

Константа Кв показывает, чему равно (при неизменной темпе
ратуре) произведение концентраций ионов водорода и гидроксида 
в воде, и называется ионным произведением воды. 

Численное значение /(в нетрудно получить, так как константа 
диссоциации воды /( равна 1,86 · 10 16 , концентрация же практи
чески недиссоциированных молекул воды [Н20] есть величина 
постоянная, равная общему числу грамм-молекул воды в литре, 
а именно 1000: 18 -,55,56. 

Отсюда 

Кв=[Н+] [ОН-]= 1,86· 10 16.55,56~l·10 14 

при обыкновенной температуре. 
При диссоциации воды из одной диссоциирующей молекулы 

возникает по одному иону водород& и одному гидроксид-иону, 

поэтому концентрации ионов н+ и он- в г-ион/л равны между 
собой, т. е. 

[Н+] =[ОН-] и [Н+]2= l · l0-14, откуда 

[Н+] == }'1 
l · l 0-14 = l · l 0-7 г-ион/ л, 

[ОН-]2 = 1. l0-14 , [ОН-]= V1.10-14 =l·10 7 г-ион/л. 

Следовательно, если в растворах концентрации ионов водорода 
и гидроксид-ионов равны каждая 10-7 моль!л, то такие растворы 
называются нейтральными. Очевидно, что в кислых растворах 
больше концентрация ионов водорода, а в щелочных - концентра
ция гидроксид-ионов. 

Прибавление кислоты к воде увеличивает концентрацию ионов 
водорода, в связи с чем концентрация гидроксид-ионов убывает, 
и наоборот. Но произведение концентраций [Н+] [ОН-] всегда 
сохраняется постоянным, равным l · 10-14 • 

Если мы, например, к воде добавим столько кислоты, чтобы 
концентрация ионов водорода повысилась до 1 · 10 2 , то концен
трация гидроксид-ионов понизится до величины: 

1 . 10-14 
[ОН-]= 1. 10-2 = l. l 0-12. 
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Напротив, если мы прибавим к воде щелочь и тем самым повысим 
концентрацию гидроксид-ионов, например, до значения 1 · 10-з, 
то концентрация ионов водорода станет равна: 

, н+] - !__:_!о-ы 1 . 1 о-11 
L - l · Io-a - • 

Ионное произведение воды позволяет для любого водного раст
вора при известной концентрации ионов водорода [Н+] найти 
концентрацию гидроксид-ионов [ОН-], и наоборот. 

Так, например, если нам известно, что в О, 1 н. растворе НСН3СОО 
концентрация ионов водорода равна 1,4 · 10-з г-ион/л, то концен~ 
трацию гидроксид-ионов легко найти из соотношения: 

1 . 10-14 
[ОН-]= 14 .10_3 =7,1 · io-12 г-ион/л. 

' 
Следовательно, пользуясь ионным произведением воды, можно 

любую реакцию среды (как кислую, так и щелочную) выразить 
на основе концентрации ионов водорода: 

Нейтральный раствор (Н+] - 1·10-1• 

Кислый раствор [H+J>l · 10-7 (т. е. 1·10 6
, 1·10 °, 1 · 10-4 и т. д.). 

Щелочной раствор [H+]<l · 10-7 (т. е. 1 · 10 8 , 1 · 10-9 
, 1 . 10 -10 

и т. д.). 
В настоящее время вместо самих величин концентраций ионов 

-водорода пользуются их логарифмами с обратным знаком и эту 
величину называют водородным показателем (JЭН). Он определяется 
соотношением: рН - ~lg [Н+] или, если [Н+] обозначена через 
Сн, RH = -lg Сн. Например, если [Н+] - 1·10-з, то рН = 3; 
если [Н+] = 1 · 10-12 , то рН - 12 и т. д. 

Реакцию раствора можно определить так: рН = 7 - реакция 
нейтральная, рН<7 (например, 6, 5, 4 и т. д.) ~реакция кислая, 
рН > 7 (например, 8, 9, 1 О и т. д.) - реакция щелочная. 

Ниже приводится схема изменения [Н+ и рН в зависимости от 
реакции среды: 

[н•] 1б 2 
103 164 н) 5 iб 6 101 10 8 10 9 10 10 10 11 10 12 [н•] 

,.._Увеличение кислотности Увеличение ще1\очности _...,.., 

рН 2 З 4 5 6 7 8 9 1 О 1 J 12 р Н 

Существуют различные методы измерения рН. l(ачественно реакцию среды 
в том или ином растворе определяют при помощи специальных реактивов, назы

ваемых индикаторами, которые меняют цвет в зависимости от концентрации ио

нов [H+j и [OH-J. Индикаторы - сложные органические вещества со свойствами 
слабой кислоты или слабого основания. 

Индикатор характеризуется интервалом перехода (или областью перехола), 
по.11. которым понимают величину предельной концентрации ионов водорода, при 
которой наступает изменение окраски раствора. Так, например, у лакмуса изме
нение красной окраски в синюю происходит в интервале рН от 5,0 до 8,0. 
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Наиболее известными индикаторами являются: лакмус, метиловый оранже· 
вый и фенолфталеин. Их цвета в завис.имос.тн от реакции среды меняются: следую· 
щим образом: 

рН о 1 2 3 4 5 6 8 9 10 11 12 13 14 ..____ "-.-" ...._,,_... 
реакция сильно слабо слабо сильно 

раствора кислая кислая щелочная щелочная 

рН 5,0 8,0 

лакмус красный фиолетовый синий 

рН 3, 1 4,4 

метиловый нрасный оранжевый желтый 

рН 8,2 10,0 

фенол~ 
фталеин 

бесцветный розовый мплиновый 

Реакции получения слабых злектролитов. Слабые электролиты 
могут быть получены, например, в результате реакций: 

1) между кислотами и основаниями (нейтрализация): 

2к++2он-+2н++sо:-=2Н20 2к++sо~ 

Са2+ + 2он- +2Н+ + 2NO; =.2Н2О +са2++ 2NO\ 

2) вытеснения слабых кислот из их солей сильными кислотами: 
к++сN~+н++с1 =HCN +к++с1-

2Nа+ + Sio~- + 2н+ + so:- = H2Si03 + 2Na+ + so:-

3) вытеснения слабых оснований из их солей сильными основа
ниями: 

2NH; + 2Cl + Са21- -t~ 2он-= 2NH40H + Са2+ + 2Cl 
- Ве2+ + so:-+ 2к+ + 20Н === Ве(ОН)2 + 2К-\-+ sо:-

(к слабым основаниям относятся: NH40H, Ве(ОН)2 , Al(OH)8 и все 
гидроокиси тяжелых металлов); 

4) перехода средних солей в кислые: 

MgC03 + Н2О + СО2 = Mg2+ + 2НСО; 
5) гидролиза. 
Гидролизом называется реакция обменного разложения между 

различными веществами и водой. 
Гидролиз является частным случаем сольволиза, т. е. реакции 

обменного разложения растворенного вещества с растворителем. 
Процессу гидролиза подвергаются различные вещества: соли, 
галогенангидриды, углеводы, белки и т. д. 
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Под гидролизом солей понимается всstкая реакция между ионами 
соли и ионами воды. Это процесс химического взаимодействия 
ионов соли с ионами воды с образованием кислот (или кислой соли) 
и основания (или основной соли). 

Гидролиз солей обусловлен взаимной электролитической дис
_социацией солей и воды и образующихся в результате гидролиза кис
лот, оснований и солей., Гидролиз протекает с образованием мало
диссоциированных, летучих или труднорастворимых веществ. 

В процессе гидролиза один или оба иона весьма незначительно 
... ' ... 

диссоциирующеи воды связываются ионами подвергающеися гид-

ролизу соли, вследствие чего все новые и новые молекулы воды 

вовлекаются в реакцию. 

Рассмотрим следующие случаи гидролиза солей: 
1. Соли, образованные катионами сильных оснований и ани· 

онами сильных кислот (например: KN08, NaCI, Na2S04 и др.), 
" гидролизу не подвергаются и их раст.воры имеют неитральную 

реакцию. При растворении, например, К.NО3 в Н20 равновесие 
диссоциации водьi существенно не сдвигается, так как ионы к.+ 
и N08 - с ио~ами н+ и он- не образуют недиссоциированных или 
слабодиссоциированных в воде продуктов. Поскольку в системе 

KN03 +H20~ K++No;+ Н2О~ К++ NO~ + Нr+он-
...._ ......,.............__. ~--" _........,_,.,,-~- _,,,,,, 

1 2 з· 

КОН и HN08 не образуются (они полностью диссоциируют), 
равновесие практически нацело сдвинуто в сторону состояния, 

обозначенного нами 2, т. е. в сторону образования слабодис
социированного соединения - воды. Гидролиза соли KN08 не про
исходит, и в растворе не обнаруживается избытка ни ионов водорода 
н+' ни гидроксид-ионов он-; раствор нейтрален. , 

2. Соли, образованные катионами сильных оснований и аliи
онами слабых кислот (например, CH8C00Na, · I(2C08, K2S и др.), 
хорошо гидролизуются, так как в число продуктов гидролиза 

входит малодиссоциированная слабая кислота. Вследствие того 
что при этом связываются ионы водорода, в растворе оказываются 

избыточные гидроксид-ионы, которые и придают ему щелочную 
реакцию. Например: 

CH 8C00Na + Н2О ~ СН3СООН -t- NaOH 
в ионной форме: 

СНзСоо--t- Н2О ~ СН3СООН ~1- 0н-
или 

К. 2S -!- Н2О ~ К.НS !- К. ОН 
в ионной форме: 

S2 - -t- Н20 ~ нs-+ OH-
или 

Mg(CN)2 + Н2О ~ HCN + Mg(GH)CN 
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в ионной форме: CN 

3. Соли, образованные катионами слабого основания и анионами. 
сильной кислоты (например: CuCI2 , AICI8 , Al2(S04)8 и др.), тоже 
хорошо гидролизуются, и полученный раствор обладает кислой 
реакцией. Например: 

(NH4)N03 Н2О ~ NH40H + HN08 

или в ионной форме: 

NH~ Н2О ~ NH40H Н+ 

(NH4) 2S04 + Н2О ~ NH4HS04 + NH40H 

или в ионной форме: 

NH~ + Н2О ~NH40H + Н+ 

Cr 2(S04) 8 + 2Н2О ~ 2Cr(OH)S04 + H2S04 

или в ионной форме: 

2Cr3+ + 2н20 +!: 2Cr(OH)2+ + 2н+ 
4. Соли, образованные катионами слабого основания и анионами 

слабой кислоты (например: AI2S8 , AI(C2H80 2)8 , Fе(С41Нз02)з и др., 
легче других подвергаются гидролизу, так как их ионы_ связывают 

одновреr,1енно оба иона воды, сдвигая равновесие диссоциации 
воды и образуя слабые электролиты. Эти соли в результате гидро
лиза образуют, с одной стороны, слабую кислоту, а с другой 
или слабое основание, или основную соль. Например: 

AI 2S8 ·+ 6Н2О ~ 3H2S -j-- 2Al (ОН)8 
в ионной форме: 

2Al3+ 3S2 -1- 6Н2О ~ ЗН2S + 2Al(OH)3 

или 

CH3COONH4 -t- Н2О ~ NH40H + СН3СООН 
в ионной форме: 

NH~- -f- СНзсоо- -t- Н2О ~ NH40H + СН3СООН 
Если гидролизуется соль многоосновной кислоты или много

атомного основания, то в результате гидролиза образуются кис
&rrая соль и основание или основная соль и кислота. Например: 

Н2О ~ КНСО8 +КОН 
Н2О ~ CuOHCI -t- HCI 

Соли слабых многовалентных оснований подвергаются ступен
чатому гидролизу; 

FeCl3 + Н.20 ~ Fe(OH)Cl2 + HCI 
Fe(OH)CI 2 Н2О ~ Fe(OH)2CI HCI 
Fe(OH)2CI + Н2О ~ Fe(OH)8 + HCI 
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Гидролиз галогенангидридов (РС18 , PCI0, PBr3 , S02CI2 и др.) 
часто практически идет до конца с образованием двух кислот: 
rалогеноводородной и кислородсодержащей. Например, трехбро
мистый фосфор и хлористый сульфурил гидролизуются следующим 

образом: РВr8 +зн2о~знвr+НзРО3 
S02Cl2 + 2Н20 ~ 2НС1 + H2S04 

Гидролиз полисахаридов протекает с образованием более про
стых углеводородов (моносахаридов), например: 

С11~Н22О11 + Н!О ~ 2С8Нна08 

Реакция . уксусноэтилового эфира СН8СОО~Н5 с водой про
текает с образованием уксусной кислоты и этилового спирта: 

СН3СООС2Н5 + Н2О ~ СН8С00Н + CsH50H 

В зависимости от гидролизующейся соли раствор приобретает 
щелочную или кислую реакцию (табл. 2). 

Таблица 2 

Характер среды в растворе в зависимости от гидролизующейся сопи 

Тип соли 

с ильное основа-

ние - сильная 

кислота 

Сильное основа~ 
ние- слабая 
кислота 

Слабое основа-
ние - сильная 

кислота 

Слабое основа
ние- слабая 
кислота 

1 Химическая формула 
соли 

NaCI, 
NaN01н 
ВаСI~н 
KCI04 и др. 

NaCN, 
K2S, 
К2СО3 и др. 

AIC1 8 , 

NH.CI 
CuCI2 и др. 

Подверrается Реакция Значение рН 
ли rидролизу раствора соли раствора 

нет нейтральная 7 

да щелочная >1 

да кислая <7 

да, в сильной близка к """"'7 
степени нейтральной 

Степень гидролиза той или иной соли, т. е. отношение числа 
rидролизованных молекул к общему числу растворенных молекул 
(выражаемое 0~1чно в процентах), зависит от химической природы 
образующихся при гидролизе кислоты и основания. 
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Степень гидролиза в большинстве случаев невелика. Так, 
например,~ в 0,01 н. растворе NH4Cl она составляет при 25° около 
0,01 % ; иначе говоря, из каждых десяти тысяч гидролизуется только 
одна молекула" 

Степень гидролиза тем больше) чем слабее кислота или осно" 
ванне. Так, например, однонормальные растворы приведенных 
ниже солей гидролизованы следующим образом: 

NaC2H30 2 на 0,008°/6; KCN на l ,2°/0; 

В табл. 3 показана сте·пень гидролиза и рН О, l М растворов 
некоторых солей*. 

Таблица 3 

рН и степень гидролиза (h) некоторых солей 

Формула соли h, % рН Ионное уравнение реакции гидролиза 

NH4Cl 10,0071 5,3 

CH2COONH4 1 0,5 
1 

7,0 

NaHC03 8,3 10,05 \ 

\ СНзСоо-+Nнt+Н2о~сн3соон+Nн40Н 
\ Н COi + Н2О = Н2СО3 +он-

~~--~~--"-~~...:__~-'-~ 

CH3C00Na 1 0,007 t 
K2S03 0,13 

KCN 

Na2C03 14,8 

Na3P04 34,0 

Na2S 99,О 

8,8 

10,2 

11,4 

12,5 

13,О 

1 сн&соо-+ Н2О = CHgCOOH +он-

SOJ-+ Н2О :.-= HS03 +он
НSО3 + Н2О ~ Н2SОз +он-

COi-+H20 +=:НСОs-+он-
нсо.1+н20 =Н2Сов+он-

ро~-+Н2О НРО~-+он-

НРО~-+Н2О 
1

Н2РО4+он-

s 2- + Н2О = нs-+ОН-

нs- + Н2О = H2S +он-

В том случае, когда соль образована слабой кислотой и слабым 
основанием, гидролиз протекает практически нацело. Поскольку 
гидролиз - процесс обратимый, то он зависит от всех тех факторов, 
которые влияют на равновесие реакций. Следовательно, если про
цесс гидролиза желательно сместить, например, в сторону более 

* См. Б. П. На It е и в с кий. Обменные реакции в растворах электро" 
литов. Из).!· во «Советская наука», М., 1955. 
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полного разложения соли, то следует добавить водЬI и повысить тем
пературу, что увеличивает степень диссоциации воды и образова
ние малодиссоциированных молекул кислоты или основания. На
против, если нужно, чтобы гидролиз протекал как можно меньше, 
к раствору добавляют кислоты или щелочи, в зависимости от того, 
с какой солью имеют дело. 

Амфотерные электролиты. Наряду с кислотными и основными 
гидроокисями суп:r,ествуют и такие, которые в водных растворах 

диссоциируют по двум направлениям, отщепляя и ионы водорода, 
и гидроксид-ионы по схеме: 

R++он~~ ROH ~н++ RO~ 

Такие гидроокиси могут реагировать как с кислотами (подобно 
основаниям), так и со щелочами (подобно кислотам), образуя в 
обоих случаях воду и соли. 

Гидроокиси, обладающие подобными двойственными свойства
ми, называются амфотерными. К ним относятся: Zn(OH)2 , Al(OH)3 , 

Ga(OH)3 , Cr(OH)3 , РЬ(ОН)2 , Sn(OH)2 , Sb(OH)3 и др. 
Гидроокись галлия близка к идеальной амфотерности: ее кон

станты диссоциации 

Н3Gн03 
Ga(OH)3 

К2=4,8 · 10 11 , 

K2=l ,6·10 11 , 

К 3=2 · 10-12; 

К3=4. io-12• 

Рассмотрим как пример взаимодействия амфотерной гидроокиси 
Sn(OH)2 с кислотой и щелочью: 

Sn(OH)2 + H2S04=2H20 + SnS04 

Sn(OH)2 + 2KOH=K2[Sn(OH)4 ] 

Характер той или иной гидроокиси устанавливают либо с помо
щью индикаторов (если данная гидроокись растворима в воде), 
либо по ее отношению к типичным щелочам и кислотам. 

В реакциях между ионами в растворах электролитов нередко 
образуются одновременно и слабые э-лектролиты (малодиссоцииро
ванные вещества), и осадки (труднорастворимые ве1дества). При 
этом равновесие реакции сдвигается больше, чем при наличии 
одного из этих факторов. 

Однако бывает и так, что в ионных реакциях происходит обра
зование слабого электролита при одном направлении процесса 
и образование осадка - при обратном. В таких случаях домини:
рует процесс, идущий в сторону обр~зования того вещества, при 
котором полнее связывается тот или иной ион. Это зависит, --с одной 
стороны, от степени диссоциации слабого электролита, а с другой -
от растворимости осадка. Преобладать может либо первый, либо 
второй процесс. 
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4. Реакции, протекающие с образованием комПJiексных ионов 

Реакции между ионами в растворах электролитов практически 
идут до конца также в сторону образования комплексных ионов, 
например следующих: [Ag(NH3) 2 ]\ [Cu(NH3) 4] 2+, [Co(N02)6] 3 ·-, 

(PtCl6 )2-, [Hgl4]2-, [Fe (CN)6J3-, [Fe(CN)6]4- и др. 
В ионных реакциях комплексные ионы, переходя из одних сое-

" динении в другие, не меняют своего состава: 

Pb(N08) 2 + 2 [Ag(NH3) 21Cl=.J,PbCl2 +2(Ag(NH8) 2 ] N03 

3Cu(NOз)2+ 2К8 [Fe(CN)6} =iCu3 [Fe(CN}6l2 +6KN03 

2ZnS04 + К4 [Fe(CN)6]= t Zn1 [Fe (CN)8 ] + 2I(2S04 
Комплексные ионы иногда получаются в тех случаях, когда 

в реакции выпадающий вн~чале осадок затем, при приливани_и 
избытка реактива, растворяется. Так, например, при прибавлении 
к раствору HgC19 по каплям разбавленного раствора KI образуется 
осадок Hgl2 (оранжево-красного цвета): 

нgе12 + 2к+ + 21-= i нgI2 + 2к+ + 2с1-

двуиодистая ртуть в растворе все же, хотя и незначительно, 
диссоциирует по уравнению 

HgI:i ~ Hg2+ + 21-
Эти ионы могут быть обнаружены. Если же к раствору с осад" 

ком прилить избыток иодистогG калия, то осадок растворится, и 
мы получим новые, практически недиссоциированные ионы [Hgl4 ]

2
-, 

обладающие иными свойствами: 

нg12 + ок+ + 21-=2к+ + [Hg1412
-

c образованием комплексных ионов протекают мноrие реакции: 
Fe8+ + ЗСN- + ЗК+ + ЗСN-=ЗК+ + [Fe(CN)6 ] 3 -

Co2+ + 2с1~ + 4I(+ + 4CNS--2к+ + [Co(C'NS)4]2 - + 2к+ + 2c1-
Zn2+ + So~~ + 4NH3=[Zn(NH3) 4]2+ + so:-

AgCN +к+ +cN-=K+ + (Аg(СN)21-

Строение комплексных соединений *" В комплексных соедине
ниях, согласно координационной теории Вернера (1893), различают 
«центральный атом», или ион-комплексообразователь, вокруг кото" 
poro располагаются молекулы или ионы. 

Число, показывающее, сколько молекул или ионов присоеди" 
няет (координирует) вокруl" себя центральный ион, называется 
координационным числом. 

* См. А. А. Гр и н б ер г. ВведРние в химию ~омплексньпс сое,g;инений. 
Изж-во «Химия», 1966. 
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Для большинства ионов наиболее типичны координационные 
числа 4 и 6, реже 3 и 2. Предполагают су1дествование комплексных 
соединений с координационным числом 5 и 7. 

Получены соединения с координационным числом выше 6, на
пример ~[Mo(CN)81, {Ba(NH~8]Cl2 , K9[Bi(SCN)12]. 

Ионы металлов характеризуются одни постоянным, а другие 
переменным координационным числом (табл. 4). 

Таблица 4 

Ионы металлов (комплексообра3ователи), характери3ующиеся 
постоянным и переменным координационным числом 

Ион 
Коор д.инацион-

Ио1 
Коорцинацпон~ 

Ион 
Коорд.ииацион· 

ное число ное число ное число 

л1s+ 6 Cu+ 2 Ni2+ 4 и 6 
Zn2+ 4 и 6 cu~!+ 4 и 6 Nill+ 6 
Cd2+ 4 и 6 Au+ 2 Со2+ 4 и 6 
Hg2+ 4 Au 8+ 4 Со8+ 6 
РЬ2+ 4 Pt2+ 4 ft:2+ 6 
Sn4+ 6 Pt4+ 6 fe 3+ 6 
Ag+ 2 Mn2+ 6 Cr8+ 6 

Молекулы и ионы или группы их, которые располагаются вокруг 
центрального иона, называются лцгандами. 

Лигандами могут быть отрицательно заряженные ионы: CN-, 
CNs-, N02 -, с1-, вr-, 1-, он-, со:-, s2-, so~-, s205- и др., 
дипольные молекулы NH8, Н2О, NO и др., орг~нические соединения 
~Н0ОН, C2H 0NH2, Св1-15№, и др. 

Центральный ион с расположенными вокруг него лигандами 
образует так называемую внутреннюю координационную сферу сое
динения. Остальные ионы находятся на более далеком расстоянии 
от центрального иона и составляют внешнюю координационную сферу. 
При написании формулы для разделения сфер внутренняя сфера 
вместе с комплексообразователем заключается в квадратные скобки. 
Так, например, строение молекулы соли NH4Cl может быть изобра
жено следующей схемой: 

[н =»= н Г 
(внутренняя сфера) (внешняя сфера) 

Так как при растворении комплексного соединения в воде ионы, 
находящиеся во внешней сфере, отщепляются и становятся свобод
ными, связь их с центральным ионом называется ионогенной. А ионы 
или молекулы, расположенные во внутренней сфере, связаны с центr 
ральным ионом ц образуют компле~с. 
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Комплексные соединения получаются при условии, что взаимо
действующие между собой молекулярные соедмнения содержат 
типичные комплексообразователи и лиганды. Между ними происхо
дит электростатическое притяжение и поляризация ионов, и при 

более тесном сближелии возникает добавочная, так называемая 
координационная, или донорно-акцепторная, связь. 

В огромном большинстве случаев комплексные соединения обра
зуются при взаимодейстции веществ в водных растворах. Получа
ются они и при других условиях. Так, например, безводный CaCl2 , 

непосредственно соединяясь с аммиаком, переходит в [Ca(NH8) 8JC12 • 

Какие из ионов комплексного соединения находятся во внутрен· 
ней и какие во внешней сфере, определяют, изучая свойства соеди
нения. Возьмем, например, комплексные соединения PtCl4 • 6NH3 

и PtCl4 • 2NH8 • Первое из этих соединений - электролит. При 
взаимодействии с AgN03 весь содержащийся в нем хлор осаж
дается в виде AgCl. Ионы хлора в растворе легко отщепляются, 
значит, они находятся во внешней сфере- соединения, во внутрен
ней же сфере находятся молекулы аммиака. 

Следовательно, эта соль имеет строение [Pt(NH8) 6]Cl4• 

Комплексное соединение PtCl4 • 2NH3 - неэлектролит. Рас~ 
твор этой соли не проводит тока и не д~ет осадка с AgN03 • Здесь 
все ионы хлора вместе с двумя молекулами NH3 находятся во внут
ренней сфере. Следовательно, строение этого вещества [Pt(NH3) 2Cl4]. 

Возможность возникновения компле.кса с тем или иным коорди
национным числом зависит в основном от объемов комплексооб-, 
разователя и лигандов, их зарядов и поляризационных взаимодей-
ствий между ними. Нем больше объем комплексообразователя и 
меньше объем лигандов, тем (rольше лигандов может разместиться 
вокруг центрального иона, и наоборот. 

Так, например, вокру~:- комплексообразователя Al3+ может раз
меститься шесть обладающих небольшим размером лигандов р-, 
в результате чего образуется комплекс с координационным числом 
шесть M3[AlF6], тогда как для более объемистых ионов с1-, Br- и 
1- характерен другой тип соединения, а именно М [Al F4]. Ра
диус иона вэ+ меньше, чем иона AI3 +, поэтому вз+- координирует 
только четыре иона р-, образуя соединение типа M[BF4]. 

Следовательно, чем больше величина отношения радиуса иона
комплексообразователя к радиусу отрицательного иона, тем больше 
координационное число. 

Зависимость координационного числа от величин радиусов 
комплексообразователя и лигандов показана в табл. 5. 

Важным фактором, влияющим на координационное число, явля
ется также заряд комплексообразователя и лигандов. Увеличение 
заряда комплексообразователя и уменьшение заряда лигандов спо
собствуют увеличению К-Qординационного числа. Так, для ионов 
Си+ и Au+ характерно координационное число 2, а для Cu2+ и 
Au3+ - число 4. 
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Таблиц::~. 5 

Влияние величины радиусов иона-комплексообразователя 
и лигандов на значение координационного числа * 

Отношение радиусов иона· 
комшzексообразователя 

и лиrандов 

Менее 0,15 
0,15-0,22 
0,22-0,41 
О,41-О,7а 
0,73-1,00 

Число 
лигандов 

2 
а 
4 
6 
8 

Рас положение лигандов вокруг 
иона·комплексообраз::>вателя 

по прямой 
в углах правильного треугольника 

в углах тетраэдра (реже квадрата) 
в углах октаэдра 

в углах куба 

• См. В. А. С о лох ин. Комn,1ексные соединения. Под ред. проф. М. Х. Карапеть
янца, МХТИ им. Д. И. Менделеева, М., 1963, 

При увеличении зарядов лигандов их взаимное расталкивание 
сильнее, чем притяжение к центральному иону, поэтому координа" 

ционное число с повышением заряда лигандов уменьшается. 

Существенную роль при комплексообразовании играет также 
и поляризационное взаимодействие между иономwкомплексообра· 
зователем и лигандами. Последнее способствует закреплению лиган
дов вокруг центрального иона. 

Во внешнем поле ионы подвергаются деформации: кроме того, 
каждый ион в свою очередь создает электрическое поле и тем самым 
оказывает поляризующее действие на другие частицы. Чем больше 

" энергия поляризации, тем сильнее связан центральныи ион с лиган-

дами. 

Если в реакцию вступает неполярная молекула (с симметрич
ным расположением зарядов), то, попадая в электрическое поле 
другой молекулы, она может стать полярной, вследствие чего между 
молекулами возникнут силы притяжения, а следовательно, произой
дет образование комплексного соединения. Разумеется, чем больше 

... 
взаимная поляризация центрального иона и координированнои 

группы, тем прочнее будет координационная связь. 
Ионы галогенов no отношению к комплексообразователю с резко 

выраженным поляризующим действием располагаются в следующей 
последовательности: 

p-<ci~<вr-< 1-

Образование соединениs~ К13 .no уравнению 

объясняется тем, что ион 1- поляризует молекулу 12 , вследствие 
чего и образуется комплекс. 

39 



При образовании комплексных соединений наиболее вероятными 
из всех возможных реакций являются (по Косселю) те, в результате 
которых происходит наибольшее выделение энергии. 

Для однозарядных лигандов наибольшее количество энергии 
выделяется при координационных числах, приведенных в табл.6. 

Таблица 6 

Координационные числа некоторых ионов металлов • 

Заряд центрального i 
иона 

2 
3 
4 

Вычисленное коли
чество лигандов 

4 
4 
6 

Наблюдаемое коорди
наuионное число 

4 и 6 
4 и 6 

6 

Примеры 

* В. А. Гол о в н я и И. А. Ф е до ров. Осаовные поюпиа химии компдекс.н:ых сое" 
диненнй. Изд-во АН СССР, М., 1961. 

В случае, когда лигандами являются нейтральные молекулы, 
образующиеся комплексы сохраняют тот же заряд, который был 
у_ комплексообразователя. Заряд комплексного иона равен алге
браической сумме зарядов комплексообразователя и лигандов. Так, 

+ - -
например, заряд иона [Fe(CN)6]4- равек 2 + 6 = 4t в соединении 

+ о + 
[Co(NH3) 6]Cl3 комплексный ион имеет заряд 3 + 6 = 3. Наряду 
с однородными комплексами, у которых все лиганды одинаковы, 

например [Cu(NH3) 4]Cl2 , имеется большое число неоднородных ком
плексов, у которых во внутренней сфере два и более различ· 
ных лигандов (например, (Pt(NH3) 4(0H2)Cl2]. 

О природе сил, обусловливающих комплексообразование. В на" 
чале ХХ в. для объяснения образования соединений были предло~ 
жены две. теории: теория электровалентной, или гетерополярной, 
связи (Коссель, 1916 г.) и теория ковалентной, или гомеополярной, 
связи (Льюис,- 1916 r.). С точки зрения электростатической теории 
KocceлSJ связь между комплексообразователем и лигандами осуще
ствляется за счет электростатического (кулоновского) притяжения 
частиц и их взаимной поляризации. 

Так, например, в реакции PtC14 + 2КС1 = K2[PtC18] в моле
куле PtC14 ион Pt4+ способен, сталкиваясь в насыщенном растворе 
с ионами с1-, притянуть не только 4 иона с1-, но и другие ионы, 
находящиеся поблизости от него. Однако удержать он сможет лишь 
ограниченное число их, ибо огранйчено число мест, которые могут 
занять ионы CL- вблизи от иона Pt4+ • С другой стороны, каждый 
приближающийся к иону Pt4+ ион с1- испытывает в то же время 

" отталкивание со стороны уже связанных с платинои ионов хлора 

вследствие наличия у них зарядов одинакового знака. Если сила 

40 



притяжения комплексообразователя (иона Pt4+) больше силы оттал
кивания, то происходит притяжение новых ионов хлора. Но в 
конце концов силы отталкивания превысят силы притяжения и 

присоединение ионов с1- прекратится. Это наступает, когда к иону 
Pt4+ присоединится шесть ионов с1-, т. е. когда образуется комп
лексный ион IPtCl6] 2-. Благодаря присоединению к нему двух 
ионов к+' располагающих-ся во внешней сфере, получается комп
лексная соль K2[PtC16]. 

Таким образом, при образовании простых бинарных соедине
ний химическая связь осуществляется за счет перехода электро
нов от одних .атомов к другим, вследствие него образуются разно
именные ионы, которые затем и стягиваются. При образовании же 

" комплексных соединении никакого перехода электронов нет - здесь 

участвуют готовые ионы или· полярные. молекулы. 

С точки зрения теории, намеченной Льюисом и развитой Сидж" 
виком (1927 г.), образование комплексных соединений происхо-

• v v 
дит за счет донорно-акцепторном, или координативнои, связи. 

Согласно этой теории атомы, обладающие свободными электрон
ными парами, стремятся использовать их для связи с другими части

цами. АтомЪ1 же, не обладающие законченной электронной конфи
гурацией, стремятся пополнить свои внешние электронные слои 
путем присоединения к чужим (готовым) электронным парам. 

Атом или ион, предос.тавляющий (отдающий) для образования 
химической связи свою неподеленную электронную пару" называется 
донором, а атом, имеющий своб9дную орбиталь (энергетическую 
ячейку) и использующий эту пару, -с- акцептором. Для сравнения 
процессов образования обычной ковалентной и донорно-акцепторной 
(или координативной) связи рассмотрим следующие схемы: 

А·+в·= А:В 
обычная ковалентная 

связь 

А: 
донор 

+В== А:В 
акцептор донорно-акцепторная 

связь 

В структурных формулах соединения донорно-акцепторной связи 
часто обозначают не чертой (как обычную связь), а стрелкой {или 
пунктиром), направленной от донора к акцептору: 

А:+В-А~В 

Образование молекулы фтора можно изобразить схемой 

•• :F• •• 
•• • ••• + ·f• = •F•F• или • • • • •• • ••• 

По Гейтлеру и Лондону, химическая связь образуется благодаря 
движению в поле двух ядер (в нашем случае фтора) пары электронов 
с противоположной ориентацией спинов (по одному электрону от 
взаимодействующих атомов), что приводит к увеличению электрон-
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ной плотности в пространстве между атомами по сравнению с элек
тронной qлотностью свободных атомов и, следовательно, к выигрышу 
энергии. 

Если спины электронов двух атомов параллельны, возникает 
отталкивание и связь не образуется. Рассмотрим схемы образования 
комплексных ионов NHt и [Cu(NH3) 4] 2+: 

н [ н ]+ Н:~: + н+--+ Н:~: Н 

н -2+ 

н 

:N:H 
н 

н 

H:N: .. 
н 

H:N:H .. 

H:N:H .. 
н 

н 

:N:H 
н 

Молекулы аммиака имеют одну неподеленную пару электронов -
они являются донорами, а ионы Н + и Cu2+ - акцепторами. Сле
довательно, в комплексных соединениях акцептором является комп

лексообразователь, так как он имеет незаполненные орбиты, а доно
рами являются лиганды, у которых имеются неподеленные элект

ронные парь1. 

Какой же вид связи преобладает при образовании комплексных 
соединений? Очевидно, здесь имеют место в той или иной степени 
различные виды связи. Так, между комплексным ионом (катионом 
или анионом) и ионом, расположенным во внешней сфере, вероятно, 
осуществляется главным образом ионная связь. Строго говоря, 
связь бывает чисто ионной очень редко, обычно же осуществляются 
связи, которые могут лишь приближенно считаться ионными. 

Связь центрального иона с лигандами является преимущест
венно донорно-акцепторной (полуполярной или семиполярной), 
т. е. представляет собой как бы комбинаци10 ковалентной и ионной 
связи. Таким образом, координативная связь (как и другие типы 
связи) содержит элементы гетеро- и гомеополярной связи. 

В настоящее время существуют три основные теории, рассмат
ривающие комплексные соединения: метод валентных связей, тео
рия кристаллического поля и метод молекулярных орбиталей*. 

Устойчивость комплексов. У различных комплексных соедине
ний степень распада при диссоциации комплексных ионов различна. 

*См.: М. Х. Карапетьянц, С. И. Дракин. Строениевещества. 
Изд-во «Высшая школа», М., 1967; Дж. С п а й с. Химическая связь и 
строение. Изд· во «Мир», М., 1966" 
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Степень распада того или иного комплексного иона может быть 
выражена через константу равновесия (электролитическая диссо
циация этих ионов подчиняется также закону действия масс), кото
рую называют константой нестойкости (или распада) комплекса 
и обозначают Кн· Чем больше Кн, тем комплексное соединение менее ... 
устоичиво. 

Комплексное соединение [Ag(NH3) 2]Cl диссоциирует с образова
нием комплексного катиона [Ag(NH3) 2]+ и аниона с1- по схеме 

[Ag (NH3) 2] Cl ~ [Ag (NH3) 2]+ + CI-

B свою очередь [Ag(NH3) 2 J+ диссоциирует, но в незначительной 
степени на Ag+ и 2NH3 , т. е. 

- [Ag+] [NHзpi _ в 
Кн - [Ag (NH

3
)
2
+] -9,3 · 10 . 

Константа распада для комплекса K[Ag(CN)2J выражается сле
дующим образом: 

K~[Ag (CN)2J ~ J<.+ + [Ag (CN)2 J
[Ag (CN)2]-;: Ag r- + 2CN 

- [Ag+] (CN-]2 - 1 -22 
Кн- [Ag (CN)2-] -8. О . 

Константа нестойкости комплексного иона [Fe(CN)6] 3 -

[Feз+] [CN-]& 
Кн= [Fe (CN)GЗ-] == 1 . 1 оз1. 

Из сопоставления констант нестойкости комплексных ионов 
видно, что аммиакат серебра - менее прочный комплекс, чем циа
нид серебра, или тем более железа, так как при диссоциации пер
вого в раствор переходит больше свободных ионов, чем второго или 
третьего; последний является самым устойчивым из них (табл.7). 

Таблица 7 

Константы нестойности некоторых комплексных ионов 

Ион 

1 7. 10-5 
' 9 3. 10-s 
' 1 О· 10-13 

' 8 . 10-22 
1,О. 10-1 

1,4. 10-11 

7. 8 . 1 о-в 
' 6,2. 10-30 

1,0 · 10-з 
2,4. io-0 

2 1 . 10-13 

' 

Ион 

1 1 • 10-з1 
4,4 · Io-4 

5,0 • 10-31 

4,0. 10-42 

1,8. lо-э 
5,0 · Io-10 

315. 10-10 

2,0. 10-11 

5. 10-зt 
1 . 10-24 
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Разрушени~ комплекса может произойти при понижении кон
центрации одного из компонентQВ, входящих в состав комплексного 

иона, если, например, в раствор введено вещество, с которым лиганды 

комплексного иона связываются более прочно, чем они были свя
заны с комплексообразователем. 

Так, в реакции 

[Ag (NH8) 2J Cl 2HN03=2NH4N03 + i AgCI 

ионы водорода кислоты, соединяясь с молекулами аммиака, обра
зуют прочный ион аммония NHt, поэтому равновесие [Ag(NH3) 2J+ :;!: 
~Ag++2NH3 будетсмещаться вправо, концентрация аммиака будет 
убывать, а концентрация ионов серебра, .наоборот, возрастать. И 
так как в растворе имеются ионы хлора, то произведение концент

раций свободных ионов Аgт и с1- превысит fIP AgCI' поэтому про
изойдет выпадение осадка хлористого серебра и комплексный ион 
разрушится. 

Приведем другой пример. Если к каждому из растворов солей 
NiS04 и [Ni(NH3) 6]S04 добавим КОН, то в первом образуется осадок 
Ni(OH)2 , а во втором осадка не образуется. Это объясняется тем, 
что при прибавлении к электролиту NiS04 едкого кали произведе
ние концентрации ионов [Ni2+J [ОН-]2 пре~ысило величину произ
ведения растворимости ПРNцОн) 2 , а потому и выпал осадок Ni(OH)2 • 

Напротив, комплексное соединение [Ni(NH3) 6]S04 диссоциирует 
главным образом на комплексный ион (Ni(NH3) 0] 2+ и so1-; только 
в весьма малой степени комплексный ион [Ni(NH3) 6]

2+ диссоциирует 
на ионы Ni2+ и молекулы NH3• Концентрация Ni2+ (во втором слу
чае) недостаточна для того, чтобы [Ni2 +J [ОН-]2 стало больше 
ПРN1(ОН) 2 , поэтому осадок и не образуется. 

Если же к вышеуказанным растворам NiS04 и [Ni(NH3) 6]S04 
nрибавить сернистого аммония, то в обоих растворах выпадает чер
ный осадок сульфида никеля NiS. 

Происходит это потому, что NiS гораздо менее растворим (ПPNis= 
= 1,4. 10-24

), ч.,ем Ni(OH)2 (ПPNi(OH)~ = 1,6. 10-14). 

Следовательно, концентрация ионов N i2+ даже в растворе комп
лексной соли достаточна для достижения величины произведения 
растворимости -сульфида никеля. 

Ионы серы связывают ионы никеля Ni2+, концентрация послед
них в равновесной системе 

[Ni (NH3) 6] 2+ ~ Ni2+ +6NH8 

понижается, равновесие смещается в сторону диссоциации ком

плексного иона, что и ведет к его разрушению. 

Разрушение комплекса может произойти также в резу ль тате 
окислительно-восстановительных реакций. 

При этом образуются или более простые вещества, или другие 
комплекСI>1. 
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Например: 

2К2 [Ni(CN)4J + Br 2 + 6KOH-2N i (ОН)8 + 8KCN + 2KBr 
Zn + 2К [Au (CN)2J===2Au + К2 [Zn(CN)4J 

Для окончательного решения вопроса о направлении реакции 
необходимо произвести соответствующий количественный расчет 
с учетом концентраций реагирующих веществ и других условий 
реакций. 

Классификация комплексных соединений. БольшинС1'во иссле
дователей, исходя из характера окружающих центральный ион 
лигандов, подразделяют комплексные соединения на следующие 

группы: аммиакаты и аминаты; гидраты; ацидосоединения; поли

галогениды; полисоединения; циклические соединения. 

1. Если во внутренней сфере комплексного соединения лиган
дами являются полярные молекулы аммиака (или различные амины), 
то такие соединения называются аммиакапшми (или аминатами). 
Связь с центральным ионом-комплексообразователем у этих лиган
дов осуществляется через азот. 

В комплексе молекула NH8 занимает одно координационное 
место, а число лигандов зависит от центрального иона. В некоторых 
аммиакатах оно доходит до 8, например [Ca(NH3) 8]Cl2 • Молекулы 
гидроксиламина также занимают одно координационное место, 

например [Ni(NH20H)6]S04 • Молекулы гидразина могут зани
мать одно и два координационных места: [Pt(NH3) 2(N2H4)2JCI2, 
[Ni(N2H4)з1 S04. 

2. Комплексные соединения, содержащие нейтральные моле
кулы воды как во внутренней сфере (аквасоединения), так и во 
внешней (кристаллогидраты); называются гидратами. Например 
[Fe(H20)6]Cl3, [Cu(H20)4]S04 · Н2О. 

3. Комплексные соединения, в которых центральный ион коорди
нирует вокруг себя отрицательно заряженные кислотные остатки, 
являются ацидокомплексами. Например К3[ Co(N02)6], Na[AgCl2], 
(NH4)2 [Ca(S04)2J. 

Лиганды so;-, so1-, Со§- и др. могут занимать два коорди
национных места. Количество координационных мест, которое 
может занимать тот или иной лиганд (заместитель) около централь
ного иона, называется его координационной емкостью. Например 

О=С-0-

0-С-О-
и др. 

могут занимать в комплексном соединении два координационных 

места. 

Известны ацидокомплексы смешанного типа, например 
Na2[Fe(CN)0NO], Na5[Fe(CN)oSOзl. 
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Структурная формула последнего аниона такова: 

CN CN CN-5-
~ 

"" Fz 1 

CN CN )03_1 

4. Полигалогениды образуются при взаимодействии ионов гало
генов с элементарными молекулами галогенов. Получены гомоген
ные полигалогениды: Кlз, KI7, Csl6 и др. и гетерогалогениды KIC12 , 

KIBr2 и др., содержащие атомы разных галогенов. 
Для комплексного соединения MIC14 предложена следующая 

структурная формула: 
Cl 

1 

М CI-I-CJ 
( 

Cl 

Центральным атомом здесь является не ион металла, а иод. 
5. Полисоединения содержат в составе своего аниона больше 

чем одну молекулу ангидрида. 

Различают изоnfiлисоединения, в состав комплексного аниона 
которых входят ангидриды одного типа, например K2Cr20 7, и гете" 
рополисоединения, в анионе которых содержатся ангидриды раз
личных кислот, например: K8[Si(W20 7) 6] I4H20; Н71Р(Мо207)6 ]; 
l<.i[SiW i2040). 

6. Некоторые лиганды, как, например, оксалат-ион, сульфат-ион, 
этилендиамин и др., в комплексных соединениях занимают два 

координационных места. В комплексе при этом образуются циклы, 
отсюда и их название циклические соединения. При плоскостной 
структуре может быть один или два цикла, а при октаэдрической ~ 
один, два или три. 

К циклическим соединениям относятся и внутрикомплексные 
соединения. Известны комплексные соединения, молекулы которых 
содержат несколько комплексообразующих центральных атомов, 
соединенных посредством различных лигандов. Такие соед1;tнения 
назывfйотся многоядерными. Примером может быть соль октаммин
диолодикобальтихлорид: 

В этой соли центральные ионы кобальта связаны двумя ОН-груп
пами (так называемыми «оловыми»), откуда и название соли. 
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При реакции гексамминтриолдикобальтихлорида с соляной кис
лотой разрушается «Оловая» связь и получаются две соли: 

/он 
[(NH8) 3Co ОН Co(NH3) 3] Х 3 -1-ЗНС1= 

"он 
=[Co(NH8) 8Cl3 ] -+ [Со (NH3) 3 (Н2О)8 ] С1 3 

В настоящее время растворение амфотерных гидроокисей в раст· 
ворах щелочей также рассматривается как процесс комплексообра
зования, в котором Центральный ион координирует вокруг себя 
гидроксид-ионы. Такие комплексные соединения получили названия 
гидроксосолей, например Na2[Sn(OH)4] - тетрагидроксо-(II)стан
нат натрия. По происхождецию комплексные электролиты можно 
разделить на две группы *: 

а) комплексные соли, образованные по типу присоединения, 
например 2KCI + PtC14 = K2[PtCl6 ] - rексахлоро-(IV)платинат 
калия; 

б) комплексные соли, образованные по типу внедрения, напри
мер NiS04 + 6NНз = [Ni(NHз)6]S04 - сульфат гексаамминнике
ля (II). 

Для комплексных соединений известны следующие виды изо~ 
мерии: гидратная, ионизационная, координационная, цис - транс

и зеркальная * *. 
Объяснение различных случаев изомерии дает теория химиче

ского строения, созданная А. М. Бутлеровым (1861 г.), согласно 
v v 

которои «химическая натура сложнои частицы определяется нату-

рой элементарных составных частей, количеством их и химическим 
строением». 

Некоторые особенности комплексных соединений. В качестве комплексооб
разователей чаще всего выступают атомы d-элемеитов. 

Согласно многим данным, особенности физико-химических свойств неоргани
ческих комплексов связаны именно с наличием незаполненной d-оболочки. Напри· 
мер, комплексы большинства d-элементов интенсивно окрашены, тог,ц.а как ком
плексные сое}!инения Zn2+, Cd2+ и др., у которых d-оболочка полностью запол· 
иена электронами, являются бесцветными . 

. Многие физико-химические свойства связаны с реакционной способностью 
внутренней сферы. Центральный ион комплексного соединения мало уязвим при 
химических воздействиях, вследствие чего многие ,11.аже чувствительные реакции, 
открывающие тот или иной элемент в обычных соедииенищс первого порядка, 
оказываются неиа,11.ежными, когда элемент связан в комплекс. 

Не только центральный ион, но и лиганды до известной степени не прояв
ляют свойственных им качеств и не всегда вступают в реакцию с такими реакти· 
вами, с которыми они в обычных условиях реагируют легко. Так, например, 
AgN03 количественно не осаждает хлор из комплексного иона [PtCl4] 2-. 

* См. А. Г. К ул ъ м ан. Общая химия. Сельхозиздат, М., 1961. 
* * См. А. М. Б у т л е р о в. Избранные работы по органической химии. 

М. - Л., 1951; Я. И. Мих ай леи к о. Курс общей неорганической химии, 
под ред. С. В. Кафтанова, А. П. Крешкова, В. И. Семишина. ИзР.·Во «Высшая 
школа», 1966. 
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Особенностью комплексных соел.инений является их интенсивная окраска. 
Цвет комплексов меняется: в широких прел.елах, захватывая все области 

ви.цимого спектра. Они в ре]!ких СJiучаях бесцветны. 
Комплексные сое.цинения м:огут быть парамагнитными н .циамагнитиыми. 

Так, например, комплекс [CoF6] 3- является парамагнитным. а [Co(NH3) 6] 3+ -
ди ам:агнитным. 

Характерна также стереохимия комплексов. 
Характер протекания реакций в комплексных соеп,инениях часто отличается 

от реакций сое,цинений первого порял;ка. 
Например, во.цные растворы KCI и NH3 не вступают в реакцию, тогл,а как при 

взаимодействии ~[PtCI4] с избытком аммиака образуется новое соел,инение: 

K2[PtCt4] + 4NH3 = [Pt (NH3) 4] С1 2 + 2КС1 
Специфичность протекания этих реакций потребовала н специальных исследова
ний, которые привели к соответствующим вывол,ам и обобщениям, сформулиро
ванным: в вине Правил и закономерностей •. 

Номенклатура комплексных соединений. Для составления на
звания комплексного соединения необходимо прежде всего устано-

~ u 

вить, входит ли в него комплексным катион или комплексныи анион. 

Название соединения, содержащего комплексный катион, начи
нается с названия лигандов - ионов внутренней сферы с суффик
сом о (например, р- - фторо, с1- - хлоро. вr- - бромо, 1- -
иодо, 0 2- - оксо, NOi - нитрита (и нитро), N03 - нитрата, 
CN- - циано, CNs- - родано, NH~ - амидо, он- - гидроксо, 
SOi- - -еульфито, so1- - сульфато, ~о;- - тиосульфато, 
со;- - карбонато, Ро1- - фосфато И др.). Если этих лигандов 
больше чем один, то их названию предшествует соответствующее 

греческое числительное: 2 - ди, 3 - три, 4 - тетра, 5 - пента, 
6 - гекса, 7 - гепта, 8 - окта, 9 - нона, 1 О - дека, 11 - ундека, 
12 - додека. 

После названия лигандов - ионов-следует название лигандов -
нейтральны:& молекул. При этом NHs называют аммин (органиче
ские амины - амино), NO - нитрозил, Н2О - аква. 

Если этих лигандов во внутренней сфере более одного, то их 
названию также предшествует греческое числительное (ди, триt 
тетра и т. д.). Затем следует название центрального иона комплек~ 
сообразователя, которое производят от латинского названия эле

мента с разл~чными окончаниями в зависимости от валентности 

центрального иона: 

валентность иона 

окончание 

1 2 3 4 5 6 7 8 
а о и е ан он ин ен 

Например, Ag+ - аргента, Fe2+ .- ферро, Fe8+ - ферри, Pt4+_ 
плате, sь0+ - стибан и т. д. 

В последнюю очередь называют ионы внешней сферы. 

• в. А. Гоповия и И. А. Федоров. Основные понятия химии компдексньrх соединений. 
Изд-во АН СССР. М .• 1961. 
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Приведем примеры: 

[Ag (NH8) 2] Cl - диамминарrентахлорид 
[Со (NH8) 4 С08 ] Cl - карбонатотетрамминкобалыихлорид 
[Pt (NH8)1> Cl] С18 - хлоропентамминплатехлорид 

В соединениях, содержащих комплексный анион, сначала также 
называют лиганды - ионы с окончанием о, и, если надо, с грече

скими названиями соответствующих чисел, затем лиганды - ней

тральные молекулы (аммин, аква и др.) с указанием числа их гре· 
ческими числительными, после чего центральный ион комплексо
образователь с окончанием, характеризующим его валентность, и 
с прибавлением суффикса ат. Вторым словом называют катион, 
образующий внешнюю сферу, в родительном падеже. 

Примеры: 

Na [Ag (CN)2 ] - дицианоаргенrаат натрия 
К4 [Fe (CN)8] - rексацианоферроат калия 
К [AuC14] - теrрахлороауриат калия. 

При названии комплексного соединения - неэлектролита валент
ность центрального иона не отмечается. 

Примеры: 

[Со (N Н8) 8 (N02) 8] - тринитротриамминкобальт 
[Pt (NH8) 2 С14] - rетрахлородиамминплатина 

Если соединение образовано к о м п л е к с н ы м к ат и о но м и 
а н ионом, сначала называется анион, а nотом катион (без учета 
валентности последнего). 

В настоящее время, кроме рассмотренной номенклатуры (Вер
нера), ~пользуются также Международной номенклатурой и проек
том Номенклатурной комиссии АН СССР и рекомендацией Научно
методического совета по химии МВ и ССО СССР и РСФСР, отличие 
которых состоит главным образом в том, что валентность централь· 
ного иона обозначается римской цифрой в скобках, а не суффиксом. 

Названия соединений, содержащих комплексные катионы с поло
жительно заряженными центральными атомами и обычными анио
нами, составляются из аниона в именительном падеже и катиона 

в родительном падеже. При этом первым называется анион, а вто" 
рым катион. Часть формулы, обозначающая весь комплексный кати" 
он с положительным центральным атомом и лигандами, заключается 

в квадратные скобки. После скобки пишутся символы аниона. 
Названия комплексных катионов с f!ОЛожительно заряженным 

центральным атомом составляются из обозначений лигандов и рус" 
ских названий элементов, после которых в случае необходимости 
в скобках указывается степень их окисления римской цифрой. 

Названия соединений, содержащих комплексные анионы, со" 
ставляются из названий катиона и аниона. При этом название ани
она (является групповым) ставится в именительном падеже, а кати" 
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она - в родительном. В формулах внача,llе пишутся символы элемен
тов катиона, а затем аниона. Комплексный анион заключается в 
квадратные скобки, в которых вначале пишется символ центрального 
атома, затем символы лигандов. 

Названия комплексных анионов составляются из корня, префик
сов и суффикса ат. Корнем является корень латинского названия 
центрального атома, перед которым (если необходимо) указывается 
степень его окисления римской цифрой в скобках. Префиксами 
указываются наличие и число лигандов. Число лигандов обозна
чают греческими числительными, которые ставят перед обозначе
нием лигандов. После названия лигандов следует степень окисле
ния Центрального атома, затем его латинское название с оконча
нием ат; последним называется катцон. 

В табл. 7 приведены названия некоторых соединений, содержа
щих комплексные катионы и анионъ1. 

Таблица 8 

Названия некоторых комплексных соединений 

Формула 
соединения 

[Cu (NH8) 4] S04 
[Со (NHs)e] Оз 

[Со (NH 8) 5 Ci] Cl2 

iCo (NHs)5 H20)C\s 

[Pt (OH)2(NHs)1]Cl2 

[Cr (Н30)в] Cl3 

Кз [Fe (CN) 6 ] 

Н4 lFe (CN)6] 

NaJ [Со (N02)0] 

К2 [PtClв] 

К2 [Pt (N02)2 Cl2] 

К [Co(NH3) 2(N02)t] 

[Pt (NH8)2 Clt] 
f Pt (NH8)s Br t] 

{Pt (NH3)t] [PtCCa] 

К2 [Sn (ОН)4] 
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Название соединения 

по номенклатуре Вернера 

теrрамминокупросульфат 
rексаммпнокобальтихлорйд 

хлоропентамминокобальти-
хлорид 

аквапентамминокобалыи-
хлорид 

rетрамминдиrидроксоплато-

хлорид 

rексаквахромихлорид 

гексацианофер.риат калия 

rсксацианоферроат водоро-
да 

rексанитритокобалыиат 
натрия 

rексахлороплатеат калия 

динитродихлороплатоат ка-

лия 

тстранитриrодиамминоко-

балыиат ка1н:1я 
тетрахлородиамминоплатина 

тетрабромодиамминоплати-
на 

тетрахлороплатоат гетрам-

ми но платины 

rетраrидроксостанноат ка-

лия 

по проекту номеиклатурной 
комиссии АН СССР 

сульфат тетрамминмеди (II) 
хлорид rексамминкобаль-

та (Пl) 
хлорид пенrамминхлороко-

бальrа (III) 
хлорид пентамминаквако-

балыа (III) 
хлорид теrрамминдиrидрок-

соплатины (IV) 
хлорид rексаквахрома (Пl) 
гексациано-(IП) ферра r 
калия 

rексациано-(П) феррат водо-
рода 

rексанитрито-(111) кобалыат 
натрия 

reкcaxлopo-(IV) пла rинат 
калия 

динитродихлоро·(П) плати-
нат калия 

диамминтеrранитро·(IП) ко-
бальтаr калия 

диамминтетрахлороплатина 

диамминтетрабромоплатйна 

теrраю:юро-(П) платинат тет-
рамминплатины (П) 

теrрагидроксо ... (II) станнат 
калия 



Наряду с приведенными выше названиями комплексных соеди
нений применяют и другие. Так, например, 

К4 [Fe (CN)6] ••••• 

Ка [Fe (CN)ol ..... 

Fe4 [Fe (CN)6] 8 •••• 

Fe3 [Fe (CN)6]2 •••• 

гексацианоферроат калия, :ш:елтая кровяная соль, фер
роцианид калия, железистосинеродистый калий 
гексацианоферриат калия, красная кровяная соль, фер
рицианид калия, железосинеродистый калий 
гексацианоферроат железа, берлинская лазурь 
гексацианоферриат железа, турнбулева синь 

Для обозначения геометрических изомеров комплексных соеди-
нений применяются частицы цис- и транс-. Так, например, изомер 

NHз)Pt(Cl называется цис-дихлородиамминплатина, а изомер 
NH3 "-Cl 

NH3"'Pt/CI 
/ , транс-дихлородиамминплатина. 

Cl 'NH3 

11. СОСТАВЛЕНИЕ J?РАВНЕНИй РЕАКЦНИt ПРОТЕКАЮЩИХ 
В РАСТВОР АХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

Химические реакции могут быть выражены уравнениями разных 
типов: молекулярными 

CdS04 + Na2S=tCdS + Na2S04 

ионно-молеку дярными 

Cd2++so~- 2Na++s2 =+CdS 2Na++so;-

ионными 

Cd2+ + s 2-= t CdS 

В последнем случае указываются только ионы, непосредственно 
вступающие в реакцию. 

Составляют уравнения реакций в такой последовательности. 
Сначала записывают левую часть уравнения в молекулярной 

или ионной форме, соединив формулы реагирующих веществ знаком 

плюс CaCl2 + Na3P04 ~ 
или 

Са2++2с1~+зNа+ Ро~~~ 

Затем, пользуясь сведениями, изложенными ранее, и зная хими
ческие свойства реагирующих веществ, записывают формулы обра
зующихся продуктов и соединяют их знаком плюс (пока не обращая 
внимания на коэффициенты): 

CaCl2 + Na3P04 ~ t Са3 (РО4)2 NaCl 
или 

Са2++ 2с1-+ 3Na+ +Ро:~ ~+Са3 (P04) 2 +Na++c1 
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Направляющей реакцией, которая смещает р-авновесие, в данном 
случае является образование осадка Са3(РО4)2 , так как соединение 
Са3(РО4)2 является малорастворимым. Его растворимость в воде 
равна 6,4 · 10-4 моль/ л. 

Напротив, NaCl хорошо растворяется в воде, его растворимость 
5,8 моль/л. 

Поэтому в данной реакции из находящихся в растворе ионов 

еа2+ и РО\- образуется осадок t Саз(РО4)2 , который в 6,4 ~'~о-4 = 
= 9062,5 раз менее растворим, чем NaCI. 

Затем подбирают соответствующие коэффициенты перед форму
лаl\1и, чтобы число а томов каждого элемента в обеих частях уравне
ния было равным 

ЗСаСI2 + 2Na8P04= t Са3 (Р04) 2 + 6NaCI 
или 

зса2+ + вс1-+ 6Na+ + 2Ро:-= + Са3 (РО4)2 вNа+ + вс1-
~онечно, нет необходимости переписывать каждое уравнение 

по нескольку раз, как это сделано нами для наглядности. Все выше
указанные операции следует производить с одним и тем же уравне

нием. 

Уравнение этой "же реакции можно записать в виде структурных 
формул 

Na-0\ 
Na-0-P=O 

/ 
Na-0 

Составление уравнений реакций получения кислот, оснований 
и cOJJeй. Кислоты могут быть получены: 

1. Действием кислоты (обычно серной) на соль 
2NaN03 + H2S04=2HN03 + Na2S04 

2. Взаимодействием оксидов неметаллов и высших оксидов неко· 
торых металлов с водой 
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3. Взаимодействием галогенангидридов с водой 

PCI5 -f- 4Н20=Н3Р04 + 5НС1 

4. Окислением кислотообразующих веществ в водном растворе 

3Р + 5HN03 + 2Н20==3Н3Р04 + 5NO 

5. Электролизом воднъ~:к. растворов солей кислородных кислот 
при соответствующих условиях. 

6. Взаимодействием некоторых неметаллов с водородом и рас
творением полученноrо продукта в воде, например, при соединении 

хлора с воJJ.ородом получается газообр&зный хлороводород, который 
при растворении в воде образует соляную кисло~у. 

Для ряда кислот имеются свои особые способы получения. 
Основания могут рыть получены: 
1. Электролизом водных растворов солей щелочных и щелочно

земельных металлов, например: К:Сl, NaCI, ВаС12 • 
2. Действием щелочей на растворимые соли соответствующих 

металлов 

FeC13 + 3№0H=Fe(OH)3 + 3NaCI 

3. Взаимодействием оксидов активных металлов с водой 

ВаО + Н20=Ва(ОН)2 
4. Действием наиболее активных ме.таллов иа воду 

2№ + 2Н20=Н2 + 2№0Н 

Соли могут быть получены: 
1. Действием металла на кислоту 

Zn + H2SO,=Ha + ZnSO, 

2. Взаимодействием кислоты с основанием 

HN03 + К:ОН=Н2О + К:N03 
3. Действием кислоты на оксид металла 

СиО + H2S04=H20 + CuS04 

4. Взаимодействием двух солей (реакция ионного обмена) 

ВаС12 + Na2C03==BaC03 -+ 2NaCl 

5. Действием кислоты на соль 
СаС03 + 2HCl=H20 + СО2 + GaCI2 

6. Непосредственным соединением металла с неметаллом 

Fe+S=FeS 

7. Соединением оксида металла с оксидом неметалла 
СаО + S03=CaS04 
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8. Действием оксида неметалла на основание 
Са(ОН)2 + С02=Н20 + СаСО3 

9. Взаимодействием металла с солью другого металла 
Fe CuS04=Cu + FeS04 

В некоторых случаях образуются кислые или основные соли. 
:Кислые соли получаются: 
1. При неполном замещении иона водорода в многоосновной 

кислоте (избыток кислоты) 

Ва(ОН)2 -f- 2Н3Р04=2Н20 Ва(Н 2Р04)2 
2. Действием многоосновной кислоты на среднюю соль 

I\2S04 + H2S04=21\HS04 

Основные соли получаются: 
1. При неполной нейтрализации основания кислотой (недоста

ток кислоты) 
Fe(OH)3 НС1==Н20 Fe(OH)2Cl 

2. При взаимодействии средней соли с основанием 
Bi(N03) 3 + 2J\OH-Bi(OH)2N03 + 21\N03 

:Кислые и основные соли могут образоваться также при гидро
лизе средних солей. 

Разумеется, здесь приведены толь.ко основные случаи химиче-
" " " ских реакции получения кислот, основании и солен. 

Упражнения 

Реакции, протекающие с образованием газов 

1. Написать в молекулярной и ионной форме уравнения реакций· 
1) * сульфил,а железа (11) с соляной кислотой; 
2) суJJьфида сурьмы (I II) с соляной: кислотой; 
3) силицила магния с серной кислотой; 
4) фосфида кальция с азотной кислотой; 
5) карбида кальция с водой; 
6) нитрида магния с водой; 
7) арсенида цинка с соляной кислотой; 
8} карбида алюминия с водойJ 
9) карбоната калия с соляной кислотой; 

10} сульфата аммоння с едким кали; 
11) карбоната кальция с азотной кислотой. 

Реакции, протекающие с образованием и растворением осадков 

При составлении уравнений реакций с образованием осадков необходимо 
руководствоваться данньzми о растворимости солей (приложения 3 н 4). 

2. Написать в молекулярной и ионной форме уравнения реакций: 
1} хлорида железа (III) с фосфатом натрия; 
2} хлорида бария с хроматом калня; 

* Звездочкой обозначены упражнения, к которым даны решения в конце 
книги. 
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3) сульфата железа (11) с едким кали; 
4) хлорида стронция с серной кислотой; 
5) нитрата кобальта (1 I) с гидроокисью бария; 
6) бромида марганца (II) с. сульфил;ом аммония; 
7) нитрата свинца с сероводородом; 
8) сульфата натрия с нитратом серебра; 
9) хлорида титана (IV) с нитратом серебра; 

10) хлорида висмута (III) с сероводородом; 
11) сульфида натрия с сульфатом никеля; 
12) нитрата свинца с хлоридом натрия; 
13) хлорида алюминия с сульфатом серебра; 
14) фосфата натрия с сульфатом алюминия; 
15) хлорида железа (I I) с фосфатом кальция. 
3. Написать ионные уравнения образования нерастворимых солей, которые 

могут получиться при взаимодействии растворов солей, взятых попарно: KCI, 
N азРО4, (NH4)2S, CuS04, Ва(NОз)2, AgNOз. 

4. ВJ>1разить ионными уравнениями реакции: 

2BiCI 3 + 3H2S- ! Bi2S3 -{-6HCI 

AIC1 3 + Na2HP0 4 + NH40H - ! AIP04 + 2NaCI + NH4Cl + Н20 
5. Закончить уравнения следующих реакций: 

Cr3+ + Ва(ОН)2 - ! Cr (ОН) 3 + Ва2+ 

Со2+ + H2S - J CoS 
6. * * Объяснить, при каких условиях происходит образование и растворение 

осадков. 

7. На основании значений величин произведеиия растворимости объяснить, 
почему в разбавленной соляной кислоте ZпS растворяется, а HgS не растворяется. 

' 

Реакции, протекающие с образованием слабых электролитов 

8. Написать в молекулярной и ионной форме уравнения реакций (в раство-
рах) между следующими веществами: 

1)* фосфорной кислотой и гидроксидом кальция; 
2) гидросульфатом натрия и едким натром; 
3) сернистой кислотой и едким кали; 
4) гидро-арсенитом натрия (однозамещенным) и едким кали; 
5) гидрокарбонатом кальция и гидроксидом кальция; 
6) гидроксидом алюминия и серной кислотой; 
7) силицидом натрия и соляной кислотой; 
8) гидрокарбонатом кальция и бромистоводород.;ной кислотой; 
9) уксуснокислой основной солью алюминия и уксусной кислотой; 

10) сернокислой основной солью хрома и серной кислотой; 
l l) цианидом натрия и серной кислотой; 
12) оксалатом калия и азотной кислотой; 
13) хлоридом аммония и гидроксидом лития; 
14) гидроксидом кальция и диоксидом углерода. 
9. Составить уравнеиия, в которых равновесие смещается в сторону образо

вания следующих слабых электролитов: HCN, H2Si03 , Н3В03 . 
10. * * Написать уравнения реакций гидролиза и указать реакцию среды 

в растворе каждой соли: 
1) сульфида рубидия; 2) ортофосфата натрия; 3) сульфата меди; 4) нитрата 

алюминия; 5) нитрата цинка; 6) хлорида магния; 7) сульфида хрома; 8) ок
салата железа. 

** Двумя звездочками при номере обозначены упражнения, к которым 
даны ответ~ в конце книги (ч. V). 
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11. Объяснить, какая соль более полно гилролизуется: 

1) (NH4) 2C03 или NH,Cl 
2) K2S или Al2S3 

12. l(акие факторы влияют на смещеиие равновесия при rи»,ролизе .той или 
иной соли? 

13. Найти вещества, при взаимодействии водных растворов которых реак~ 
ции между ними могли бы быть выражены сле~tующими ионными уравнениями: 

, 

1) С2Н30; + Н+ = НС2Н302 
2) н++он-=н,о 
3) NHt + он-= NH3 + Н10 

14. Закончить слелующие уравнения: 

1) CN-+HCI=HCN+c1-
2) Ве-(ОН)2 + 2н+ = 2Н2О + Ве2+ 

1 S. Имея в виgу возможность гидролиза получаемых прщ~уктов, закончить 
уравнения: 

1) А12(SО4)з + K2S -
2) FeC13 + (NH4 ) 2S -
3) К2СОз + Fes (SO,)a-

16. С помощью каких реакций с кислотами или основаниями нижеперечис
ленные осиовные и кислые соли могут быть перевелены в средние? 

1) MgOCl2 5) Cr2(0H)4S04 

2) Cu2(0H)2C03 6) NaH2As04 

3) BiON03 7) Fe(OH) (С2Н3 02)2 
4) Na2HP04 8) Са(Н2Р04)2 

17. Написать уравнения реакций нейтрализации соответствующих ос.нова# 
ний кислотами с получением следующих солей: 

1) фосфата кальция; 4) сульфата цинка; 
2) нитрата алюминия; 5) ~арбоиата калия. 
3) арсената кальция; 
18. Написать уравиения реакций неполной нейтрализации оснований кисло

тами (образуются кислые соли): 

1) Са(ОН)2 + НзРО4 - 3) КОН+ H2S011 -
2) NaOH + Н3Р04 - 4) NaOH + HsC03 -

19. Написать уравмения реакций образования основных солей: 

I) Bi (ОН)3 + HN03 -

2) Bi (N03) 3 + NaOH -
3) Fe (ОН)3 + HCl--... 
4) Mg (ОН)2 + HCI -

20. Закончить уравиения реакцИ'й образования среднихt кислых и основных 
солей меж).lу слелующнми кислотами и основаниями: 

I) Mg (ОН)2 + Н3РО4 - Мgз (РО4)2 
2) Cr (ОН)8 + H2S04 - Cr Н (504)2 

3) Zп (ОН)2 + H3As04 --... Zп2 (ОН) As04 
4) Mg (ОН)2 + H4Si04 - Mga (ОН)2 SiO, 
5) Са (ОН)2 + Н2СО1 _,.Са (НСОа)2 
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Реакции, протекающие с обраsовшtием комплексных ионов * 

21. Написать в молекулярной и ионной форме уравнения реакций: 
1) ролани)!а кобальта (II) с ро)!анидом аммония [Co(CNS)4]2-; 
2) цианида калия с цианилом никеля, [Ni(CN)4] 2-; 

3) хлорида меди (II) с гидроксид.ом аммония. [Cu(NH3)4] 2+; 
4) сульфата кадмия с аммиаком. [Cd(NH3) 4] 2+; 
5) иоди,uа С61Jебра с тиосульфатом натрия, {Ag(S20з)2]3-; 
6) хлорида ка)!Мия с цианидом К(Jлия. [Cd(CN)4] 2-. 
22. Зная, что комплексообразовате.лями являются ионы Ag+, Со3+, Cr3+, 

Pt4+, опреJiелить заряJI сде)!ующих комплексных ионов: 

(Ag (CN)2], [Со (CN)6], [Cr (NH3) 5 Cl], [PtCl6] 

23. ОпреJiе.лить заря,g 

1) [NH4] Br 
2) [Cu (NH3).] S04 

комплексообразователя в следующих соеJiинениях: 

3) К2 [PtCl 61 

24. Опре)!е.лить коорлинационное число и заряJI комплексообразовате.ля 
в слелующих сое)!инениях: 

1) (Ag (NH3)~] N03 4) К3 [TaCl8] 

2) [Pt ( NH3) 4 ] Cl2 5) К5 [ZrF 9] 

3) К4 [Мо (CN)'{1 

25. Написать структурные формулы: 
1) аммиаката; 4) полиrалоrенила; 
2) кристаллогиJiрата; 5) полисульфи,gа. 
3) карбонила; 
26. Написать слеl_tующие формулы в BИJie комплексных соеJiинеиий: 

l) 2KCI · PtCl4 3) Со (CN)3 • 3KCN 
2) CrCl3 • бН20 4) CuS04 • 5Н20 

27. Написать уравнения JIИссоциации иа ионы слеJiующих солей: 
1) KMgCl3 4) Na3 [Со (NОв.)6] 
2) Na3 [Ag (S:.03) 2] 5) {Cr (Н,О), Clil Cl 
3) К2 [Cd (CN)4] 

28. Объяснить, почему раствор комплексной соли 'КJ[Cd(CN),J с серовоgоро-
дом образует оса)!ОК, а со щелочью не образует. 

29. Написать выражения лля констант нестойкости с.ле)!ующих ионов: 

l) [Fe (CN)6]3- 3) [ Ag (S20 3)2] 3-

2) [Cr (NH3} 6] 3+ 

30. В чем заключается изомерия комплексных соеJiинений **. 
1) гилратиая; 4) цис - транс; 
2) ионизационная; 5) зеркальная. 
3) цоорJiинациоииая; 

* В скобках указаны комплексные ио11ь1, в сторону образования которых 
смещаются равновесия реакций. 

** См. Б. В. Не кр а с.о в. Курс общей химии. Госхимиздат, 1962, 
стр. 807-811. 



Часть 11 

ОКйСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ 

1. КАЧЕСТВЕННАЯ ХАРАRТЕРИСТИКА 
ОRИСЛИТЕЛЬВО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАRЦИй 

ОкиСJiевие и оосставовление. Связь с периодическим 
s&.Rоиом Д. И. Менделеева 

Окислительно-восстановительные процессы принадлежат к числу 
наиболее распространенных химических реакций и имеют огромное 
значение в теории и практике. 

Окисление - восстановление - один из важнейших процессов 
при роды. Дыхание, усвоение углекислого газа растениями с выделе" 
ни ем кислорода, обмен веществ и ряд биологических процессов 
в основе своей являются окислительно·восстановительными реак
циями. 

Сжигание топлива в топках паровых котлов и двигателях внут· 
реннего сгорания, электролитическое осаждение металлов, процессы, 

происходящие в гальванических элементах и аккумуляторах, вклю

чащт реакции окисления - восстановления. 

Получение простых веществ, например же~n:еза, хрома, марганца, 
никеля, кобальта, вольфрама, меди, серебра, цинка, серы, хлора, 
иода и т. д., и ценных химических продуктов, например аммиака, 

щелочей, сернистого газа, азотной, серной и других кислот, осно
вано на окислительно-восстановительных реакциях. 

Производство строительных материалов, пластических масс, 
удобрений, медикаментов и т. д. было бы невозможно без исполь
зования окислительно-восстановительных процессов. 

На процессах окисления - восстановления в аналитической 
химии основаны методы объемного анализа: перманганатометрия, 
иодометрия, броматометрия и другие, играющие важную роль при 
контролировании производственных процессов и выполнении науч

ных исследований" 
Человечество давно пользовалось окислительно-восстановитель

ными реакциями, вначале не понимая их сущности. Лишь в XVII
XVIII вв. были сделаны попытки как-то обобщить полученные 
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результаты и создать теорию окислительно-восстановительных про

цессов. 

Первой получившей широкое распространение теорией явилась 
выдвинутая в 1723 г. Шталем теория флогистона (от греческого 
слова флогистос, что значит горючий). Согласно этой теории, все 
тела, способные гореть, содержат особое вещество - флогистон, 
который из них удаляется при горении. Так, например, согласно 
теории Шталя, при накаливании железа на воздухе флогистон уда
ляется, а металл превращается в «землистое вещество» - окалину. 

Добавляя к окисленному веществу (окалине) флогистон, содержа
щийся в богатом им материале, например угле, можно получить 

" чисты и металл. 

:К концу XVIII в. получила завершение кислородная теорияt сог-
" ласно которои окисление - это процесс соединения вещества с кис-

лородом: 

2Cu + 0 2 = 2Cu0 

восстановление - отнятие от него кислорода: 
1 

Однако с развитием науки накопилось много фактов, которые 
не могли быть объяснены с точки зрения кислородной теории: 
огромное число окислительно-восстановительных процессов, проте~ 

кающих при электролизе, соединение металлов с хлором, бромом, 
серой и подобными им элементами, восстановление металлов из 
их бескислородных соединений, например: 

Mg + CuCl 2 = Cu + MgCI 2 
и др. 

Наконец, к концу Х IX и началу ХХ в. на смену кислородной 
теории пришла более совершенная - электронная теория окисли
тельно-восстановительных процессов. Разработкой и распростраw 
нением электронной теории окисления - восстановления у нас 
успешно занимались Л. В. Писаржевский, Я. И. Михайленко, 
А. М. Беркенгейм и др. 

Современная теория окисления - восстановления основана на 
следующих основных положениях: 

Окисление - это процесс отдачи электронов атомом, молекулой 
или ионом. Ес ... 1и атом отдает свои электроны, то он приобретает 
положительный заряд, например 

Са-2е--+ Са2+ 

Если отрицательно заряженный ион, например s2-, отдает 2 элект
рона, то он становится нейтральным атомом: 

s2--2e-~s 
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Если положительно заряженный ион отдает электроны, то вели
чина его заряда увеличивается соответственно числу отдаваемых 
электронов: 

Sn2+ - 2е- ~ Sn4+ 

Восстановление - это процесс присоединения электронов ато
мом, молекулой или ионом. Если атом присоединяет электроны, 
то он превращается в отрицательно заряженный ион: 

s+2е-~s2 -

Если положительно заряженный ион принимает электроны, то 
величина его заряда уменьшается, например 

Fe3+ + е- ~ Fe~a+ 
или он переходит в нейтральный атом: 

Fe3+ + зе--+ Fe 

Окислителем является атом, молекула или ион, принимающий 
электроны. 

Восстановителем является атом, молекула или ион, отдающий 
электроны. 

Следует помнить, что рассмотрение окисления - восстановле
ния как процесса отдачи и принятия электронов одних атомов или 

ионов другим (ионная связь) не всегда отраж~ет истинное положение, · 
так как в большинстве случаев происходит не nеренос электронов, 
а только смещение электронного облака связи от одного атома или 
иона к другому (ковалентная связь). 

Поэтому правильнее говорить об изменении электронной плот
ности у восстановителя и окислителя. 

В окислительно-восстановительных реакциях электронная 
плотность при :восстановлении увеличивается, а при окислении 

уменьшается. 

Таким образом, сущность окислительно~восстановительной реак
ции состоит в уменьшении электронной плотности ( оrеднении элект
ронами) восстановителя и увеличении электронной плотности (обо
гащении электронами) окислителя. 

Перераспределение электронной плотности (перестройка элект
ронных орбиталей и изменение электронного состояния участвую
щих веществ) приводит к образованию новых веществ с присущим 

r " 
им строением и химическими своиствами. 

Для составления уравнений окислительно-восстановительных 
реакций не имеет существенного значения, какая связь при этом 
образуется - ионная или ковалентная. Поэтому для простоты гово
рят о присоединении или отдаче электронов независимо от типа 

связи. 

Окислитель во время реакции восстанавливается, а воестано
витель окисляется. Окисление невозможно беэ одновременt10 про-
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текающего восстановления, и наоборот: восстановление одного 
вещества невозможно без одновременного окисления другого. По
этому каждая реакция, сопровождающаяся перемещением электро

нов, является единством двух противоположных процессов - окис

ления и восстановления. Такие реакции в настоящее время принято 
называть окислительно-восстановительными. 

Чтобы составить уравнение окислительно-восстаJ:Iовительной 
реакции, необходимо знать, от каких из участвующих в реакции 
атомов, молекул или ионов и к каким атомам, молекулам или ионам 

переходят электроны и в каком количостве. Это можно установить, 
руководствуясь периодическим законом Д. И. Менде.Леева, зная 
строение атомов и молекул и величины ионизационных и окисли

тельно'восстановительных потенциалов (приложения 5 и 6), -срод
ства к электрону и электроотрицательности. 

Переход нейтральных атомов в ионное состояние. При хими
ческих реакциях атомное ядро остается без изменения~ Химические 
свойства атомов связаны со структурой их электронных орбиталей. 
При этом решающую роль играют электроны, находящиеся на виеш
нем электронном уровне атома. Влияние на свойства атомов (и ионов) 
электронов второго и третьего снаружи уровней сказывается зна
чительно слабее. 

Как известно, электронная оболочка атома состоит из нескольких энергети
ческих уровней (их обозначают буквами К, L, М, N, О, Р и Q). Максимальное 
число 13озможных электронов на энергетиче~ком уровне определяется формулой: 

N=2n2, 

где N - максимальное число электронов на ланном уровнf:i, п - номер уровня. 
Так, первЬ1й, ближайший к ядру, уровень К (п = 1) может содержать небо

лее 2 электронов, второй уровень L (n = 2) не более 8, третий уровень М (n = 3) 
не более 18, четвертый уровень N (п = 4) не более 32 ~ т. д. Больше 32 электро
нов ни на одном из уровней не содержится. Число электронов на внешнем уровне 
не может превышать 8, а на предпоследнем 18. 

Изучение атомных спектров покаэало, чтр электроны на одном энергетическом 
уровне находятся в разных энергетических состояниях с близким, но отличаю
щимся запасом энергии. Таким об~rазом, каждый энергетический уровень подраз
деляется на несколько квантовых поJ.Ж.уровней энергии, причем число подуровней 
в каждом уровне равно номеру уровня, т. е. на 1-м уровне (2 электрона) только 
1 подуровень (s-подуровень); на 2-м ур~:>В~е (8 электронов) 2 подуровня: s-подуро
вень - 2 электрона и р-подуровень - 6 ~лектронов; на 3-м уровне (18 электро
нов) 3 подуровня: s-подуровень - 2 электрона, р-подуровень - 6 электронов и 
d-подуровень - 10 электронов; на 4-м уровне (32 электрона) 4 подуровця: s-под
уровень - 2 электрона, р-подуровень - 6 электронов, d-пол;уровень - 10 эле
ктронов и {-подуровень - 14 электронов. 

Все элементы периодической системы Д. И. Менделеева в зависимости от того, 
на каком подуровне появляется очередной электрон каж]lого после.nующего эле
мента, делятся на s-, р-, d- и {-элементы. 

В атомах s-элементов пополняется электронами подуровень s внешнего уровня. 
К s-элементам относятся элементы главных подгрупп I и II групп перио)!ической 
системы, а также BoIJ.opoд и гелий. 

В атомах р-элементов пополняется электронами ПоIJ.Уровень р внешнего 
уровня. К ним относятся элементы главных по,gгрупп III-VII, а также инертные 
элементы, кроме гелия. 
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У d-элементов происход-ит пополнение электронами d-пщ1,уровня, соседнего 
с внешним уровнем. К ним относятся элементы побочных подгрупп. На внешнем 
уровне d-элементов наход-ится 2 электрона или реже 1 (у палла.ция оба внешних 
электрона нахоl!.ятся на d-подуровне). 

У /-элементов пополняются ~лектроиами f-ПоII.уровень четвертого уровня у 
лантаноидов и пятого у актиноидов (т. е. третьего снаружи энергетического уро
вня). К ннм относятся лантаноиды и актиноиды. На внешнем уровне у ннх имеется 
2 электрона, а на пре.цпоследнем 8 или реже 9 электронов. 

Так как химические свойства элементов зависят главным образом от самых 
внешних уровней, то иэмененне числа электронов на 3-м снаружи уровне про
является очень слабо и все /-элементы по химическим свойствам похожи друг на 
друга. 

Электроны внешнего энергетического уровня (а иногда 2-го 
и 3-го, считая снаружи) являются валентными. Валентные элект
роны наиболее удалены от ядра, наименее прочно связаны с ним, 
легче всего подвергаются внешним воздействиям. 

Состав внешнего энергетического уровня атомов элементов 
периодической системы с возрастанием порядкового номера изменя
ется периодически. В зависимости от этого и химические свойства 
элементов изменяются периодически. У элементов, атомы которых 
имеют: сходные структуры и одинаковое число электронов на внеш-

" нем уровне, химические своиства оказываются сходными, хотя 

общее число электронов и заряд ядра у них различны. 
Все элементы периодической системы По химическому поведению 

и физическим свойствам можно разделить на металлы, неметаллы 
и инертные элементы (благородные газы). 

Металлы, как правило, имеют на наружном энергетическом 
уровне 1, 2 или 3 электрона *. 

В периодической таблице элементов к металлам относятся все 
элементы I" 11, 111 групп, элементы IV группы кроме С и Si, V груп
пы кроме N; Р, As, побочные группы VI и VII, VIII группа, а также 
лантаноиды и актиноиды, т. е. в периодичеекой системе подавляю
щее большинство- 82 элемента - металлы. Металлы в реакциях 
окисления - восстановления проявляют восст~новительные свой
ства, отдавая свои электроны, переходят в положительно заряжен

·ные ионы. Отрицательно заряженных ионов они практически 
не образуют. 

Атомы неметаллов на внешнем энергетическом уровне имеют 
7, 6, 5, и 4 электрона. 

1( ним относятся: элементы IV основной подгруппы - углерод 
и кремний, V основной подгруппы - азот, фосфор и мышьяк, VI -
основной подгруппы -0, S, Se, Те, VII основной подгруппы -F, Cl, 
Br, I, At. 1( неметаллам относятся, как указано выше, И и В. 

Неметаллы в реакциях в зависимости от условий могут прини
мать электроны (до октета), т. е. выступать в качестве окислителей, 

* Исключение составляют неметаллы Во,!!оро,1! и бор, инертный газ - гелий, 
а также металлы Ge, Sn, РЬ, Sb, Bi, Ро, которые на наружном уровне имеют 4t 5 и 
6 электронов. 
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и отдавать электроны, т. е. быть восстановителями. Неметаллов 
в периодической таблице всего 16. 
И нертны.е элементы (благородные газы) - это 6 эл€ментов перио

дической системы: Не, Ne, Ar, Kr, Хе, Rn. Для них характерна 
устойчивость внешних энергетических уровней (у Не на внешнем 
уровне 2 электрона, у остальных инертных элементов по 8), что 
обусловливает их химическую инертность. В обычных условиях 
атомы инертных элементов не принимают и не отдают электронов, 

т. е. не проявляют ни окислительных, ни восстановительных свойств. 

В поспеднее время установлено, что и эти элементы образуют химические 
соединения. Помимо кристаллогидратов, например Ne · 6Н20, Ar · 6Н20, получены 
Ar ·3C6Hr;OH, Rп ·ЗСl ·С6Н40Н, а также соединения Ar, Кг и Хе с хинолином. 

В 1962 г. Вартлетт показал, что ксенон окисляется PtF6 , образуя соединение 
Xe+[PtF 6}-. 

Другим исследователям прямым взаимодействием F2 с Хе удалось получить 
XeF6, XeF4 иХеF2• 

Установлено, что с фтором реагирует и ра,2!он. 

В малых периодах периодической системы с возрастанием пор яд· 
кового номера число электронов на :nнешнем уровне непрерывно 

увеличивается; в связи с этим металлические свойства - способ~ 
ность к отдаче внешних электроно:n - ослабляются, а неметалли
ческие свойства - способность k принятию :nнешних электронов -
увеличиваются. 

Каждый период периодической системы (кроме первоtо) начи" 
нается с типичного металда и заканчивается благородным газом. 

В больших периодах отдача и принятие электронов в общем 
происходит так ЖЕ:, как и :n малых периодах, с той лишь разницей, 
что металлические свойства ослабевают гораздо медленнее, так 
как в них происходит пополнение электронами не последнего элект" 

ронного слоя, а предпоследнего, у лантаноидов и актиноидов, рас-

положенных в 6-м и 7 -м периодахt даже третьеtо энергетическоtо 
уровня, считая от внешнего. Поэтому в 4-м периоде все элементы 
первой половины периода имеют на внешнем уро:nне 2 (реже 1) 
электрона и характеризуются преобладанием металлических свойств. 

У элементов второй половины 4-го периода (начиная с Cu и кон
чая Br) число электронов на внешнем уровне растет постепенно, 
как и в малых периодах, и, следовательно, металлические свойства 
постепенно ослабляются, 11еметаллические усиливаются. 

В пределах главных подгрупп по мере увеличения порядкового 
номера элемента число электронных уровней у атомов возрастает, 
внешние электроны располагаются на сравнительно большем рас
стоянии от ядра, а потому способность их в реакциях переходить 
к другим атомам, как правило, усиливается; способность же при
соединять к себе электроны других атомов ослабляется. 

При столкновении или при сближении нейтральных атомов 
один атом принимает электроны, другой их отдает. Атом, отдающий 
электроны, может перейти в состояние положительно заряженного 
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иона; атом, принимающий электроны, - в состояние отрицательно 
заряженного иона. Например: 

2Na/+c12-+ 2Na+ + 2с1-
Ва +s-+ва2+ +s2-

2AI + 3Br2 -+ 2Al3+ + 6Вr-
П о л о ж и т -~ л ь н о з а р я ж е н н ы е и о н ы образуют 

атомы всех элементов, за исключением инертных элементов * 
и фтора. 

Если на внешнем уровне атома имеется один электрон и атом 
относится к s-элементам, то он отдает, как правило, только один 

электрон и переходит в состояние однозарядного положительного 

иона. Так, щелочные металлы образуют только однозарядные 
ионы: Li+, Na+, к:+, RЬ+, cs+, Fr+. 

Если на внешнем уровне атома имеется два электрона и атом 
относится к s-э.лементам, то, как правило, он отдает сразу два элек

трона и образует двухзарядный nоложительный ион. Так, атомы II 
группы периодической системы элементов (четный ряд) образуют 
ионы Ве+, Mg2+, Са2:'", Sr2+, Ва2+, Ra2+, 

Если внешний энергетический уровень атома состоит из трех, 
пяти или семи электронов и атом относится к р-элементам, то он 

может отдавать последовательно от 1 до 7 электронов. 
Атомы, внешний уровенр которых состоит из трех электронов, 

могут отдавать один, два и три электрона. Так, алюминий образует 
ион Al3t, индий - ионы In+, In2+, Jn"3+, таллий- ионы тt+ и т1з+. 

Атомы, внешний уровень которых состоит из пяти или семи 
электронов, как, например, азот и хлор, образуют несколько 
ионов **. 
У атомов, внешний уровень которых состоит из четного числа 

(четырех, шести или восьми) электронов, электроны отрываются 
парами. Напри~ер, атом олова, внешний энергетический уровень 
которого состоит из четырех электронов, образует ионы Sn2+ и Sn4+. 
У d-элементов в первую очередь отрываются электроны внешнего 

уровня, затем электроны соседнего с внешним уровня, пока в нем 

не останется восемь электронов. 

У /-элементов (лантаноиды и актиноиды) в первую очередь отры
ваются электроны внешнего уровня, затем соседнего с внешним 

и, наконец, третьего) считая от внешнего уровня. Лантаноиды, как 
правило, образуют трехзарядные ионы. Кроме того, Се, Pr, Nd и ТЬ 
в некоторых соединениях образуют четырехзарядные ионы, а Srn, 
Eu и Gd ...- двухзаР.яд'ные ионы. 

Актиноиды в соединениях могут проявлять следующие валент
ности: Th - 3, 4; Ра - 3, 4, 5; U - 3, 4, 5, 6; Np - 3, 4, 5, 6; Pu -

* В опре).!еленных условиях инертные элементы также могут образовать 
положительно заряженные ноны. 

** Элементарные ионы в свобо).!ном состоянии известны типов 3-,_ 3 2-, 31-t 
Э2+, 33+, Э4+. Например, в растворе мы имеем ионы NO;, N03, so~-, so1-, Cro~-, 
Mn04,", в не N8+, N6+, S4+, sв+, Cr8+, Mn1+. 
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3, 4, 5, 6; Ат - 2t 3 (4), 5, 6; Ст - 3, 4; Bk - 3, 4; Cf - 3; Es - 3; 
Fm-3; Md-3. 
О т р и ц а т е л ь н о з а р я ж е н н ы е и о н ы образуются 

" за счет того, что атомам, внешнии уровень которых состоит из пяти, 

шести и се~и электронов (неметаллы), легче присоединить еще не
сколько электронов до восьми на внешнем уровне, чем отдать их. 

Например: 

Na+F-+Na+ +F-
21( + Se -+ 2к+ + Se2-

Sr + Cl2 -+ Sr2+ + 2с1-
Атомы, внешний уровень которых содержит один, два и три 

электрона, отрицательно заряженных ионов не образуют*. Чтобы 
" " " пополнить свои наружным слои до восьми, они должны притянуть 

пять, шесть и семь электронов, что, естественно, труднее, чем поте-

рять один, два, три электрона. " 
Нетрудно установить, что 
а) наиболее энергично притягивают электроны, при прочих 

" равных условиях, те атомы, внешнии уровень которых состоит 

из семи электронов, т. е. те атомы, которым до полного заполнения 

внешней электронной оболочки достаточно притянуть один избыточ
ный электрон; 

б) наименее энергично притягивают электроны те нейтральные 
атомы, внешний уровень которых состоит из четырех электронов, 
т. е. атомы, которым для образования октета необходимо еще че
тыре электрона; 

в) чем больше радиус атома, тем избыточные электроны удержи
ваются слабее. 

Следует еще раз подчеркнутьt что положительно заряженные 
ионы образуют металлы; отрицательно заряженные ионы образуют 
неметаллы; атомы инертных газов в обычных условиях ни положи-

Таблица 9 

Изменение числа электронов на внешнем уровне атомов 
в процессе реакций окисления - восстановления 

Порядковый Строение злек- Строение злек-
Элемент номер тронной оболочки Ион тронной оболочки 

атома ион.а 

Na 11 2:8:1 Na+ 2:8 
Mg 12 2:8:2 мgа+ 2:8 
Al 13 2:8:3 А13+ 2:8 
Si 14 2:8:4 
р 15 2:8:5 
s 16 2;8:6 52- 2:8:8 
Cl 17 2:8:7 с1- 2:8:8 
Ar 18 2:8:8 

* Исключение составляют во).!оро,2! и бор, которые образуют отрицательно 
заряженные ноны. 
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тельно, ни отрицательно заряженных ионов не образуют (табл. 9, 
10). 

Таблиц а 10 

Окислительно-восстановительная способность атомов и ионов 

Макси!\fаJJьное число 

А-rом или ион 
С1'роение электрон-

ной обсrлочки о1'даваемых приобре1'аемых 
эл е~пронов э,1ектроноJJ 

Na 2:8:1 1 о 
Na+ 2:8 о 1 
Mg '). 8. 2 

'-' . . 2 о 
Mg2+ 2:8 о ') .... 
Al 2:8::3 3 о 
Al3+ 2:8 о 3 

Энергия ионизации и сродство к электрону. В химических 
реакциях поведение атомов и ионов в значительной мере зависит 
от того, насколько прочно у них электроны удерживаются на своих 

уровнях. Электроны связаны с ядром энерrией, величина которой 
зависит от того, на каком уровне расположены электроны. Чем выше 
уровень, на котором находится электрон, тем меньше энергия связи. 

Чтобы оторвать электрон от ядра, нужно затратить энергию, 
превышающую энергию связи. Мерой энергии электронов в различ· 
ных атомах может служить энергия ионизации (потенциал иониза
ции), т. е. то количество энергии, которое необходимо затратить, 
чтобы оторвать электрон от атома и удалить его из сферы влияния 
положительно заряженного ядра. Величины потенциалов ионизации 
определены различными методами и приведены в приложении 5. 

Потенциалы ионизации выражают в электронвольтах (эв) и.Ли 
в кдж/г-атом. Различают потенциалы ионизации первого элект
рона (/ 1) (т. е. количество энергии, необходимое для отрыва от атома 
первого электрона), второго электрона(/ 2) (т. е. количество энергии, 
необходимое для отрыва электрона от одновалентного положитель
ного иона), третьего электрона (/ 3) и т. д. 

Потенциал ионизации зависит в основном от величины заряда 
ядра и радиуса атома. Чем больше радиус атома, тем слабее притя
гивается электрон к ядру, а следовательно, и меньше энергии необ
ходимо затратить на отрыв электрона и превращение атома в поло

.1кительный ион. Потенциалы ионизации для элементов второго 
периода приведены в табл. 11. 

Из таблицы видно, что наиболее трудно первый электрон отры
вается от атома инертного элемента, имеющего стабильные) закон
ченные энергетические уровни. Второй электрон труднее всего 
оторвать от атомов элементов 1 группы, третий ~ от атомов элемен
тов II группы, так как в этих случаях отрываемый электрон при
надJiежит к законченному энергетическому уровню. Наоборот, 
очень легко отрывается первый электрон от атомов щелочных метал
лов, у которых он является единственным валентным электроном, 
дающим начало новому электронному слою. 
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Таблица 11 

Потенциалы ионизации / 1 и радиусы атомов элементов 
второго пер.нода 

Элсмен-r Li Ее в с N о F Ne 

Радиус атома, А 1,55 1, 13 0,91 0,77 0,71 0,66 0,64 1,60 
Энергия ионизации, 5,39 9,32 8 29 

' 
11,26 14,53 13,61 17,41 21,56 

эв 

Если у атомов легче всего отрывается первый электрон, то для 
каждого следующего электрона энергия ионизации растет, так как 

свободный заряд иона, притягивающего электроны, при этом увели
чивается. Поэтому всегда J1<I2<J3<J4 и т. д. 

В периодах, как правило, ионизационный потенциал увеличи
вается слева направо, при этом восстановительные свойства элемен
тов (атомов) уменьшаются, а окислительные возрастают. 

В пределах одной и той же главной подгруппы (как правило) 
электрон связан тем слабее, чем больше порядковый номер элемента. 
Это видно из энергий ионизации щелочных металлов (табл. 12). 

Т а б л н ц а 12 

Потенциалы ионизации /1 щелочных металлов 

Элемент Li Na к RЬ Cs Fr 

Радиус атома, А 1,55 1,89 2,36 2,48 2,68 2,80 
Энергия иониза- 5,39 5,14 4,34 4,17 3189 -

ции, эв 

Величина энергии ионизации зависит не только от заряда ядра 
и радиуса атома, но и от воздействия, вызванного волновыми свой· 
ствами электронов. Так, энергия ионизации элементов в побочных 
подгруппах периодической системы меняется незакономерно и с рос
том заряда она обычно не уменьшается, как в главных подгруппах, 
а растет. 

Различное изменение потенциалов ионизации главных и побоч
ных подгрупп можно объяснить следующим образом. 

У атомов элементов главных подгрупп по мере увеличения поряд
кового номера увеличивается радиус атома, т. е. расстояние отры

ваемых электронов от ядра, а следовательно, ослабляется связь 
этих электронов с ядром и поэтому уменьшаются потенциалы иони

зации. 

Кроме тоЕо, у s- и р·элементов на предпоследнем уровне нахо
дится 8 (s2p6

) или 18 (s2p6d10) электронов, которы~ сильно экрани
руют заряд ядра. В этом случае величины потенциалов ионизации 
обусловливаются состоянием внешних электронов. 
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У атомов побочных подгрупп (d-элементов) наблюдается более 
сложная зависимость, вследствие того, что у них на последнем 

уровне находится, как правило, 2 (реже 1) электрона, а соседний 
с наружным уровень (так называемый d-подуровень) является 
незавершенным, что сказывается (хотя и непоследовательно) 
на увеличении потенциалов ионизации сверху вниз, так как d-элект
роны слабее экранируют заряд ядра. 

В побочных подгруппах при переходе от одного элемента к дру
гому (в порядке увеличения заряда ядра) потенциалы ионизации 
относительно мало изменяются, так как радиусы их атомов сравни

тельно медленно уменьшаются. 

Наряду с энергией ионизации характерным свойством атома 
является сродство к электрону - величина энергии, выделяемая 
(или поглощаемая) при соединении атома с электроном, т. е. энергия 
реакции: 

где Е - атом, е - электрон; Е- - отрицательный ион. 
При присоединении двух и более электронов к атому энергия 

отталкивания больше, чем энергия притяжения. Поэтому сродство 
атома к двум и более электронам всегда отрицательно. 

Сродство к электрону выражают обычно в электронвольтах (эв) 
или кджJг-атом. 

В табл. 13 приведены величины сродства некоторых аТомов 
и молекул к электрону. 

Таблиц а 13 

Сродство атомов и молекул к электрону 

Атом 
1 

Е, 96 ] Атом 
1 

Е. 96 ~ .Молекула Е, 98 

н 0,747 р 0,77 Hs -0,72 
Li 0,82 о 1,47 02 0,87 
Na 0,47 ot2e- -6,76 Cl2 :::::;;1, 7 о 
Си 2,4 2,33 С02 ,...,_,з,8 

Ве -0,19 st2e- -3,47 N02 1,62 
Mg -0,32 1, 7 
в 0,33 F 3,58 
Al 0,52 Cl 3,81 
с 1,24 Br 3,54 
Si 1,46 1 3,29 
N 0,05 Не 0,19 

N +зе- -23)7 № {},57 

Из приведенных данных видно, что атомы галогенов, в осоrен
ности фтор и хлор, имеют большое сродство к электрону, т. е. они 
весьма энергично притягивают недостающие (до октета) электроны. 

Наиболее легко присоединяют электроны те атомы, которые 
имеют на внешнем слое 7, 6, 5 или 4 электрона и достраивают орбиту 
до вос11миэлектронной, т. е. приобретают конфигурацию инертных 

68 



элементов. Наиболее легко отдают электроны те атомы, у которых 
на внешнем уровне имеется 1, 2, 3 электрона, и после этого остается 
также восьмиэлектронная оболочка. 

Не следует, однако, считать, что атом тем легче присоединяет 
электроны, чем прочнее удерживает свои собственные электроны, 
т. е. что сродство к электрону тем больше, чем больше потенциал 
ионизации / 1. Такой зависимости нет, так как на соотношение вели
чин сродства к электрону и потенциалов ионизации сильно влияет 

структура электронной оболочки атома. Это можно наблюдать 
у атомов инертных элементов, потенциал ионизации которых очень 

" велик, так как их энергетические уровни очень устоичивы, однако 

по той же причине их сродство к электрону очень мало. 
Сродство к электрону определяется положением элемента в пери· 

" одическои системе. 

В периодах слева направо величины сродства к электрону воз
растают, в подгруппах сверху вниз они, как правило, уменьшаются. 

Таким образом, потенциал ионизации может служить мерой 
" восстановительнои активности элементов; чем меньше потенциал 

ионизации атома, тем более сильным восстановителем он является, 
и, наоборот, чем больше потенциал ионизации, тем слабее восстано· 
вительная активность атома. 

Сродство к электрону служит мерой о к и слит ел ъ ной 
с п о с о б н о с т и атома: чем больше сродство атома к электрону, 
тем более сильным окислителем он является, так как наиболее 
легко присоединяет электрон. 

Атомы металлов не принимают электроны; напротив, атомы 
неметаллов способны присоединить электроны. Причем, срод· 
ство к электрону у них тем больше, чем ближе к инертному элементу .,, 
неметалл в периодическои системе, т. е. в пределах периода неметал-

лические свойства усиливаются слева направо. 
В реакциях окисления - восстановления отдача каким~либо 

атомом электрона, т. е. реакция окисления, рбязательно должна 
сопровождаться присоединением электрона к какому-либо другому 
атому, т. е. реакцией восстановления. Иначе говоря, реакция окис
ления - восстановления протекает только в том случае, когда 

суммарный энергетический эффект является положительным, 
т. е. если в результате перехода электрона от одного атома к др)· 

гому получится выигрыш энергии. 

Разумеется, положительно заря2кенные ионы обладают ~род
ством к электрону. При присоединении электрона к положительно 
заряженному иону выделяется энергия в количестве, равном потен

циалу ионизации с обратным знаком. Отрицательно заряж:.енные 
ионы, теряя электроны, приобретают энергию, равную по величине 
сродству к электрону. 

Отсюда можно сделать следующий вывод: реакция может прои-.,, 
зоити лишь в том случае, если сродство к электрону окислителя 

больше, чем потенциал ионизации восстановителя. 
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Для оценки способности элементов к присоединению и отдаче 
электронов в химии введено понятие электроотрицательности эле~ 

менгпа (Х), под которой понимают сумму потенциала ионизации 
атома (/) и его сродства к электрону (Е), т. е. Х =l+E. 

Ниже приведены величины электроотрицательностей некоторых 
элементов, причем электроотрицательность лития принята равной 

единице: 

Li -1 
Na-0,9 
к -0,8 
Rb-0,8 
Cs 0,7 

N -3 
р ~21 

' As ~2 
Sb--1,8 

Ве 1,5 
Mg- l,2 
Са -1 
Sr -1 
Ва -0,9 

в 2 
Al - 1,5 
Sc -1,3 
у -- 1,3 

н -21 
' с -2 5 
' Si - 1,8 

Ge - 1,7 
Sn 1,7 
РЬ - 1,6 

F -4 о -3,5 
s -2,5 
Se --2,4 
Te-2,l 

Cl 3 
Br-2,8 
I -24 

' 
Из приведенных данных видно, что относительная электроотри· 

цательность в периоде растет с увеличением номера элемента, 

в группе, наоборот, - уменьшается. 
Чем больше величина электроотрицательности элемента, тем 

сильнее его окислительные (неметаллические) свойства, и, наоборот, 
элемент, имеющий наименьшее значение электроотрицательности, 
наиболее активно проявляет восстановительные свойства. 

Пользуясь значениями электроотрицательности элементов, легко 
определить направление перехода электронов в реакциях, наприме р 

2e-

I -1 
H2+F2=2HF 

1 -- 1 
2Na + Н2 = 2NaH 

1 -- 1 

2Al + ЗS = Al2S8 

В первой реакции электроотрицательность водорода 2, l, а фтора 
4. Разница между этими величинами относительно велика (4 - 2, 1 = 
= 1,9). Следовательно, при взаимодействии водорода с фтором 
переход электронов будет направлен от водорода к фтору, т. е. водо· 
род окис-\Iяется, а фтор восстанавливается. 

Во второй реакции электроотрицательность натрия 0,9, а водо· 
рода 2, 1; поэтому в данном случае водород выступает уже в роли 

" окислителя, т. е. принимает электроны, а натрии, проявляя восста· 

новительные свойства, - отдает их. 
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В третьей реакции электроны перемещаются от алюминия к сере, 
так как электроотрицательность алюминия меньше, чем серы. 

Валентность и степень окисления. Валентностью элемента 
называется свойство (или способность) его атомов присоединять 
к себе (или замещать в молекулах сложных веществ) определенное 
число атомов другого элемента. 

В соединениях с ионной связью валентность равна числу элект
ронов, отданных или присоединенных атомом при превращении 

его в ион. 

Валентность в ковалентных соединениях равна числу электрон
ных пар, участвующих в образовании связи. Следовательно, валент
ность элемента определяется числом электронов, участвующих 

в образовании химических связей. Часто валентность элементов 
сравнивают с валентностью водорода, принятой за единицу. Напри
мерt в бромоводороде HBr бром одновалентен; в аммиаке NH3 азот 
трехвалентен; в метане СН4 углерод четырехвалентен. Нередко 

" валентность элементов определяют и из их кислородных соединении. 

Например, в диоксиде кремния Si02 кремний четырехвалентен, 
в триоксиде хрома Cr03 хром шестивалентен, в тетраоксиде рутения 
Ru04 рутений восьмивалентен. 

Валентность по водороду меняется от l до 4 (HF, SiH4), а по кис
лороду от 1 до 8 (Na20,' Os04). Между валентностью В, атомным 
весом А и эквивалентом Э существует зависимость, выражаемая 
соотношением: 

А 
В=э· 

Валентнgсть некоторых элементов - величина постоянная. 
Так, например, натрий во всех соединениях одновалентен, цинк -
двухвалентен, лантан - трехвалентен и т. д. Для целого ряда 

u 
элементов валентность изменяется в зависимости от условии проте-

кания процесса. Например, олово может быть двух- и четырех
валентным, медь одно-, двух- и трехвалентной, сера двух-, четырех
и шестивалентной. 

Нередко валентность для наглядности обозначают соответству
ющим числом черточек между символами элементов и пользуются 

структурными формулами. Число черточек равно числу единиц 
валентности. Атомы в молекуле связываются между собой так, 
что на определенное число единиц валентности одного элемента 

приходится такое же число единиц валентности другого элемента. 

Приведем примеры структурных формул; 

HCl NH3 СН4 
H-Cl Н Н 

1 1 
N Н-С-Н 

/"' 1 
н н н 
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Эти формулы с точки зрения ковалентной связи можно предста-
вить и так: н Н 

H:Ci: H:N: Н:с:н 
й й 

Валентная черточка, принятая в обыкновенных структурных 
формулах, соответствует одной электронной паре ковалентной связи. 
Химическая связь между двумя атомами в молекуле, осуществля
емая одной парой электронов, называется одинаµной (или простой). 

Структурные формулы окиси бария, двуокиси серы и этилена 
Иl\fеЮТ ВИД: S Н Н 

Ва==О / ~ ~С=с/ 
о о н/ ""н 

Здесь связь Ва =0, 0= S и С= С является двойной (бинар" 
ной). 

В цианистоводородной кислоте имеется одна тройная связь 
и одна одинарная, а в ацетилене - одна тройная и две одинарные: 

H--C=N Н-С-С-Н 

Структурную формулу азотной кислоты изображают так: 

+~о 
H-0-N~ 

"о 
Вследствие перехода электрона от атома азота к атому кислорода 
у атома азота появляются четыре неспаренных электрона, способ· 
ных образовать четыре химических связи. 

В молекуле азотной кислоты атомы кислорода, связанные только 
с азотом, равноценны, поэтому и возможност.ь перехода электронов 

к каждому из них одинакова. Отсюда более точно строение HN03 
выражает следующая структурная формула: 

о 
H-0-N/ 

~о 
Из этой формулы видно, что четвертая связь разделена поровну 
между атомами кислорода. 

Детальное изучение структуры молекулы HN08 показывает, 
что она имеет следующее строение: 
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Электронное строение N20 5 аналогично HNQ3 : 

о~ /о 

/·-N-0-N-~ о ~о 

В соединениях, содержащих водород и кислород, атомы водо
рода, способные в реакциях замещаться на металл, как правило, 
связаны с центральным атомом не непосредственно1 а _ через 
кислород. ВоЩJуг центрального атома, обладающего высшей валент
ностью, пишут столько черточек, каково число, выра}кающее 

валентность, после чего через кислород присоединяют атомы водо· 

рода, а затем к свободным черточкам, ее.Ли таковые окажутся, 
присоединяют атомы кислорода. 

Приведем структурные формулы следующих кислот 

Н2СО3 НР03 

Н-0-
"С==о 

Н-0/ 

Н4Р2О1 
Н-0 0--Н 

1 1 
О=Р-0-Р=О 

1 1 
Н-0 0-Н 

H2S20 8 

о о 

11 11 
I-I-O-S-0-0-S-O-H 

11 11 
о о 

Н2С2О4 
о 

cJ 
"'-о-Н 

- с~о 
"о-н 

Н3Р04 
0-Н 

1 

Н-0-Р=О 
1 
0-Н 

н-о""-s/о 
н-о/ ~о 

H2S00 

о 

11 
H-O-S-0-0--H 

11 
о 

Н2С4Н406 
о 

/ 
С-0-Н 

1 
С-НОН 

! 
С-НОН 

6/0 
"'-о-н 
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Электронное строенйе некоторых из этих кислот выразится форму· 

лами: :О-Н 

1 

с 

~"'-.. 
угольная кислота 

:О :0-Н .. . . 
Н :0-Н 

1 1 .. 
:0--S ~о: i .. серная кислота 

:О: 
.. 

Н :0-Н 

1 1 •. 
:0-Р~О: 
• . 1 •. 

фосфорная ортокислота 

Н-0: .. 
В таких кислотах, как, например, в фосфористой Н8РО8, фос

форноватистой Н8РО2 и некоторых других, часть атомов водорода 
связана непосредственно с центральным атомом: 

н-о~ /н н-о"' /н 
/р, /,/р"' 

Н-0 ~'О 01' "-Н 

Эти атомы водорода в химических реакциях не замещаются 
атомами металлов. Этот пример показывает, какое большое значение 
имеют структурные формулы. 

Приведем примеры структурных формул нормальных и кислых 
" солен: }\2SO • CaSO 

4 
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к-о,, /о /о"-.. /о 
/s~ са, /s~ 

К-О 'XQ "'-О ~о 

NaHS04 Na2HP04 

H-O"s/o Na-O"p/0-H 

Na-o/ ~о Na-o/ ~о 
Структурные формулы двойных солей: 

СаОС1 2 KLiS04 

,0-Cl 1\-0" ~О 
Са/ S" 

'-с1 Li-0/ ~ 

Na2NH4P04 

Na-0"-.. 

Na-0 )Р=О 
Nн.-о/ 



Структурньrе формуль1 щелочеИ и основании имеюt йид: 

NaOH Ва(ОН)9 

Na-0-H 

Cu(OH)2 

0-Н 
cu/ 
"'о-н 

0-Н 
ва/ 
"'о~н 

Al(OH)8 

/0-Н 
AI-0-H 
"'о-Н 

Структурные формулы основных солей, если они образованы 
при неполной нейтрализации гидроксидов (с валентностью от 2 
и выше), можно составить, исходя из структурных формул исхо.z:.· 
ных веществ 

Структурные формулы основных солей: 

Ba(OH)Cl Bi(OH)2N08 

0-Н /0-Н 
ва/ Bi-0-H #о 

"'с1 "'o-N С 
~о 
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<;.труктурные формулы соединений дают более полное представ
ление о рассматриваемых веществах, чем обычные, так как они 
показывают не только, из каких атомов состоит та или иная моле

кула, но и как эти атомы связаны между собой *. 
Структуру веществ стало возможным изучить на основе теории 

химического строения веществ А. М. Бутлерона (1861). 
Основываясь на этой теории и периодическом законе Д. И. Мен

делееваt можно сказать, что химические свойства молекул, прояв-
... 

ляющиеся при химических реакциях, определяются природои эле-

ментарных составных частей (атомов), количеством их и химическим 
строением, а также свойствами среды (природа растворителя" агре
гатное состояние и др.) и внешними условиями. 

Разумеется, молекулы разного состава и строения обладают 
различными химическими свойствами. Например, водород энергично 
взаимодействует с газообразным кислородом, тогда как хлороводо
род окисляется газообразным кислородом лишь при нагревании. 
Следует учитывать также и то, что на химические свойства молекул 
оказывает влияние порядок и последовательность соединения атомов 

между собой. Известны, например, два соединения, молекулы кото
рых имеют химическую формулу. С2Н60, но различную последова
тельность связей атомов: СН8 - СН2 - ОН и СН8 - О - СН3 • 

Первое вещество (этиловый спирт) легко реагирует с натрием 

в то время как второе (диметиловый эфир) совсем не взаимодейст
вует с ним. Объясняется это различным влиянием атомов, непо
средственно соединенных с водородом: свойства атома водорода 
в этиловом спирте (в связи О - Н) иные, чем в диметиловом 
эфире (в связи С - Н). 

Примером взаимного влияния несоединенных друг с другом 
атомов могут служить молекулы фосгена и дихлорметана. В моле

Сl 
куле фосгена О=С( под влиянием кислоро.в,а (О) атомы хлора (Cl) 

'Cl 
Н Cl 

замещаются значительно легче, чем в дихлорметане "/с( . 
Н 'Cl 

Объясняется это также тем, что связи С - Cl в молекуде фосгена 
имеют иную прочность и характер, чем в молекуле дихлорметана. 

Периодический закон Д. И. Менделеева и теория химического 
строения А. М. Бутлерова дали возможность систематизировать 

" существующие химические соединения и предвидеть многие свои~ 

ства молекул, исходя из свойств образующих их атомов. 

* Традиционное структурное изображение :молекул часто не точно пока
зырает элеитронное строение. 
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Степень окисления. Валентность ne учитывает электроотрица
тельность атомов, соседних с данным, и не имеет знака. Но в соеди
нении электроны, образующие химическую связь, смещены к атому, 
имеющему большую электроотрицательность, и, следовательно, 
данный атом приобретает определенный заряд. 

Для характеристики атома в молекуле введено понятие о степени 
окисления. Степень окисления отдельных атомов, образующих 
молекулу, получается, если заряды атомов распределяются так, 

что их валентные электроны оказываются принадлежащими более 
электроотрицательному из них *. Иначе: степень окисления атома 
в молекуле есть тот электрический заряд, который мог бы возник
нуть у атома, если бы общая электронная пара двух атомов раз
личных элементов была бы полностью смещена к более электроотри
цательному атому. А электронная пара, принадлежащая двум 
атомам одного и того же элемента, была бы поделена пополам * *. 

Степень окисления (английский термин oxidation number 
буквально - «окислительное число») выражает величину электри
ческого заряда данного атома и основывается на предположении, 

что электроны в каЖдой связи в молекуле (или ионе) полностью 
принадлежат более электроотрицательному атому * * *. В качестве 
синонима к термину «окислительное число атомов» встречается 

название «Электрохимическая валентность». Таким образом, под 
степенью окисления атомов в соединениях понимается заряд иона 

u 

элемента, вычисленным исходя из допущения, что молекула со-

стоит только из ионов****. 
Кислород в соединениях проявляет главным образом степень 

окисления, равную-2 (в OF2 и пероксидах М202 степень окисле
ния кислорода равна +2 и -1). Для водорода характерна сте
пень окисления +1, но встречается и-l (в гидридах металлов). 

Принимая во внимание, что молекулы электронейтральны, 
.пегко определить степень окисления элементов в них. Так, напри~ 
мер, в соединениях K2S, K2S03 и K2S04 степени окисления серы 
равны соответственно -2, +4 и +6; марганец в KMn04 , K2Mn04 , 

Mn02, Mn20 3 , MnO имеет степени окисления 1-7, +6, +4, +з и +2. 
Хлор в виде простого вещества С12 и в соединениях с другими эле
ментами (NaCl, НОС!, НС102 , С102 , НС103, Cl20 6 , НС104) проявляет 
соответственно следующие степени окисления: О, -l, +1, +з, +4, 
+5, +6, +1. 

Если молекула образована за счет ковалентной связи, как, 
например, S02 , степень окисления более электроотрицательного 
атома обозначается со знаком минус, а менее электроотрицатель· 

* См. Г. Рем и. Курс неорганической химии. Изд. XI, под ред. чл.-корр. 
АН СССР А. В. Новоселовой. ИЛ, 1963. 

** См. К. В. А ст ах о в. Галогены. М., 1962. 
*** См. Л. П о ли н r. Общая химия. Изд-во «Мир», М., 1964. 
**** См. М. Х. К ар а петь я н ц, С. И. Др а к ин. Строение ве

щества. Изд-во «Высшая школа», М., 1967. 
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нога атuма - со знаком плюс. Так, в S02 степень окисления серы 
+4, а кислорода -2. 

Степень окисления элемента в свободном состоянии, т. е. в 
о (1 о о 

виде простых веществ, равна нулю, например 0 2 , Н2 , Na, С. В сое-
динениях HN03 и H2S04 степень окисления соответственно равна 
+5 и -r-6. В ионе аммония NH; ковалентность атома азота равна 4, 
а степень ОJ{Исления -3. 

Для комплексных соединений обычно указывают степень окис
ления центрального нона. Например, в I(зfFe(CN)6l, [Ni(NH3) 6]S04 

и K2[PtCl 6l степень окисления железа равна +3, никеля -t-2 и плати
ны +4. 

Степень окисления может быть и дробным числом; так, напри
мер, если в Н2О и Н2О~ для кислорода она равна -2 и -1, то в К02 
и КО3 она соответственно равна -1/2 и -1/3. 

Степень окисления нередко не равна валентност~ данного эле
мента. Например, степень окисления селена в виде простого вещества 
равна О, оалентность в основном состоянии Se равна 2, а в возбуж
денном может быть 2, 4 и 6. 

В органических соединениях - метане СН4 , метиловом спирте - , 
СН30Н, формальдегиде СН20, муравьиной кислоте НСООН, а также 
в двуокиси УГJ:\ерода степени окисления углерода соответственно 

равны-4, -2, О, +2, ~j-4, тогда как валентность углерода во всех 
указанных ве1цествах равна четырем. 

Понятие о степени окисления, хот.я и является формальным и 
часто не характеризует настоящее состояние атомов в соединениях, 

тем не менее очень полезно и удобно при классификации различ
ных веществ и при рассмотрении окислительно-восстановительных 

процессов. Зная степень окисления атома данного элемента в сое
динении, можно определить, восстановителем или окислителем 

является это соединение. Так, например, элементы шестой главной 
подгруппы - сера, селен и теллур в своей высwей степени окисле
ния +6 в соединениях H2S04 , H2Se04 , Н6 Те06 являются только 
окислителями (и относительно сильными). 

В отличие от атомов в степени окисления +6 1 атомы элемен
тов в n ромежуточной степени окисления-: 4 в сqединени_ях 
типа Н~Э03 могут быть в зависимости от условий как восстанови
телями, так и окислителями, при этом I-I2S03 является главным 
образом восстановителем. 

Сера, селен и теллур в низшей степени окисления -2 в соеди
нениях H2S, H2Se и Н2 Те проявляют только восстановительные 
свойства. Таким образом, мы видим, ч10 рассмотренные атомы 
элементов в степени ОI{Исления +6 проявляют аналогичные свойства 
и значительно отличаются от атомов, находящихся в степени окис

ления +4 или тем более в степени окисления -2. Это относится 
к другим главным и побочным подгруппам периодической системы 
Д. И. Менделеева, в которых элементы проявляют различную сте
пень окисления. 
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Понятие о степени окисления особенно плодотворно при состав
лении уравнений окислительно-восстановительных реакций. Окис
ление какого-либо атома в молекуле характеризуется повышением 
его степени окисления и наоборот восстановление атома - умень
шением его степени окисления (см. схему). 

Иамеиеиие степени окисления атомов в реаулыате 
окиспитепьно·восстаиовитепьных реакциА 

Степень окисления 

+8 +8 +8 Ru04, OsF8 

о:: +1 о:: кс{о4 ::s:: ::s:: 
::с:: +6 

::с:: 
+в Q.) H2S04 Q.) 

i:::: i:::: u +5 u 
+Б ::s:: КС103 ::s:: 

~ Q.) ~ +4 
о +4 ::s:: о Mn02 Q.) ::с:: ::s:: 

::s:: ::s:: Q.) stз2Sз - - +з i:::: ::с:: ....... Q.) - Q.) ~ Q.) 
t:::: о t:::: +2 

!:;: +2 Q.) CuSe u Q.) :::: ~ 
::s:: ~ ci:;:J u +1 
~ u +1 Е--< LiF 
о 

u Q.) Q.) u ..... 
о ::s:: о - о ::с:: S8 ::с:: (:О 

Q.) Q.) 

s -1 - l 
:т -1 AgCl, N a2S2 ::s:: ..c:i 
i:::: ::с:: -2 
а; -2 Q.) CdSe ~ ~ 
~ ~ 

-з -з 

-3 NH3, РН3 
~11 1 

4 -4 
СН4, SiH 4 

Спедовате~льно, окислительно-восстановительные реакции 

" 
со-

провождаются изменением степенен окисления атомов или ионов. 

Например, в реакции 

+4 -t 7 

5Na2Se03 -[- 2KMn04 ЗН2SО,1 == 
~6 +2 

=== 5Na2Se04 K2S04 -/-2MnS04 + ЗI-I 20 
селен в степенп окисления +4 (в соединении Na2Se03 , точнее Se023) 
является восстановителем; он окислился, и степень окисления его 

+6 
повысилась до +е (Na2Se04), перманганат калия (точнее Mn04) 
является окислителем, марганец в степени окисления +1 восста
новился, и его степень окисления уменьшилась до +2 (Mn2+). 

Приведем несколько примеров: 
-'-:t +4 +; 4 2 

NaN02 + РЬО2 H2S04 == NaN03 +~ PbS04 + Н2О 
_Lli) о .l..!j -1 

МпS04 2Br2 + 8NaOH = Na2Mn04 + 4NaBr Na2S04 4Н20 
+2 +1 +8 -1 

2Со (ОН)2 + NaCJO + Н20=2Со (ОН)3 -1- NaCI 

Ниже, в табл. 14, приведены степени окисления элементов*. 

* В. И. Сем и ш и н. Практикум по общей химии. Изд-во «Химия», 
1967. 
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ф 

о 

Пе-
риоды 

I 

п 

ш 

s·злементы 
1 

st 
1 

s• 1 d• 1 

н Не 

t о 

-1 

Li Ве 

t 2 

Na Mg 

1 2 

Степень окисления 9лементов 

d·злементы 

dl 1 d3 1 d4 1 d' 1 d• 1 d' 1 d8 
1 

df ! d10 р1 

1 

в 

3 
2 

1 

-3 

Al 

3 
2 

1 
l 

1 

1 1 

Таблиц а 14 

р·здсменты 

1 р• [ р3 1 р• 
\ ! р• l р• 

(Н) (Не) 

с N о F Ne 

4 5 о 

2 4 

3 
2 

1 
-4 -3 -2 -1 

Si р s Cl Ar 
4 5 6 7 о 

4 
2 3 4 5 

4 

1 2 3 

1 ~4 -3 -2 -1 



()О .... 

Пе· 
рноды 

IV 

v 

s-зде:менты 

s• 
1 

ss 

к Са 

1 2 

Rb Sr 
1 2 

d1 

Sc 
3 

у 

3 

1 d• ! d• 1 d• 

Ti v Cr 
4 5 6 
3 4 5 
2 3 4 

2 3 
2 

Zr Nb Мо 

4 5 6 
3 4 5 
2 3 4 

2 3 
2 

d•эдементы 

1 d• 1 d• 1 d• 
1 

d• 

Mn Fe Со Ni 
7 
6 
5 6 
4 
3 4 4 4 
2 3 3 3 

2 2 2 

1 Те Ru 1'h Pd 
7 8 

i 7 
6 
5 

1 
6 

4 
2 (?) 3 4 

2 3 4 
2 3 

2 

Продолжt>ние табл. 14 

р-здемеаты 

1 
d• 

1 
d•• р1 1 pJ 

1 
ра 

1 
р4. 

1 
р' j р• 

Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr 
3 2 3 4 5 6 
2 2 4 5 
1 1 2 3 

2 3 4 
1 

-4 -3 -2 -1 

1 

Ag Cd In Sn Sb Те I Хе 
3 2 3 4 5 6 7 8 
2 2 4 5 6 
1 1 2 3 4 

2 3 
1 2 

-4 -3 -2 -1 



' 

1 
s-элементы 

Пе· 
риоды 

1 

! 1 

s• s• 
1 

d1 
1 1 

VI Cs Ва La* 

1 ' 2 3 

' 1 

1 

1 
1 

VII Fr Ra 

1 1 2 
1 1 

* /·элементы VI периода. 
** f-э.1ементи VII периода. 

d' 

Hi 

4 

3 

2 

d-э,1ементы 

1 

j d4 1 
J 1 1 

dЗ d5 d6 
1 

1 

j 
Та \V Re Os 

5 6 7 8 

4 5 6 7 
1 

3 4 5 6 

2 1 3 4 5 

r 2 3 4 
' 

2 3 
1 
1 2 

' 

1 1 

Ас** 

3 

Продол:ж;ение табл. 14 

р-элементы 

1 
d• 

1 
d8 

1 
d0 

1 

d10 р1 

1 

р• 

1 
рЗ j р4 

1 

рб 

1 

р6 

l 1 1 

1 
Ir Pt Аи Hg Tl РЬ Bi Ро At Ra 

! 

' 3 4 
1 

5 6 2 3 ' 

2 (1) 
1 

1 1 2 1 3 4 5 
1 

6 2 4 (?) 

6 

4 
1 

3 4 

1 

2 3 

1 2 

1 
1 

-4 -3 -2 -1 

1 



Продолжение табл. и 

f-злемеиты 

ti f3 /4 f• 1• 11 t•dl t• 110 11' /12 рэ fl4. f14dl 

Лантаноиды Се Pr Nd Pm Sm Eu Od ть Dy Но Er Tu УЬ Lu 

4 4 4 4 (?) 

3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 

2 2 2 2 

Актиноиды Th Ра u Np Pu Am Ст Bk Cf Es Fm Md No Lr 

6 6 6 6 

5 5 5 5 5 

4 4 4 4 4 4 4 4 

3 3 (?) 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 3 (?) 3 (?) 

1 

2 

Пр им е ч ан и я. 1. Числа, выделенные жирным шрифтом, отвечают на11бо11ее устойчивым степеням оки~ления. Знак (') поставлен там, гд~ 
оо степени окисления не являются окончательно vстановленными. 
с.:> 2. Чи~ла сЬ знаком минус отвечают отри'цательным степеням ок11с.1ения элементов. 



Восстаиовитеп:11 11 ок11сл11тел11 

Группа восстановителей. Восстановителями могут быtь нейтраль" 
ные атомы, отрицательно заряженные ионы неметаллов, положи

тельно заряженные ионы металлов в низшей степени окисления, 
сложные ионы и молекулы, содержащие атомы в состоянии проме

жуточной степени ОJ(исления. 
Нейтральные атомы. Типичными восстанови~лями являются 

атомы, на внешнем энергетическом уровне которых имеется от 

1 до 3 электронов. К этой группе восстановителей относятся ме
таллы, т. е. s-, d- и /-элементы. Восстановительные свойства прояв
ляют и неметаллы, например водород и углерод (принадлежащие 
к s- и р-элементам). В химических~ реакциях они отдают электроны 
соглвсно схеме: 

М-пе-~мп+ 

Сильными восстановителями являются атомы с малым потен
циалом ионизации. К ним относятся атомы элементов двух пер
вых главных подгрупп перкодической системы элементов Д. И. Мен
делеева (щелочные и щелочноземельные металлы), а также Al, 
Fe и др. 

Как уже говорилось, в главных подгруппах перио).lической сис
темы восстановительная способность нейтральных атомов растет 
с увеличением радиуса атомов. Так" например, в ряду Li - Fr 
более ела.бым восстановителем будет Li, а сильным - Fr, который 
вообще является самым сильным восстановителем из всех элементов 
периодической системы. 

Отрицательно заряженные ионы неметаллов. Отрицательно за
ряженные ирны образуются присоединением к нейтральному атому 
неметалла одного или несколько электронов: 

э+пе- ~эп-

Так, например, нейтральные атомы серы, иода, имеющие на внеш
них уровнях 6 и 7 3лектронов, могут присоединить (до октета) 
соответственно 2 и 1 электрон И превратиться в отрицательно за
ряженные ионы: 

s+2e-~s2-

1+1e-~1-

Отрицательно заряженные ионы являются сильными восстанови
телями, так как они могут при соответствующих условиях отдавать 

не только слабо удерживаемые избыточные электроны, но и электро
ны со своего внешнего уровня. При этом, чем боле~ активен неметалл 
как окислитель, тем слабее его восстановительная способность в 
состоянии отрицательного иона. И наоборот, чем менее активен 
неметалл как окислитель, тем активнее он в состоянии отрицатель

ного иона как восстановитель. 
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Восстановительная способность отрицательно заряженных ионов 
при одинаковой величине заряда растет с увеличением радиуса 
атома. Поэтому, например, в группе галогенов ион 1- обладает 
большей восстановительной способностью, чем ионы вr- и ci-, 
а р- восстановительных свойств совсем не проявляет. 

Восстановительные свойства отрицательно заряженных ионов 
галогенов зависят от характера среды. Окислительно-восстанови
тельные реакции- протекают с образованием свободных галогенов, 

например: 2с1- -2е- ~Cl2 
или с образованием кислородных соединений галогенов, например: 

Br-+ 6ОН- - 6е- ~ BrO; + ЗН20 

Ярко выраженные восстановительные свойства сероводорода 
проявляются главным образом в кислой и нейтральной средах: 

H2s2- - 2е- ~ s + 2н+ 
H2s2-+ 4Н20-&- ~so:-+ 1он+ 

Слабее выражены восстановительные свойства сероводорода в ще
лочной среде: 

2нs-+ 2он- - 2е-~ s:- + 2н20 
В качестве восстановителей могут выступать ионы s2-, Se2 -, Те2 -, 

1-, вr- и др. в таких соединениях, как H2S, H2Se, Н2Те, HI, HBr 
(и в их солях), а также NH3 , SbH3 , AsH3, РН3 и др. 

Поло;н{ иmf1льно заряженные ионы метлллов в низшей степени оки
сления. Иены металлов в низшей степени окисления образуются из 
нейтральных атомов в результате отдачи только части электронов 
с внешней оболочки. Так, например, атоМы олова, хрома, железа, 

" меди и церия, вступая во взаимодеиствие с другими веществами, 

вначале могут отдать минимальное число электронов: 

Sn - 2е- ~ Sn2+ 
Cr - 2е- ~ Cr2+ 
Fe - 2е- ~ Fe2+ 

Cu-Ie-~cu+ 

Се - Зе- ~ Се3+ 

Ионы металлов в низшей степени окисления могут проявлять 
восстановительные свойства, если у них возможны состояния с 
более высокой степенью окисления: 

Sn2+ 2е- ~ Sn4+ 
Cr2+-1e- ~сrз+ 
Fe2+ _ Ie ~ Fe3+ 

Cu+- Ie- ~cu2 '" 
еез+ - 1 е- ~ Се4+ 
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Ион Cr3+ может отдать еще З е й перенти в CrOi- в щелочном рас1воре 
или Cr20 7

2
- в кислом растворе; ион Fe3+ может отдать 3 е и перейти 

в Feoi-. Ионы металлов в низшей степени окисления могут прояв
лять и окислительные свойства, но они у них выражены значи
тельно слабее, чем восстановительные. 

Сложные ионы и молекулы, содержащие атомы в состоянии про~ 
межуточной степени окисления. Сложные ионы (или комплексные 
анионы), например so:-, NOi, AsO~-, CrO;, [Fe(CN)6 ]4 -, проявляют 

" восстановительные своиства, так как у них атомы серы, азота, 

мышьяка, хрома, железа находятся в состоянии промежуточной 
+4 +~ +':! +3 +2 

степени окисления S, N, As, Cr и Fe. Аналогичными свойствами 
+4 +2 +2 +ч 

обладают и некоторые молекулы, например S02 , СО, NO, Р406 и 
другие, у которых атомы серы, углерода, азота, фосфора находятся 
также в промежуточной степени окисления. 

В реакциях окисления - восстановления такие ионы и моле
кулы могут отдавать электроны окислителям и переходить в сос

тояние более высокой степени окисления: 

+з о +в -1 

2NaCr02 + 3Br2 + 8NaOH = 2Na2Cr04 + 6NaBr + 4Н20 
+з о +5 -1 

Na3As03 + I2 + 2NaHC03 == Na3As04 + 2Nal + 2СО2 + Н2О 
..1-2 о ..l..':J -

2К4 [ Fe (CN)6 ] + Cl2 = 2К3 [ Fe (CN)6 ] + 2КС1 
+4 +5 +в о 

5S02 + 2HBr03 + 4Н2О == 5H2S04 Br2 
+4 +7 +6 +4 
ЗSО2 + 2KMn04 + 4КОН = ЗК2SО4 + 2Mn02 2Н2О 

+2 +в +Б +з 

2NO + K2Cr207 + 4H2S04=2HN03 + Cr2 (S04) 3 + K2S04 ЗН2О 

Ионы so~-, NO;-, Aso~- и другие, аналогичные им (как будет показано 
ниже), при взаимодействии с сильными восстановителями могут 
проявлять и окислительные свойства. Но они у них выражены 
относительно слабо. 

Восстановители, имеющие большое значение в технике и лабо
раторной практике. У г л е р о д. Широко применяется для вос
становления металлов из оксидов. 

c+znO=Zn+co 

Восстановительные свойства углерод проявляет также в реак
ции получения водяного газа: 
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О к и с ь у г л е р о д а. Играет важную роль в металлургии 
при восстановлении металлов из их оксидов 

СО+ ЗFе203 = 2Fe304 + СО2 
СО+ Fe30 4 = ЗёеО + СО2 

FeO+CO=Fe+co2 
В растворе при обычных температурах окись углерода восста

навливает соли Au, Pt, Pd и других элементов до свободных метал
лов. 

Ж е л е з о, ц и н к, а л ю м и н и й и о л о в о. Приме-
" няются в качестве восстановителеи в производстве органических 

веществ, главным образом при восстановлении нитросоединений. 
В лабораторной практике часто применяется соединение олова в 
степени окисления + 2. 

С е р н и с т а я к и с л о т а. Используется в качестве вос
становителя для получения в свободном виде ряда неорганических 
веществ, а также для восстановления хинонов и других органичес-

" ких соединении. 

С ул ь фит и бис у ~11 ь фит н ат р и я. Применяется 
для восстановления: первый - в фотографии, второй - в текс
тильной промышленности для уничтожения следов хлора в 
отбеленных т1<анях: 

NaHS03 + Cl2 Н2О = NaHS04 + 2НС1 
Сернисты й натр и й. Используется для восстановления 

u 

ароматических нитро~ и азосоединении. 

Т и о с ул ь фат натр и я. Применяется в качестве вос
становителя в красильном деле с целью освобождения отбеливае
мого хлорноватистой кислотой материала от избытка посL11едней: 

' Na2S20з+4нoc1+H20=2H2S04 2Nас1+2нс1 

М е т а ..т~ л и ч е с к и й н а т р и й. Как восстановите.пь может 
быть использован д.11я получения в свободном виде элементов под-

группы титана: 4Na + ЭС1 4 = Э + 4NaCI 

В од о род. KaJ{ восстановитель выгодно отличается от метал
.нов тем, что реакции с его участием являются гетерогенными, 

и в этом случае образующиеся при высокой температуре легколе
тучне ве1цества (например, H2S, H2Se, Н2О) удаляются из сферы 
реакции, смещая тем самым равновесие в сторону получения труд

нолетучих веществ. В настоящее время водородотермия, т. е. вос
становление элементарных веществ водородом из оксидов и других 

соединений, применяется в промьппленности для получения чистого 
вольфрама, молибдена, галлия, германия, висмута и т. д. 

2Н2 + Ge02 = 2Н2О + Ge 
Н2 -t- СоО = Н2О +Со 

7Н2 + 2HRe04 == 8Н2О -!- 2Re 
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Водород проявляет наибольшую восстановиrельnую активность в 
момент его выделения. 

Э л е к т р и ч е с к и й т о к. Электролиз есть окислительно
восстановительный процесс, протекающий под действием элен:три" 
ческого тока и сопровождающийся восстановлением катиона на 
катоде и окислением аниона на аноде. Так, например,' при э.лект
ролизе раствора хлористого никеля происходят с.педующие процес

сы: 
иа катоде на аноде 

Ni2++2e-=Ni 2Cl - 2е-= 2Cl -+ С1 2 
восстановление окисление 

Вос<...1ановление с помоrцью электрического тока широко при
меняется, так как дает возможность точно регулировать проuесс. 

При этом в реакционную смесь не вводится никаких посторонних 
соединений, что позволяет получать более чистые вещества. В 
настоящее время электролизом соответствующих растворов 

или сплавов получают литий, натрий, кальций 1 стронций, 
барий, алюминий, медь, никель, .хром, цинк и т. д. 

Кроме того, в лабораторной практике в качестве восстановите
лей применяются следующие кислоты и их соли в кислом или ще
лочном рас1воре: сернистай H2S03, иодистоводородная HI, серо
водородная H2S, фосфористая Н3Р03, щавелевая Н2С204 , муравьи
ная НСООН, а также гидразин N2Hi и гидроксиламин NH20H. 

Группа окислителеА. Окислителями могут быть нейтральные 
атомы и молекулы; положительно sаряженные ионы металлов; 

сложные ионы и молекулы, содержа1цие атомы металла в состоя
нии высокой степени окисления; сложные ионы и молекулы, со
держащие атомы неметалла в состоянии положительной с;rепени 
окисления; положительно заряженные ионы водорода (в некоторых 
кислотах, щелочах и воде). 
Н ейтральНЬtе атомы. Окислителями являются атомы элементов, 

имеющие на внешнем уровне 7, 6, 5 и 4 электрона. Это р-элементы 
(s2p0 - s2p2). Из них типичными окислителями являются не
металлы (в виде простых веществ F2, С12, О, и др.), которые харак
теризуются большим сродством к электрону. Проявляя окислите
льные свойства, они могут принимать электроны (до 8): 

э+пе-~эп-

Самые сильные окислители - атомы галогенов и кислород -
принимают соответственно один и два электрона. 

Самые слабые окислители - атомы четвертой главной под
группы - принимают четыре электрона. 

В главных подгруппах IV, V, VI и VII окислительные свойства 
падают с возрастанием величин радиусов атомов. Следовате.цьно, 
из нейтральных атомов самый сильный окислитель - фтор, самый 
слабый -- свинец. Все перечисленные элементы (за исключением 
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F2 и 0 2) могут при взаимодействии с сильными окислителями отда-
" вать электроны, т. е. проявлять восстановительные своиства: 

Э-пе-~эп+ 

Поэтому их называют также окислителями - восстановителями. У 
неметаллов окисли1ельные свойства выражены сильнее, чем вос
становительные. 

Положительно заряженные ионы меrrшллов. Все положительно 
" " заряженные ионы металлов в тои или инои степени проявляют 

окислительные свойства. 
Из них более сильными окислителями являются положительно 

заряженные ионы в высокой степе:А:и окисления. Так, например, для 
ионов Sn2+, Fe2+, еез+, Cu2+ характерны восстановительные свойства, а 
ЛдЯ ионов Sn4+ t Fe3+, Се4+' Сu2+-окислительные. Последние в зависим 
мости от условйй реакции могут восстанавливаться как до ионов в 
низшей степени окисления, так и до н@IЙ.тральных атомов, например: 

4KI + 2CuC12 =12 + 2CuI + 4КС1 
Fe CuCI2 =Си+ FeC12 

Однако и ионы в низшей степени окисления (или катионы), обладая 
оольшим запасом энергии, чем нейтральные атомы, могут проявлять 
окислительцые свойства при взаимодействии с типичными восста
новителями, например: 

Zп + SnCI2 ::::::;:: Sп + ZnC1 2 

Ионы благородных металлов (Au, Ag, Pt, Os, Ir, Pd, Ru и Rh) даже 
в низкой степени окисления являются сильными окислителями 

" 

РЬ + 2AgN03 = 2Ag + РЬ (N03) 2 

Следует еще раз отметить, что чем более активен металл как 
восстановитель, тем :менее он активен в состоянии иона как окис" 

литель. И наоборот, чем менее активе!J металл как восстановитель, 
тем более он активен в состоянии иона как окислитель. Так, напри
мер, при переходе нейтральных атомов калия и серебра в ионное 
состояние к+ и Ag+ потенциалы ионизации первого порядка соот
ветственно равны 415,6 и 724,5 кдж. Поэтому ион серебра Ag+ облЗ'
дает значительно большим сродством к электрону, чем ион к:+, так как 
энергия, выделяю1цаяся при присоединении электрона к положи

тельному иону, равна энергии ионизации с обратным знаком. 
Сложные ионы и молекулы, содержаи(ие атомы мепzалла в состоя

нии выси~ей сtпепени окисления. Типичными окислителями являются 
вещества, содержащие атомы металла в состоянии наиболее высо-

~ +в н 

кой степени окисления (например, К:Мn04 , K2Cr20 7, K2Cr04, 
+4 +3 
РЬ(СН3С00)4 , HAuC14), из которого они стремятся перейти в со-
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(j (j 

стояние с меньшеи степенью окисления или в состояние с нулевои 
+2 +3 +2 6 

степенью окисления (Mn, Cr, РЬ, Au). 
Например: 

1 +2 +з n ..L3 

ЗFeCI2 + Н [AuCl4 ] = Au + 3FeC13 + HCI 
• 

Сложные ионы и молекулы, содержаzцие атомы неметалла в сос
пzояниu положительной степени окисления. Сильные окислительные 
свойства проявляют также неметаллы в состоянип высокой, а не
которые и в низкой положительной степени окисления. 1( числу 

... 
этих окислителем относятся кислородные кислоты, их ангидриды 

ts.,. +о +в н 

и соли (например, НГ\103 , концентрированная H2S04 , S03 , HOCI, 
+5 +1 ;J;-5 

HCI03 , NaOBr, Kt..J03 и др.). Из данного состояния эти неметаллы 
стремятся перейти в состояния с более ... низкой степенью окисления. 

Азотная кислота в зависимости от ее концентрации и активности 
восстановителя может принимать от ] до 8 электронов: 

1) .1-5 +2 +4 

РЬ 2HN03 -f- 2HN03 = РЬ (N03) 2 2N02 + 2Н2О 
конц. 1 на связ. 

на оь.исл. 

1) +'1 +1 +\'! 
ЗАg + HN03 + ЗНN03 = 3AgN03 NO 2Н2О 

разб. 

6 +5 +2 +1 
4Mg + 2HN03 + 8HN03 = 4Mg (N03) 2 N20 + БН2О 

разб. 

о +5 +з о 

5Со-\- 2HN03 + IOHN03 ==5Co (N03) 2 + N2+ 6Н2О 
оч. разо. 

6 +5 +2 -'J 

4Zп + HN03 + 9HN03 = 4Zn (N03) 2 + NH4N03 + ЗН2О 
оч. разб. 

Сильными окислителями являются также концентрированные 
серная, селеновая и теллуровая кислоты. В ряду H2S04-H2Se04-

H6 Те06 окислительные свойства возрастают от серной к теллуро
вой кислоте. При этом в зависимости от активности восстановителя 

u 

и условии протекания реакции они могут восстанавливаться до 
+4 +4 +4 6 6 6 - 2 2 -2 

S, Se, Те, S, Se, Те, S, Se, Те. 
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Например: 

+t +G fl +11 
ЗSО2 + Н6Те06 ===Те -t-ЗH2S04 

Общая характеристика кислородных соединений га.погенов в 
зависимости от степени окисления может быть выражена следую· 
1цим образом: 

усиление окислительных свойств 

+1 
HOCI 

хлорнова

тистая 

кислота 

HOBr 

HOI 

нсiо2 нс1о3 
хлористая хлорноватая 

усиление кислотных свойств 

нЕ1о4 
хлорная 

В ряду HOCI - HOBr ~ HOI окислительные свойства и ус
тойчивость уменьшаются. Помимо окислительной способности для 
HOBr и HOI характерны реакции диспропорционирования: 

ЗНОГ == 2НГ + НГ03 
В ряду НС103 -- HBr03 - HI03 окислительные свойства двух 

первых кислот очень похожи и выражены сильно, тогда как окис

лительные (и кислотные) свойства иодноватой кислоты выражены 
значительно слабее. 

Хлорная кислота НС104 единственная из кислородных кислот 
хлора известна в свободном виде. При нагревании выrпе 92° С она 
подвергается внутримо.11екулярной реакции окисления -- восста
новления (нередко со взрывом): 

4НС104 = 4С102 + 302 + 2Н2О 
или 

4НС104 = 2Cl2 702 2Н20 

Окислительные свойства НС104 значительно слабее, чем НС103 , 
и в разбавленных растворах она окислительных свойств практи
чески не проявляет. 

Окислительные свойства HI04 выражены сильнее, чем HI03• 
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Ортоиодная кислота H5I08 также проявляет окислительные 
" своиrтва: 

14KI + 2HrJ06 + 7H2S04 =8I2 + 7Kj!SO, + 12Н2О 

I(ак и кис.породные кислоты галогенов, окислительно-восстанови· 
тельные свойства проявляют их соли, которые используются глав
ным образом как окислители. 

Кислородные соединения хлора, брома и иода, проявляя окис-
и • " 

лительные своиства, восстанавливаются в зависимости от условии 

реакции до свободного состояния или до отрицательно заряженного 
иона, например: 

5НС1 + НС103 =3С12 +зн20 
6HCI +кс1О3=ЗСI2+кс1 +зн20 
I2 + 5HOCI + Н2О = 2HI03 + 5НС1 

5N aBr + N aBr03 + ЗН2S04 = ЗВr 2 + 3Na2S04 + ЗН2О 

Окислительные свойства проявляют также положительно заряжен" 
ные ионы водорода (в некоторых кислотах, щелочах и воде), что 
может быть использовано для получения в лабораторных условиях 
водорода. Его получают взаимодействием разбавленных растворов 
соляной, серной; ортофосфорной и уксусной кислот с цинком, 
железом, магнием, марганцем, алюминием и др., например: 

Fe + 2СН3СООН = Н2 + Fe(CH3C00)2 

Zп + 2Н3РО4 = Н2 + Zn(H2P04)2 

Из оснований (NaOH, КОН, Са (OH)s) положительные ионы вода" 
рода восстанавливаются алюминием, кремнием, цинком, оловом и 

др., например: 

Si + 2NaOH + Н2О = 2Н2 + Na2SI03 

Ионами водорода воды окисляются наиболее активные металлы 
(I и 11 главных подгрупп, кроме магния). 

Таким образом, если атомы находятся в етепенях окисления 
(например, азот, мышьяк, сера, селен и теллур в соединениях 
NH3, AsH3, H2S, H2Se, Н2Те), то они, являясь в отрицательной 

-<J -3 -2 -2 -2 

степени окисления (N, As, S, Se и Те), могут быть только восстано-
вителями, так как на их внешнем уровне находится по 8 электронов 
и они не могут более принимать электроны. 

Азот, мышьяк, сера, селен, теллур, марганец и хром в кисло1ах 
HN03 , H3As04, H2S04 , H2Se04, Н6Те06 и их солях, а также в KMn04, 
K2Cr20 7 находятся в высшей (т. е. максимальной) степенй окисления 
+s +s +в +в +в +1 +в 

(N, As, S, Se, Те, Мп и Cr), и следовательно, могут проявлять только 
окислительные свойства. В кислотах HN02, H3As03 (или HAs02), 

H2S03, H2Se03, Н2 Те03 и их солях, а также s Мп02 , K2Mn04, азот 1 
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мышьяк, сера, селен, теллур и марганец находятся в промежуточ-
+3 +3 +4 +4 +4 +в 

ных степенях окисления N, As, S, Se, Те и Мп. Эти соединения в за" 
висимости от реакционной способности ·компонентов, с которыми 

" они реагируют, и условии реакции могут проявлять как восстано-

" вительные, так и окислительные своиства. 

Ниже показано, какие степени окисления могут иметь в соеди
нениях азот, сер а и мар ганец. 

Окислительные свойства 

t9 +в +1 
N HN03 S H2S04 Мп КМп04 

Окислительные и восстановительные свойства 

N N0 2 "f/ S02, so:- ttn K2Mn04 
+а +4 
N HN02 Мп Мп02 
7; +2 +3 
N NO S SO Mn Мп103 
+1 +! 
N N90 Мп МпSО4 

() 

N N2 
-1 
N NH20H 

N NзН4 
Только восстановительные свойства 

Приведем примеры реакций, в которых вещества с промежуточ" 
ной степенью окисления проявляют восстановительные или окисли
тельные свойства: 

+3 +!i +n -1 
ЗКNО2 HCI03 = ЗКNО3 + HCI 

--1 +:i о +2 
2KI + 2KN02 + 2H2S04 = I2 + 2NO + 2K2SO, + 2Н2О 

н2sЬз + Hi)~ = н2SО4 + Н20 
-2 +4 о 

2H2S + H2S03 = ЗS + ЗН2О 
+3 о +5 1 

NaAs02 + I2 + 2Na2C03 + 2Н20 == NaH2As04 + 2NaI + 2СО2 + 
+2NaOH 

о +3 +2 -3 

ЗZп H3As03 + бНСI = ЗZпСI2 + AsH3 ЗН2О 
...1-1 +7 -1-n +2 

5Н3РО2 + 4КМпО, + 6H2S04 = 5Н3Р04 + 4MnS04 + 2K2S04 + 
+6Н2О 

+4 +5 -1-в +3 
МпО2 + NaN03 + 2NaOH = Nа2МпО4 NaN02 + Н2О 

- [ +4 () +2 
2KI + МпО2 + 2H2S04 = 12 -{- МпSО4 + K2S04 + 2Н2О 

•" 
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Перекись водорода в зависимости от условий реакции проявляет 
окислительные или восстановительные свойства. Сера, селен, тел· 
лур в свободном состоянии при взаимодействии с водородом или 

... 
металлами проявляют окислительные своиства, а с кислородом, 

фтором или хлором -,восстановительные. Водород, как правило, 
является восстановителем, но по отношению к щелочным и щелочно

земельным металлам он выступает как окислитель: 

Иод при взаимодействии с сильными восстановителями ведет себя 
как окислитель, а с сильными окислителями - как восстановитель: 

S02+f2 2Н2О = H2S04 2HI
1 

{! {! +5 - 1 

I2 +sc1 2 +6H20=2HI03 + lOHCl 

Окислители, имеющие большое значение в технике и лаборатор
ной практике. К. и с л о р о д. Применяется для интенсификации 
производственных процессов в металлургической и химической про
мышленности (например, в доменном процессе, в производстве с.ер
ной и азотной кислоты и т. д,). К.ислород широко используется 
в смеси с ацетиленом для получени~ высоких температур (3500°) 
при сварке и резке металлов. 

О з о н. Отличается более сильной окислительной способностью, 
чем кислород~ он обесцвечивает многие красящие вещества, окис
ляет металлы (за исключением Au, Pt и др.), аммиак в азотистую и 
азотную кислоты, сульфиды в сульфаты и т. д. Являясь сильней
шим окислителем, озон убивает бактерии, а потому применяется для 
обеззараживания воды и для дезинфекции воздуха. 

Э л е к т р и ч е с к и й т о к. Электричество широко исполь
зуется в технике не только как восстановитель (катод), но и как окис
лит€ль (анод) для получения различных химически чистых веществ. 
Из всех окислительно-восстановительных методов электролиз яв
ляется наиболее эффективным. 

Х р о м о в а я и д в у х р о м о в а я к и с л о т ы. Обе эти 
кислоты известны только в растворе, поэтому вместо свободных 
кислот пользуются их устойчивыми солями K2Cr 20 7 и K2Cr04 , ко
торые и применяются в промышленности и лабораторной практике 
для окисления различных веществ. Обычно для этой цели берут 
смесь бихроматов калия или натрия с серной кислотой (6 частей 
K2Cr20 7 + 8 частей концентрированной H2S04 + 27 частей Н20). 
Эти соли широко используются в качестве окислителей в кожевен
ной, текстильной и других отраслях промышленности. 

А з о т н а я к и с л о т а. Азотная кислота - один из силь-
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нейших окислителей. Она о:ки:сл>Iет очень многие металлы и относи
тельно легко - многие неметаллы, например серу (при кипячении) 
до H2S04, фосфор - до Н3Р04 , углерод - до СО2 и т. д. I1ногда 
окислительно-восстановительный процесс экзотермичен и настолько 
бурно протекает, что происходит вспышка (например, скипидар 
в дымящей азотной кислоте). 

А з о т и с т а я к и с л о т а. Хотя и является окислителем, 
но при взаимодействии с более сильными окислителями сама про-

u u 

являет восстановительные своиства, окисляясь до азотнои кислоты. 

Азотистая кислота и ее соли (KN02 и NaN02) применяются главным 
образом в производстве органических красителей. 

Се р н а я к и с л от а (к о п ц е н т р и р о в а н н а я). Срав
нительно сильный окислитель, особенно пр и высокой температуре. 
Она окисляет С до СО2 , S до S02, HCI и HBr (частично) до свобод
ных галогенов (Cl2 и Br2). Серная кислота окисляет также многие 
металлы - Cu) Ag, Hg и др. Однако такие металлы, как Au, Pt, 
Ru, Os и др., устойчивы по отношению к ней. Проявляя окислитель
ные свойства, H2S04 обычно восстанавливается до S02 , с более силь
ными восстановителями до S и даже до H2S. Например: 

Hg-t- 2H2S04 == HgS04 -\- S02 + Н2О 
Zn+2H2S04 ==ZnS04 S02 2Н2О ) 
ЗZn f- 4H2SQ4 = 3ZnS04 -f- S ~: 4Н29 одновременно 

4Zn + 5H2S04 == 4ZnS04 H2S + 4Н2О 

Разбавленной серной кислотой окисляются только активные ме
таллы, стоящие в ряду напряжений левее водорода. 

Х л о р но в ат fl я к и с л от а. В растворе является энер
гичным окислителем. Так, например, 40~~-ный водный раствор ее 
окисляет горючи~ вещества (бумагу и др.) с воспламенением. Ее 

" u 
соли - хлораты - в растворе окислительных своиств не про-

являют, но в кристаллическом состоянии при сплавлении являются 

сильными окислителями. Наиболее важной солью из них является 
хлорат калия (бертолетова соль), который применяется для устрой
ства запалов, в пиротехнике для изготовления сигнальных ракет 

и т. д. 

П е р е к и с ь в о д о р о д а. Н202 , являясь сильным окислите
лем, используется в тех случаях, когда требуется окислить веще-

" ство, сравнительно легко разруrпающееся от других окислителеи. 

В технике Н202 применяется для отбеливания тканей, слоновой 
кости, соломы, мехов, перьев и т. д. Разрушая красящие вещества, 
перекись водорода почти не затрагивает отбеливаемого материала. 
Сильно разбавленная Н202 применяется в медицине для полоскания, 
дезинфекции ран. Она применяется также при реставрации картин, 
написанных масляными красками. В реакциях с более сильными 
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окислителями Н202 сама проявляет восстановительные свойства. 
Она способна также к реакциям самоокисления - самовосстано
вления. 

Д в у о к и с ь м а р г а н ц а. Применяется при получении 
хлора из соляной кислоты, в стекольной промышленности - для 
окисления различных сернистых соединений и производных железа, 
при изготовлении гальванических элементов и т .. д. 
Д в у о к и с ь с в и н ц а. l(ак и все соединения четырехва

лентного свинца, является исключительно сильным окислителем; 

широко применяется в свинцовых аккумуляторах. 

П е р м а н г а н а т к а л и я. Является очень сильным окис
лителем. Применяется для окисления многих органических, соеди-

" " нении: в кислом среде окисляет соли двухвалентного олова и железа 

в соли четырех- и трехвалентные, окисляет сульфи~ы в сульфаты, 
нитриты в нитраты, иодистый калий до свободного иода, соляную 
кислоту до хлора, перекись водорода до кислорода и т. д. Харак
тер восстановления КМп04 зависит от среды, в которой протекает 
реакция. 

Х л о р н а я (и л и б е л и л ь н а я) и з в е с т ь. Относится 
также к числу наиболее сильных окислителей; широко применяется 
для отбелки тканей и бумаги, для дезинфекции и т. д. Хлорная из-

" весть используется для дегазации местности, зараженнои отравляю-

щим веществом. 

Р а с т в о р ы г и п о х л о р и т о в к а л и я и н а т р· и я 

2КОН + CI2 == KOCI + KCI + Н2О 

2NaOH + CI 2 = NaOCI + NaCl + Н2О 

применяются главным образом для отбелки хлопчатобумажных и 
льняных тканей, а также бумаги. 

Г и п о б р о м и т к а л и я. Аналогично раствору гипохлорита 
и гиnоиоди-rа р-ас-rвор rиnобромита кал Ия является сильным окис
лителем и находит применение в продзводстве органических ве

ществ. 

Г е к с а ц и а н о " (III) ф е р р а т к а л и я (к р а с н а я 
кр о в я на я с о ль). В его состав входит трехвалентный ион 
железа; эта соль применяется для окисления сероводорода. 

Классификация реакций окимения - восстановJiеsи.я 

Все окислитель!lо-восстановительные реакции можно разделить 
на три грJппы: 1) реакции межатомного или межмолекулярного 
окисления - восстановления, 2) реакции диспропорционирования 
(самоокисления - самовосстановления) и 3) реакции внутримоле
кулярного окисления - восстановления. 
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Табл н ц а 15 

Иамеиеиие восстановителей в реаультате реанций 
онисления - восстановления 

Восстаuовитель 
Чис.10 от
даваемых 

електронов 

Во что переходит 
восстановитель 

в результате 

окнслевия 

Условия протекания реакции 

М* 

к 

Са 

AI 

s 

s 
s 

[02p~

NH3 

2NH 3 

2520~ 

* М - металл. 

1, 2, 3 

2 

6 

4 

2 

8 

2 

5 

6 

2 

:Н +2 t~ 
м,М,м 

'1 1 

к 

+2 
Са 

+з 
А1 

so2-
1 

s 

NO 

В кислой и нейтральной средах 
металлы переходят в катионы 

Na-e--Na+ 

В щелочной среде металлы, обра" 
зующие амфотерные гидроокиси, 
проявляя восстановительные 

свойства, образуют гидроксо 
со"1и 

В кислой среде 

s+2н20-4e--so2 + 4Н+ 
S +4Hs0 - 6е--- SO~-+ 8Н+ 

В щелочной среде 

s+5он- -4е- - sо~-+зн~о 

При действии сильных окислите 
лей (например, K2Crs01) 

При реакциях обжига 

При реакциях с сильными окис 
лителями (например, дымящая 
HN03) 

В присутствии катализатора 

При реакциях со слабыми окисли
телями 
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В осе танов.итель 

-S10:-+н10 
s201-+sн20 

sоз-
8 

роа
а 

NO; 
Sn2+ 

sнo•!il 

Fe2+ 

[Fe(CN)6)4-

Mn•+ 

Mn2+ 
Cra+ 

Asa+ 

с 

с 

Число от
даваемых 

електронов 

2 

8 

2 

2 

2 

2 

2 

2 

2 

2 

2 

1 

1 

2 

4 

з 

2 

2 

4 

• Х - галоген. 

98 

Во что переходит 
восстановитель 
в результате 

окисления 

s + 2н+ + so~·-
2soi-+ 1он+ 

so2-

" роз-
4 

N03 
Sn4+ 

Sn02-
d 

[Sn(OH)6]2-

Fe•+ . 
{Fe(CN)6]a-

Mn02 

Mno~

cros-4 

lipotJo.aжeнae табл. J:; 

j' с.ловия протекания реакции 

При избытке 
тел я 

сильного окисли-

При реакциях с сильными н сред· 
ними окислителями 

То же 

SnC12 применяется в соляно· 
кислых растворах 

Sn•+ + 6С1- - 2е- - (SnСJ8]1-
Станннты нсrюпьзуются в щелоч
ной среде 

В ш..елочной среде 

sno:-+2oн- -2е- -

-- sno1-+н20 

В нейтральной илн слабощелоч
ной среде 

В снльно~целочной среде 

В щелочной среде соединения 
трехвалентного хрома легко 

окисляются в хроматы, при этом 

зеленая окраска Cr1+ переходит 
в желтую, характерную для 

ионов Сrо1-
в кн.слой среде образуется би
хромат"нон Cr20~- оранжевого 
1.\вета 

При высокой температуре 

При гореннн угля, восстановлении 
некоторых окислов (например, 
CuO или РЬО) и др. 



Восстаиовитепь 

со 

2Р 

2Р 

Мп01 

Се8+ 

нсоон 

Н-СНО 

СН3 -СНО 

Катод при 
sлектролиэе 

Число 01-
даваемых 

влектронов 

2 

10 

6 

4 

2 

1 

2 

2 

2 

2 

Во что переходит 
восстаяовитепь 

в результате 

окисления 

МпО.2-
4 

нс оон 

СН3СООН 

В зависимости от 
условий электролиза 

1 

Продолжение табл. 15 

Условия про1екаиия реакции 

В доменном процессе при 
......,, 450-700° с 

При сгорании фосфора в избытке 
кислорода 

При медленном окислении или 
когда фосфор сгорает при не
достатке кислорода 

В водных растворах N1H4 из сое
динений восстанавливает иод 
до HI, соли серебра и рfути до 
металлов, соли меди Cu+2 до 
Cu+ и т. д. 

При сплавлении Mn01 со щело
чами в присутствии окислите

лей (например, KN03 или 0 1) 
образуются манганаты, окра
шенные в темно-зеленый цвет 

В щелочной среде 

Являясь сильным восстановителем 
легко окисляется KMn04, Cr03, 
Ag+, Hg2+ и др. 

Характерным свойством НООС
СООН является её легкая окис
ляемость до СО1 и Н10 

В альдегидах имеется атом водо
рода, связанный с карбонильной 
группой, поэтому они чрезвы
чайно легко окисляются раз

ными окислитеп:ями. Муравьи
ный альдегид под действием 
щелочных агентов подвергается 

реакции диспропорционирова

ния нсно + нсно + н,о -
-СН30Н + НСООН 

Уксусный альдегид в присутствии 
катализаторов (например, 
(СН3С00)1Мп) при температу
ре 60° легко окисляется кисло
родом воздуха в уксусную ки

слоту 
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Окислитель 

нох 

/0-Cl 
Са, 

"-Cl 
мnо-4 

MnQ-4 

100 

Таблиц а 16 

Изменение окислителей в результате реакций 
окисления - восстановления 

Число 
принимае

мьIХ елек

тровов 

2 

2 

2 

2 

2 

2 

5 

3 

1 

Во что перехо· 
днт окислитель 

в реву льтате 

восстановления 

2х-

х-

Mn2+ 

MnO~-

Условия протекания реакция 

Галогены проявляют снльные окисли
тельные свойства как в газообразном 
состоянии, так и: в растворе 

В кислой среде 

0 3+ 2Н+ + 2е- - 02 + Н2О 
В нейтральной среде 

03+н20+2е--о,+2он-
двуокись свинца, являясь сильнейшнм 

оки:слитеяем, обладает способностью 
окислять как в кислой, так и в ще
лочной среде 

В кислой среде 

РЬ02 + 4Н+ + 2е- - РЬ2+ + 2Н20 
в U_\еЛОЧНОЙ среде 

РЬ02 + 2е- - РЬО~ 

В кисЛой среде 

Н202 + 2H-t + 2е~-+ 2Н20 
В нейтральной и щелочной среде 

н,02 +2е- -2он-

HOCl, HOBr и их соли 

В кислой среде и:он Mn04, нмеющи:й 
красно"фиолетовую окраску, превра
щается в и:он Mnt+, слабо-розовый или, 
при малой концентрации, практически 
бесцветный 

В нейтральной или слабощелочной среде 
выпадает осадок Мп02 в виде бурых 
хлопьев 

В сильнощелочной среде и при недо
статке восстановителя окраска ра

створа переходит в изумрудно- или 

темно-зеленую, характерную для 

иоиов мnо:-



Окислитель 

м+,мt+, мs+ 

с10-3 

вrоа 

Mn02 

Cr20~
Cro;

Cr03 

HN03 

2HN03 

2HN03 

Число 
приннмае· 

мых 19лек

тронов 

1, 2, 3 

6 

6 

2 

6 

3 

3 

1 

8 

10 

8 

8 

4 

2 

Во что перехо· 
дит окислитель 

в результате 

восстановления 

м 

с1-

в r

млz+ 

2Cr3+ 

Cr3+

Cr3+ 

N02 

NO 

NH+ 4 

Продолжение табл. 16 

Условия протекания реакции 

Ионы благородных металлов 

При высокой температуре 

При высокой температуре 

При реакuии концентрированной HN08 
с Cu, Ag, РЬ и др. 

2HN03 + le--No2+н2o+N03 
При взаимодействии HN03 с неметал 
лам и (С,' Р, S и др.) и некоторыми 
сульфидами 

4HN03 -f-3e-- Nо+2н2о+зNО3 
При реакции разбавленной HN03 со 
слабыми восстановителями 

NО3+4н++зе--Nо+2Н2О 

NОз+зн++zе--НNО2+н20 
При взаимодействии разбавленной HN03 

с сильными восстановителями ( Mg, 
Са, Zл и др.) 

2NОз+ IOH++se--N20+5H20 
При реакции разбавленной HN08 с не
которыми восстаиовителями средией 
активности (например, кабалы) 

2HN03 + ~он++ loe--N1 +бн20 
При реакции очень разбавлениой HN08 

с активными металлами 

Nо;+ве-+ ~он+-Nнt+зн20 
При нагревании в щелочном растворе 

В кислой среде 

О2+4н++4е--2Н2О 

В нейтральной и щелочной среде 

0 2 + 2н20 + 4е- - 4он-
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Окислитель 

NO-J 

2н+ 

H2S04 

H2S04 

H2S04 

H2Se04 

Число 
принимае-

мых влек-

1'рон.о:в 

? ...,, 

1 

2 

2 

6 

8 

6, 8 

4 

2 
' 

В о что перехо-
дит окислитель 

в результате 

:воtс1'апо:влепия 

NO 

Н2 

S02 

s 

52-

Se02, Se, 
Se2-

Se 

2s2-

1 
Uарская водка 

2нс1+НNО3 +нс1~ 
+=t 2Н20 + NOCl + 2Cl(Cl2) 

2 2so:-

J.02 

Продолжение табл. 16 

Условия про1екания реакции 

При взаи~одействии концентрированной 
H2S04 со слабыми восстановителями 

2H2S04 + 2е- - S02 + so:-+ 2Н2О 

При реакциях концентрированной H2S04 
с восстановителями средней актив" 

ности 

4H2SO 4 + 6е- - s + зsо~-+ 4Н2О 
При взаимодействии ко нцептрирова н ... 
ной H2S04 с очень активными восста" 
новителями 

5H2So4+se- - H2s2-+4so~-+4H20 

Окисляет вещества аналогично H2S04, 
но является более сильным окислите-
лем. Безводная горячая H2Se04 окис-
ляет даже золото 

Полисульфид аммония применяется, на
пример, для окисления сульфида двух
валентного олова SnS в SnS2 

Действие царской водки объясняется 
тем, что HN 0 8 окисляет HCl с обра
зованием свободного хлора и хлори
стого нитрозила, которые и окисляют 

золото, платину и подобные им ме
таллы 

3Pt+4HNOз+12нc1-

-3PtC14+4N0+8H20 

Надсерная кислота и ее соли - персу ль· 
фаты, явJtяясь производными перекиси 
водорода, проявляют сильные окисли

тельные свойства 

s201- + 2е- - 2sо~

Персульфат аммония окисляет, напри
мер, ионы Cr3+ в Cr 20~-

2Crs+ + зs20:-+ 7Н20--+ 
-cr20J-+6so:-+ 14Н+ 



Окиедитель 

NaBi03 

FeC18 

Анод при 
электролизе 

Число Во что перехо-
принимае- дит окислитель 

!'.fЫХ елек- в результате 

тронов восстаиовлеиия 

2 Bis+ 

1 fe:iн 

В зависимости от 
условий электролиза 

1 

l1родолженtlе табл. lб 

Условия протекаиия реакции 

Висмутат натрия, являясь очень силь 
иым 6кислителем, реагирует no урав 
нению 

BiOI + 6Н+ + 2е- - BiS+ + ЗН,О 
Например, ионы Мп2+ окисляются им по 
уравиению 

2Мп2++5ВiО3+ 14Н+

- 2Мп04 + 5Bi8+ + 7Н,о 

Реакции межатомного или межмолекулярного окисления - вое· 
становления. Сюда относятся такие реакции, в которых обмен 
электронами происходит между различными атомами, молекулами 

или ионами. Таковы, напJ!.имер, простейшие реакции соединения 

и замещения: 2са+О2=2Са0 

Н2 + С12 = 2НС1 
Fe+CuS04 =Cu+ FeSO.t 

Реакции диспропорционирования. В реакциях диспропорци" 
он!:fрования молекулы или ионы одного и того же вещества реаги" 

руют друг с другом как восстановитель и окислитель вследствие 

того, что содержащиеся в них атомы с переменной (промежуточной) 
степенью окисления отдают и принимают электроны, переходя 

в состояния - один в низшее, другой - в цысшее. Например: 

+3 +3 +s +1 

HN02 + 2HN02 = HN03 + 2NO + Н2О 
.+в +в +1 +1 

2K2Mn04 K2Mn04 +2H20=2KMn04 + Mn02 +4KOH 

ЗК2SО3 ~t- K2S03 = ЗК2SО, + K2S 
+'! -+3 +а -"> 

ЗР 40 6 + Р 40 6 + 24Н20 = 12Н3Р04 + 4РН8 
+5 + +5 + +6 +1 
AmO~ + Am02 = AmOI+ + AmO, 

+з 

(последний восстанавJiивается до Ат) 

о о +1 -2 

Se + 2Se + бКОН = K2Se03 + 2K2Se + 3Н20 
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Легкость реакций диспропорционирования связана с близостью 
внешних энергетических уровней в обоих состояниях атома. 

Реакции внутримолекулярного окисления - восстановления. 
Сюда относятся реакции, в которых окислитель и восстановитель 
находятся в одном и том же веществе (молекуле): 

+5 -2 () -1 

2КС103 = 302 2KCl 

+1 +5 2 () +4 -2 о 

2AgN03 = 2Ag + 2N02 + 0 2 
-3 ..i5 -ч 

NH4N03 = N90 + 2Ij20 

II. СОСТАВЛЕНИЕ WАВНЕВИй 
РЕАКЦИИ ОКИСЛЕНИЯ - ВОССТАНОВЛЕНИЯ 

СостаВJiеиие уравнений простейших реа:кций 

При составлении уравнения окислительно-восстановительной 
реакции необходимо определить восстановитель и окислитель и 
число отдаваемых и принимаемых ими электронов. 

Число электронов, отдаваемых восстановителем и принимаемых 
окислителем, определяется изменением степени окисления атомов и 

ионов до и после реакции. 

Коэффициенты в уравнениях для"'восстановителя и окислителя 
должны подбираться с таким расчетом, чтобы общее число электро
нов, отданных восстановителем, равнялось общему числу электронов, 
принятых окислителем. 

При составлении уравнения реакции следует написать формулы 
исходных веществ (на первом месте - восстановитель, на втором -
окислитель}, а затем знак равенства и образующиеся продукты. 

В качестве примера рассмотрим реакцию окисления алюминия 
кислородом. Здесь алюминий является восстановителем, а кисло
род - окислителем. Запишем левую часть уравнения: 

А1+02 = 
Число отдаваемых восстановителем электронов - три, число 

принимаемых окислителем электронов - четыре 

А1+02 = 
3 4 

Чтобы найти коэффициенты для восстановителя и окислителя, 
число, стоящее под окислителем, ставим (перед восстановителем, 

а число, стоящее под восстановителем, ставим перед окислителем 

4Аl+ЗО2= 
8 4 
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Пишем в правой части уравнения формулы образующихся ве-
ществ: 

К.оэффйциенты для восстановителя и окислителя можно также 
" наити, пользуясь электронными уравнениями: 

...1...3 
коsффициенты 

Al зе---+- Al (процесс окисления) 4 
-2 

0 2 + 4е---+- 20 (процесс восстановления) 3 

Все эти операции можно производить с одним и тем же уравне
нием. 

Ниже приводим уравнения окислительно-восстановительных про
цессов простых реакций (цифры под символами обозначают число 
электронов, отдаваемых восстановителем и принимаемых окисли· 

телем): 
ЗZп 2AuC13 = 2Au + ЗZпСI2 

2 3 

NaH + НОН(Н20) = Н2 + NaOH 
l t 

2Al + 3CuS04 = ЗСu + Al2(S04) 3 
3 2 

Fe(N03) 2 + AgN03 = Ag + Fe(N03) 3 
t 1 

2La + 3Cl2 = 2LaC13 
1 2 

3Mg+N2 =Mg3N~ 
2 6 

4Al + ЗС = AI 4C3 
3 4 

С+ SпО2 = Sп + СО2 
4 4 

3Н2 + N2 === 2NH3 
2 6 

H2 +CuO=Cu+ Н2О 
2 2 

2Al + Cr 20 3 = 2Cr + Al20 3 
3 6 

2Ва+ PuF4 = Pu + 2BaF2 
2 4 

* В реакциях, где число электронов. отдаваемых восстановителем, и число 
электронов, принимаемых окислителем:, являются четными, при нахождении коэф
фициентов число электронов делят на общий наибольший делитель. Поэтому 
в нашем случае коэффициентами у восстановителя - Mg и окислителя - N2 будут 
не 6 и 2, а 3 и 1. 
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СоставJJ:евие уравнений можиь1х реа:кциii * 

При составлении уравнений реакций окисления - восстановле
ния необходимо помнить, что эти процессы зависят от характера 
среды, в которой они протекают (см. стр. 107-115). В некоторых 
случаях среда изменяет даже направление процесса. Например: 

в кислой среде 

ЗI2+ЗH20=HIOs+5HI, или ЗI2+ЗН2О~бн++1о;+s1-
в щелочной с-реде 

В данном случае кислая среда благоприятствует течению про" 
цесса справа налево. 

Происходит это потому. что в результате восстановления слож
ного аниона I03 образуются практически недиссоциированные 
молекулы воды; щелочная же среда сдвигает равновесие реакции 

слева направо, т. е. в сторону образования иодноватой кислоты 
HI03 и HI, так как избыточные гидроксид-ионы он-t соеди· 
няясь с ионами водорода, образуют молекулы во;цы. 

Для создания в растворе кислой среды обычно пользуются сер
ной кислотой. Соляная и азотная кислоты применяются реже, так 
как первая способна окисляться, а вторая сама является сильным 
окислителем и потому может вызывать побочные процессы. Для 
создания щелочной среды применяется главным образом NaOH 
или кон. 

При составлении сложных уравнеl}ий реакций с участием среды 
следует, так же как и в уравнениях прос'l'ейших реакций, в левой 
части написать исходные вещества, затем найти коэффициенты и 
написать формулы получающихся веществ. 

При этом необходимо руководствоваться еледующими прави" 
лами: 

-2 

1. В кислой среде ионы водорода с кислородом (О) образуют 
очень слабо диссоциированные молекулы воды. 

2. В кисло~ или нейтральной среде ионы металлов (одно-, двух
и трехзарядные) с кислотными остатками образуют соли. 

3. Ионы металлов, дающие нерастворимые в воде гидроксиды, 
в щелочной среде образуют соответствующие гидроксиды, например 
Си (ОН)2 • 

4. Ионы металлов (двух-, трех- и четырехзарядные), способные 
давать амфотерные гидроокиси, образуют в щелочной сред-е. гидро
ксосоли. 

В процессе реакции могут образоваться сложные и простые 
эо - эо2- эо•- ~rr- эо2- Э2+ эз+ э- э2-ионы типа: 3 , i , i , vv 1, 3 , , , , и т. д. 

Так, например, ионы NO;, So~-, Ро~-, отдавая каждый по 2 элек
трона, переходят соответственно в ИОНЫ N03, so1-, Ро1-, а ионы 

* См. А. А. К уд.. р я в ц е в. Реакции окисления - восстановления. 
МХТИ им. Менделеева, 1946~ 
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Mn04, CrOi ~, CI03, принимая соответственно 5, 3 и 6 электронов, 
превращаются в ионы Mn2+, Cr3+, с1-. 

Об окончании окислительно-восстановительной реакции судят 
по изменению цвета, выпадению осадка или по выделению газа. 

Например, красно-фиолетовый раствор, содержащий ион MnOi, 
при переходе этого ио:на в Mn2+ становится бледно-розовым (nочти 
бесцветным), оранжевый раствор, содержащий ион Cr20~-, при 
переходе этого иона в Cr3+ становится зеленым. 

Реакция 2H2S + S02 = ! ЗS + 2Н20 сопровождается выпаде
нием в осадок серы. -

Реакция Zn + H2S04 = t Н2 + ZnS04 сопровождается выде
лением газа водорода. 

Реакции в кислой среде. Рассмотрим составление уравнений 
на примере уравнения реакции сульфита натрия с перманганатом 
калия в кислой среде. 

1. Напишем в левой части уравнения формулы исходных ве-
ществ: 

Na2S03 + I\Mn04 + H2S04 -+ 

2. Определим восстановитель и окислитель и необходимые коэф· 
фициенты для них. 

Рассуждаем следующим образом. 
В молекуле Na2S03 натрий находится в виде Na+, т. е. он уже 

окислился (отдал свой электрон), повышать же свою степень окис
ления, т. е. отдавать еще электроны он не может. Поэтому натрий 
не может быть восстановителем. Но в состоянии иона он может 
проявлять окислительные свойства, т. е. быть окислителем. 

Однако, как уже указывалось выше, насколько натрий в свобод-
u 

ном состоянии - сильным восстановитель, настолько его ион - сла-

бый окислитель. Это объясняется, во·первых, тем, что при переходе 
нейтрального атома натриЯ в ионное состояние (Na+) затрачивается 
небольшая работа (энергия), т. е. ионизационный потенциал натрия 
первого порядка равен всего 5,09 эв, тогда, как, например, у кисло
рода он равен 13,57 ав. Поэтому ион натрия обладает небольшим 
сродством к электрону. Во-вторых, электроны значительно сильнее 
притягиваются к марганцу в ионе MnOi, чем к иону Na+. Натрий 
в присутствии более сильного окислителя не может являться окис" 
лителем. 

Сера в ионе so~- находится в промежуточной степени окисления 
и, в зависимости от условий реакции, может отдавать и nринимать 
электроны. Наиболее характерны для нее восстановительные свой
ства, в особенности при взаимодействии с сильным окислителем, 
каковым является KMn04 • 

-1 

Кислород (О) в соединении so~-, казалось бы, может проявлять 
вос.становительные свойства. Однако свободный кислород являе-тся 
сильным окислителем, и если он принял электроны, то отдает их 

.с большим трудом и только сильным окислителям. Радиус иона 
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кислорода (1,32 4) меньше, чем ион серы (l,74 А), селена (1,91 А) 
и теллура (2, 11 А). Следовательно, в присутствии более сильного 

+4 
восстановителя S двухвалентный кислород не может быть восста-
новителем. В молекуле KMn04 ион калия (К+) аналогично иону 
натрия в соединении Na2S08 восстановительных свойств проявлять 
не может. Он является также и очень слабым окислителем. 

Напротив, марганец в ионе Mn04, находясь в степени окисления 
+ 7, является очень сильным окислителем и в зависимости от усло
вий реакции может принимать различное число электронов, восста
навливаясь до степени окисления +2, +4 и +6. Проявлять восста-

+1 
новительные свойства Mn, конечно, не может, так как он находится 
в максимальной степени окисления. 

Двухвалентный кислород в· соединении MnOi, аналогично кис
лороду в соединении SOi-, не может быть восстановителем. В реакции 
участвует (в качестве среды) разбавленная серная кислота; она 
в такой концентрации не может проявлять окислиrельно-восстано
вительных свойств. 

Следовательно, в молекуле Na2S03 ион so~- - восстановитель, 
он отдает 2 электрона и переходит ~в ион so1-; в молекуле KMn04 
ион Mn04- окислитель, он в кислой среде принимает 5 электронов 
и переходит в ион Mn2+. 

Поставим под восстановителем число 2, а под окислителем -
число 5. 

Находим коэффициенты для воестановителя и окислителя: 
число 2, стоящее под восстановителем, поставим перед окислителем, 
а число 5, стоящее под окислителем, поставим перед восстанови
телем: 

5Na2S
4

Q3 + 2KMn04 + H2S04-+ 
2 5 

Коэффициенты для восстановителя и окислителя можно также 
найти, пользуясь схемой электронного баланса: 

j:.4 +в 

~ -2е- -+S 
.+-7 +2 

Mn+se--+Mn 

коэффициенты 

5 

2 

При нахождении коэффициентов по этой схеме необходимо по
мнить, что в действительности в растворе мы имеем ионыSо~-и Mn04, 

+:4 +7 
а ие S и Mn. 

3. Напишем в правой части уравнения формулы образующихся 
соединений 

+4 +7 н 1;2" 
5Na2S03 + 2KMn04 + H2S01 ~5Na2S04 + K2S04 + 2мnSO, -t- Н2О 

4. По числу кислотных остатков в правой части уравнения на
ходим коэффициент для кислоты. В результате реакции получается 
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8 кислотных остатков soi-, из них 5 - за счет окислительно-восста
новительного процесса (превращения 55023 ~ 5So1-), а 2 - за 
счет молекул серной кислоты (8SOi- - 5So1- == ЗS01-). Таким об
разом, серной кислоть1 надо взять 3 молекулы: 

5Na2S03 + 2KMn04 + ЗН2SО4 ~ 5Na2S04 + K2S04 + 
+2MnS04 Н2О 

5. По числу ионов водорода (бН+) в левой части уравнения 
находим коэффициент для воды. Уравнение примет окончательнь1й 

/! 

вид: 5Na2S03 + 2KMnOt + ЗН2SО4 = 5Na2S04 + K2S04 + 
2MnS04 + 3Н20 

Признаком правильности подбора коэффициентов является оди
наковое количество атомов каждого элемента в обеих частях уравw 
не ни я. 

Разумеется, и в данном с.пучае нет необходимости переписьiвать 
уравнение несколько· раз. 

Составим урявнение реакции окисления сульфида свинца азот
ной кислотой. 

Азотиая кислота, особеиио концеитрироваииая, является довольио сильиым 
окислителем. Сущность окислеиия различных веществ азотиой кислотой состоит 

+п 
в том, что азот в составе аниоиа N03 может в зависимости от условий (концеитра~ 
ция кислоты, nрирола восстановителя, температура) принимать от 1 ло 8 элект
ронов. 

Восстановление аниона NO:; в различных условиях можно выразить сле»J7ю-
щими и о иными уравнениями: 

N03+e-+2н+-N02+H20 
NОз+зе-+4Н+- NO + 2Н2О 
2N03 +se-+ lQH+- N20+5H20 
2N03 + 1ое-+ 12н+ - N" + 6Н2О 
No-;+se-+ 1он+-Nнt+зн20 

Металлы, расположенные в таблице окислительио-восстановительиых потен
циалов ниже во.цорола, окисляются азотной кислотой, причем разбавлеиная 
НNОз восстаиавливается ло NO, а коицеитрированная .цо N~. Такие активиые 
восстановители, как цинк, кальций и т. п., восстанавливают НNОз до N20. Теми 
же металлами весьма разбавленная азотная кислота восстаиавливается до ам
миака, который с избытком кислоты образует соли аммоиия. Железо, иикелъ, 
кобальт и другие металлы, обладающие средней активностью, восстанавливают 
сильио разбавлеииую HNOs ло NO и .цаже (кобальт) ло N2. Золото, платину, ири
лий, ро.ций, ииобий, тантал, вольфрам и по.цобиые им металлы азотная кислота 
ие окисляет. Чистое железо, алюминий и хром концентрированной HN03 также 
не окисляются (пассивируются). 

Большииство неметаллов восстаиавливают HN03 .цо NO 
Чтобы восстановление азотиой кислоть1 µшо как можио дальше, иеобхолимо 

брать наиболее разбавлеииую кислоту, применять сильный восстановитель и 
реакцию вести иа хололу. Чем азотная кислота концентрированнее, а восстанови
тель слабее, тем она восстанавливается меиьше. ЭтQ объясняется тем, что коицеит· 
рированиая HNOs окисляет образующиеся в холе реакции низшие окислы азота 
в высшие. 

Так, например, NO окиGЛяется концентрированной HN03 .цо N~; NO, 
реагируя с воjой, jает NO и HN03: 

NO +2HN03 :::::: ЗNО2 + Н20 
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Составим уравнение реакции окисления PbS раэбавленноИ 
HN03 при нагревании. 

1. Напишем формулы исходных веществ: 
PЬS+HN03 -+ 

2. Выясним их окислительно-восстановительные свойства и 
найдем необходимые коэф:рициенты для окислителя и восстанови
теля. 

+2 

В молекуле PbS РЬ в эависимости от условий реакции может 
проявлять окислительные свойства (правда, очень слабые, поскольку 
он находится в низшей степени окисления, а не в высшей), а также 
выступать как восстановитель, отдав еще 2 электрона и повысив 
степень окисления до +4. Но для отрыва этих двух электронов 

-2 
требуется большая затрата энер.iии. Напротив, S содержит избыточ-
н;ые электроны и легко их отдает даже сравнительно слабому окис
лителю (не говоря уже об HN03). 

-2 
Поэтому в нашем случае восстановителем являет~я S. 
3. Напишем в правой части уравнения формулы образующихся 

веществ: 
-2 +5 о +2 

ЗРЬS + 2HN03 -+ ЗS + 3Pb(N03) 2 + 2NO + Н2О 
4. По числу кислотных остатков (N03-) в правой части уравнения 

находим число молекул HN03 , которое требуется дополнительно 
для связывания образующихся в результате реакции продуктов 
(в нашем случае 3РЬ2+). Кроме того, 2 молекулы HN03 пошли на 

-2 

окисление ЗS; всего расходуется 8 молекул HN03: 

ЗРЬS +_2HN03 + 6HN03 ~ ЗS + 3Pb(N03) 2 + 2NO + Н2О 

5. По числу ионов водорода (8Н+) в левой части уравнения на
ходим коэффициент для воды. Таким образом, уравнение принимает 
вид: 

ЗРЬS + 2HN03 + 6HN03 = ЗS + 3Pb(N03) 2 + 2NO 4Н20 

В этом уравн~нии формула азотной кислоты записана два раза 
лишь для того, чтобы показать, что 2 молекулы HN03 необходимы 
для окисления, а 6 молекул выполняют роль среды. Окончательно 
это уравнение может быть записано в обычном виде: 

ЗРЬS + 8HN03 = ЗS + 3Pb(N03) 2 + 2NO + 4Н20 

Окисление PbS концентрированной HN03 при нагревании: 

PЬS+HN03 ~ 
-2 

Сера (S) в концентрированной аэотной кислоте отдает 8 электро-
нов и переходит в ион so1-. Ион N03принимает1 электрон и превра
щается в N02. 
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Окончательное уравнени~ записывается следующим образом: 

PbS + 8HN03 = PbSO, + 8N02 + 4Н2О 
Составим уравнение реакции ои:исления сульфата железа (11) 

" перманганатом калия в кислои среде: 

Feso. + кмпо. + н2sо. ~ +1l 
В окислительно-восстановительной реакции железо Fe в моле-

+3 +3 
куле FeSO, может перейти в Fe, а Fe в некоторых случаях (как мы 

+о 

увидим несколько позже) даже способен превращаться в Fe. 
+2 

Следовательно, Fe в нашем случае может проявлять восстанови-
" тельные своиства. 

Сера в ионе soi- не может проявлять восстановительных свойств, 
а также не может быть окислителем, хотя и находится в максималь
ной степени окисления, так как проявляет в этом состоянии окисли-

u u u 

тельные своиства при вые.окон концентрации сернои кислоrы, а 

в рассматриваемом случае (для. создания кислой среды) используется 
разбавленная серная кислота. Кислород в ионе SOi- не может 
быть восстановителем. 

+2 
Таким образом, в данной реакции Fe (в FeS04) служит восстано

+3 
вителем: он отдает 1 электрон и переходит в Ре. Ион MnO; (в КМnО,) 
является окислителем: он принимает 5 электронов и переходит 

Н! 

в Mn. 
По принятому правилу, казалось бы, под восстановителем нужно 

поставить число 1, под окислителем 5 и найти обычным путем коэф
фициенты для восстановителя и окислителя. Но в данном случае 
ионы Fe3+, соединяясь с ионами SOf-, образуют молекулы Fe2 (SOJ3, 

т. е. ионов Fe3+ получается четное число, поэтому коэффициенты 
у восстановителя и окислителя нужно удвоить. Ставим перед вос
становителем число 10, а перед окислителем 2. Уравненйе принимает 

" окончательныи вид: 

lOFeSO, + 2KMnO, + 8H2S04 = 5Fe2 (S04) 3 + 2MnS04 + K2S04 + 
+sн20 

Написанную выше реакцию представляют протекающей по следую
щим стадиям *: 

2KMn04 + H2S04 == 2НМп04 + K2S04 

2НМn04=Н2О+Мп2О7 
Mn20 7 = 2Mn0 + 50 

1OFeS04 +5H2S04 + 50 = 5Fe2(S04) 3 + 5Н2О 
2Мп0 + 2H2S04 = 2MnSO, + 2Н2О 

2KMn04 + 8H2S04 + 10FeS04 = 5Fe2(S04) 3 + 2MnS04 + K2S04+8H20 

* См.: л. r. Б е р г, с. д. r р о м а к о В, и. в. 3 о р о а ц к а я, 
И. Н. А в ер к о" Антон о в и ч. Способы поlf,бора коэффициентов в химиче
ских уравнениях. Изп.-во Казанск. ун-та. 1959. 
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Промежуточными продуктами в данной реакции являются 
HMn04, Мп907 , О и MnO. 

Напишем уравнение реакции, в котором галоген, являясь окис
лителем, восстанавливается до отрицательно заряженного иона, 

например: 

Так как в данном случае восстановитель отдает столько электро
нов (2), сколько их принимает окислитель, то коэффициенты у вос
становителя и окислителя не пишем. 

Если восстановителем является отрицательно заряженный ион 
галогена, а окислителем - тот же галоген в сложном ионе, то и тот, 

и и 

и другои переходят в неитральные атомы, которые затем связываются 

в молекулы, например: 

5NaBr + NaBr03 + 3H9S04 = 3Br 2 + ЗNa2S04 + ЗН2О 
1 5 

Ознакомившись с тем, ка~ составляются уравнения окисли
тельно-восстановительных реакций в молекулs;rрной форме, рассмот
рим составление и о н н ы х уравнений для подобных реакций. 
В качестве примера составим в ионной форме уравнение реакции 
окисления хлорида олова бихроматом калия в кислой среде. 

1. В левой части уравнения должны находиться исходные ионы, 
изменяющие степени окисления, и ион J-I+, показывающий, что реак
ция протекает в кислой среде: 

Sn2+ + Cr20;- + Н+ 4'-

2. Ион Sn2+ является здесь восстановителем: он отдает 2 элект
рона и переходит в ион Sn4+. Ион Cr20~- является окислителем; 
он принимает 6 электронов и превращается в два иона Cr3+. I(оэф
фиuиентами должны быть числа 2 и 6, ио их можно сократить на 2. 
Таким образом, перед окислителем следует поставить не 2, а 1, 
перед восстановителем не 6, а 3. Это означает, что для восстановле
ния одного иона Cr20~- расходуется 3 иона Sп2+ 

ЗSп2+ + Cr 0 2
-2 7 

3. Запишем в правой части уравнения образующиеся в процессе 
реакции ионы и молекулы: 

if• 3Sn2+ +cr20;- + Н+ ~ 3Sп4+ + 2Cr3+ -t- 7Н20 
4. Зная число атомов кислорода в левой части уравнения и учи

тывая, что с ионами водорода кислоты они образуют молекулы воды. 
находим коэффициент для ионов н+ 

3Sn2+ + Cr 90;- + 14Н+ 4'- 3Sn4+ + 2Cr3+ + 7Н20 
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То же уравнение в молекулярной форме может иметь следующий 
вид: 

3SnCl2 + K2Cr 20" + 7H2S04 = 3Sn(S04) 2 + 2CrC13 + 
+ K2S04 + 7Н2О 

Легко видеть, что ионы с1-, К\ so:-, в процессе реакции не 
изменяющие свою валентность, могут быть заменены другими ана
логичными ионами. 

Реакции в щелочной среде. Составим уравнение реакции суль
фита натрия с перманганатом калия в сильнощелочиой среде при 
недостатке восстановителя, соблюдая ту же последовательность, 
что и в разобранных выше примерах для кислой среды. 

1. Напишем в левой части уравнения формулы исходных веR 

ществ: Na
2
S0

3 
+ KMnO, +КОН 4'-

2. Определим восстановитель и окислитель и коэффициенты для 
них. Мы уже выяснили раньше окислительно-восстановительные 
свойства сульфита и-атрия и перманганата калия в кислой среде. 
В рассматриваемой теперь реакции участвуют те же исходные ве
щества (Na2S03 и KMn04), но только в сильно концентрированной 
щелочной среде. В связи с этим они проявляют несколько иные 
окислительно-восстановительные свойства. 

В молекуле Na2S03 ион so:- является восстановителем, как 
и в кислой среде; он отдает 2 электрона и переходит в ион so~-. 
В молекуле KMn04 ион MnOi является окислителем; в сильно кон
центрированной щелочной среде и при недостатке восстановителя 
он принимает лишь 1 электрон и восстанавливается до Mno:-. 

Пишем под восстановителем число 2, а под окислителем 1. К.оэф
фициенты для восстановителя и окислителя будут соответственно 
1 и 2, т. е. на 1 молекулу Na2S03 требуется 2 молекулы KMn04 • 

Таким образом, левая часть уравнения принимает следующий 

вид: Na2S03 + 2KMn04 + КОН 4'-
2 1 

3. Напишем в правой части уравнения формулы получающихся 
соединений: 

J;..4 t~ +в +в 

N а2~03 + 2Кмnо, +КОН 4'- N a2SO, + 2К2Мп04 + Н20 
4. Находим коэффициент для щелочи. Для этого подсчитываем 

в правой и левой частях уравнения число ионов металла, не изме
нивших своей зарядности, и по разности находим коэфf ·iциент. 
В правой части уравнения имеется 4К+, а в левой 2к+, по разности 
(4-2=2) находим коэффициент для щелочи: 

N a2S03 + 2KMn04 + 2КОН = N a2SO, + 2K2Mn04 + Н2О 
5. Проверяем число ионов водорода в левой и правой частях 

уравнения и находим число образовавшихся молекул воды. 
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Для примера приведем еще уравнения реакций окисления ,,_ вос· 
становления с участием щелочи: 

H2(02J + 2KMn04 + 2КОН = 0 2 + 2K2Mn04 + 2Н2О 
2 1 

Mn02 + KN03 + 2КОН = K2Mn04 + KN02 + Н2О (при сплавле-
2 2 

нии) 

Fe20 3 + I(Cl03 + 4КОН = 2K2Fe04 + KCl + 2Н20 (при сп.лавле-
6 6 

µии) 

Составим уравнение реакции окисления хромита натрия бромом 
в щелочной среде в ионной форме. 

1. Пишем левую часть уравнения: 

CrO; + Br 2 +он-~ 

2. Ион CrO; является восстановителем: он отдает 3 электрона 
и переходит в щелочной среде в ион Crof-. Молекула Br2 является 
окислителем: она принимает 2 электрона и превра.Щается в два иона 
брома (2Br-). Поставим под восстановителем 3, под окислителем 2 
и найдем коэффициенты для восстановителя и окислителя: 

о 

2Cro; + 3Br2 +он-~ 
3 2 

3. Запишем в левой части уравнения исходные вещества с· най
денными коэффициентами, а в правой - образующиеся продукты: 

о 

2сrо;+звr2 +он-~2сrо:- ввr-+н20 
4. По числу атомов кислорода в 2Crot· находим, сколько атомов 

кислорода перешло отгидроксиД-иона (8-4=4). Кроме того, следует 
учесть, что освобождающиеся при этом ионы водорода (4Н+) свя
зываются также гидроксид-ионами (4ОН-), образуя 4 молекулы 
воды. Всего, та~Им образом, израсходуется восемь гидроксид-
ионов 

о 

2CrO; + ЗВr 2 + sон~ ~ 2Cro:- + 6Br- + 4Н20 

Это уравнение в молекулярной форме может иметь вид: 

2NaCrO~ + 3Br 2 + 8NaOH = 2Na2Cr011 -{- 6NaBr + 4Н,О 
Реакции в нейтральной среде" Составим уравнение реакции 

сульфита натрия с перманганатом калия в нейтральной среде. 
1. Напишем формулы исходных веществ: 

.Na2S03 + KMn04 + Н2О ~ 
2. Определим восстановитель и окислитель и коэффициенты для 

них. 

Окислительно~восстановите.р.ьнЬiе свойства Na2S03 остаются теми 
же, что в кислой и щелочной среде; наоборот, окислительно-восста-
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... " ... 
новительные своиства перманганата калия в неитральнои среде 

резко изменяются {по сравнению с кислой или щелочной средой): 
н. 

ион МпО4 восстанавливается до Мп. Ион so~- молекулы Na2S08 
является восстановителем: он dтдает 2 электрона и переходит в soi-. 

В молекуле КМп04 ион Mn0t" является окислителем: в ней
тральной (или слабощелочной) среде он принимает 3 электрона и 
восстанавливается до Мп02 . Ставим под восстановителем число 2, 
под окислителем 3. Находим ко~ициенты. В данном случае на 
3 молекулы Na2S08 требуется 2 молекулы KMn04 • 

Левая часть уравнения принимает вид: 

3NaS08 + 2Т<МпО, + Н2О ~ 
2 3 

3. Напишем в правой части уравнения формулы получающихся 
" соединении, имея в виду, что ионы натрия с кислотным остатком +• -2 

so1- образуют соль Na2S04 , Мп с кислородом (О) образуют Мп02, 
а гидроксид-ион с ионом калия образует едкое кали. Отметим, что 
1 гидроксид-ион образуется за счет освобождающегося кислорода 
{из КМп04) и иона водорода воды, а второй - из воды. 

В реакции участвует только одна молекула воды. 
Окончательное уравнение принимает следующий вид: 

+4 +7 +в +.-
3NaS03 + 2:КМn04 + Н2О == 3Na2S04 + 2Мп02 + 2:КОН 

Ниже приводится еще несколько уравнений окислительно-вос
становительных реакций, протекающих в нейтральной среде с уча
стием молекул ноды: 

ЗН2[02 ) + 2:КМпО, + 2Н20= 302 + 2Mn02 + 2:КОН + 4Н20 
2 3 

Na8As03 + I2+H20=Na3AsO, + 2HI 
2 2 

3Р + 5HN08 + 2Н20 == 3Н8Р04 + 5NO 
5 3 

4Fe{OH)2 + 0 2 + 2Н2О = 4Fe(OH)3 
1 4 

В качестве примера окислительно-восстановительной ,реакции, 
.протекащщей в нейтральной среде без участия молекул воды, при-

i 

ведем сл~дующую реакцию: 

2Al + 3CuCl2 = 3Cu + 2AlCl8 

Составим в ионной форме уравнение реакции окисления иона 
so;- ионом Со3+ в нейтральной среде. 

1. Напишем в левой части уравнения исходные вещества: 

so;- + Со 3+ + Н20 ~ 
2. Ион SOi является восстановителем: он отдает 2 электрона 

и переходит в So~-. Ион Со8+ принимает 1 электроtr и превращается 
в ион Со2+. 
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Поставим под восстановителем число 2) под окислителем 1 
дем коэффициенты для восстановителя и окислителя: 

so:- -1- 2Со3+ + Н2О ~ 
2 1 

... 
и наи-

3. Запишем в левой части уравнения исходные вещества с най
денными коэффициентами, а в правой - образующиеся продукты: 

so:- + 2Со8+ + Н2О ~ so:- + 2Со2+ + 2H-i 

Таким образом, при взаимодействии Na2S08 с KMn04 в зависимости 
от среды (кислой, щелочной или нейтральной) мы получаем разные 
вещества. 

+1 
Наибольшую окис{lительную активность KMn04 или точнее 

ион MnOi проявляет в кислой среде, восстанавливаясь до Mn2+, 
меньшую в нейтральной и слабощелочной, восстанавливаясь до 
+4 
Мn (Mn02) и минимальную в сильнощелочной, в которой восста-

+в 

навливается до Mn (Mn01~). В первом приближении это можно 
объяснить следующим образом. I(ислоты, согласно химической тео
рии растворения, диссоциируют на ионы гидроксония Н8О+ и ионы 
кислотного остатка, например: 

HCl + Н2О ~ H3Q+ + Сl-

Ионы Н3О+ внедряются в ионы MnOi и вызывают ослабление связи 
марганца с кислородом, способствуя тем самым усилению действия 
восстановителя. В нейтральной среде поляризующее действие по
лярных молекул воды значительно слабее влияния ионов Н30+, 
поэтому ионы MnOi подвергаются деформации гораздо меньше. 
В сильнощелочной среде ионы гидроксила несколько даже упроч
няют связь Mn-0, вследствие чего эффективность действия восста
новителя уменьшается и MnOi" принимает только 1 электрон. 

I(роме среды, важными факторами, влияющими на направление 
и скорость окислительно-восстановительных процессов, являются 

также концентрация реагирующих веществ, температура и катали

затор. Общая схема для любого окислительно-восстановительного 
процесса может быть представлена так: 

Восстановитель+ окислитель~ (i~~~(~:E~:J + (i~~:i~~~~=~:1 
новитель лиrель восста-

окислился) ноцился) 

или 

восст. 1 + окисл. 2 z окисл. 1 + восст. 2 

К.онстанта равновесия К для приведенного проuесса выражается 
так: 
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Пользуясь приведенным уравнением, легко предвидеть смещение 
равновесия окислительно-восстановительной реакции в зависимости 
от концентрации реагирующих веществ. Так, например, при уве
личении концентрации окислителя или восстановителя равновесие 

будет смещаться слева направо, при увеличении же восстановленной 
или окисленной формы вещества равновесие будет смещаться в об
ратную сторону, т. е. справа налево. 

Повышение температуры влечет за собой увеличение скорости 
" о кисл ительно-восстановительнои реакции. 

Так, например, равновесие реакции восстановления диоксида 
углерода углем при нагревании сдвигается слева направо: 

со2+с~2со 
Наконец, нагревами~ может изменить не только скорость илй 

" " положение равновесия тои или инои окислительно-восстановитель-

ной реакции, но и самый характер ее. Например, KMn04 при до-
" статочно высокои температуре распадается 

2KMn04 ~ K2Mn04 + Mn02 + 02 
В окислительно-восстановительных реакциях при высокой темпе
ратуре KMn04 не только расходуется в зависимости от среды в том 
или ином количестве на окисление восстановителя, но и разрушается, 

согласно приведенному выше уравнению. В результате, помимо 
основного процесса, протекает ряд побочных реакций. 

Щавелевая кислота также разлагается при высокой температуре: 

Н2С204 ~ СО2 +СО+ Н2О 
Теллур со щелочью реагирует следующим образом: 

при нагревании ----------
3Те + 6КОН = 2К2 Те+ К2 Те03 + ЗН2О 

при охлаждении 

На скорость окислительно-восстановительных реакций, кроме 
указанных факторов, влияет также катализатор. Наиболее известны 
положительные катализаторы, т. е. ускоряющие течение реакций. 
Менее известны отрицательные катализаторы, замедляющие хими
ческие процессы. 

Рассмотрим некоторые окислительно-вос.становительные про
цессы, протекающие в присутствии катализатора. 

Окисление щавелевой кислоты перманганатом калия значительно 
ускоряется в присутствии ионов Mn2+. Образующиеся при этой 
реакции ионы Mn2+ затем сами катализируют процесс. 

Химический процесс, в котором роль катализатора выполняет 
одно из исходных или образующихся в результате реакции веществ, 
называется автокатализом. 

В лабораторных условиях кислород обычно получают из берто
летовой соли, которая в присутствии Mn02 разлагается значительно 
быстрее. 
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В присутствии Мп02 наблюдается также ускорение разложения 
KMn04. 

В зависимости от катализатора два соединения, реагирующие 
между собой, могут образовать различные вещества: 

2Na2S203 + Н2О2 = Na2S40 6 + 2NaOH 
Na2S203 + 4Н2О2 = Na2S04 + H2S04 + ЗН2О 

В первой реакции катализатором являются ионы иода, а во вто
рой - молибденовая кислота. 

Отрицательные катализаторы - это, например, спирт и глице
рин в растворе сульфита натрия (Na2S08), замедляющие окисление 
Na2S03 в Na2S04 кислородом воздуха. 

Еще одним примером отрицательного действия катализатора 
- u 

является замедление сл@Дами ки~лорода взаимодеиствия хлора 

с водородом на свету. 

Ускоряющее действие на окислительно-восстановительные про
цессы, помимо катализатора, оказывают и параллельно идущие 

реакции. 

В тех случаях, когда одна окислительно~восстановительная реак
ция ускоряет другую, говорят о сопряжен,н,ых, или инiJуцирован,н,ых, 
реакциях (Н. А. Шилов, 1904). Многие окислительно-восстанови
тельные реакции являются сопряженными. Например, медленно 
протекающая реакция окl'fсления иона хлора перманганатом 

sc1-+ MnOi + вн+ ~ sc1-+ мn2+ + 4Н20 

ускоряется одновременно идущей реакцией окисления двухвалент
ного иона железа перманганатом: 

5Fe2+ + МпО',i + 8Н+ ~ 5Fe3+ + Mn2+ + 4Н20 

Сопряженно протекает реакция окисления мышьяковистой кис~ 
лоты H3As03 кислородом воздуха в присутствии сернистой кислоты 
H2S03 • Сернистая кислота окисляется кислородом: воздуха, а мышья
ковистая не окисляется. Однако при совместном присутствии окисw 
ляются обе кислоты. 

Особые случаи составления уравнений окислительна-восста
новительных реаrtций. Рассмотренная выше методика составления 

u u 
уравнении окислительно-восстановительных реакции применима 

к огромному большинству простых и сложных процессов. Чтобы 
без затруднений составлять уравнения окислительно-восстанови
тельных р~акций~ следует иметь в виду некоторые особые случаи. 

1. Если числа электронов, теряемых восстановителем и прини
маемых окислителем, -явля19тся четными, то при нахождении коэф
фициентов эти числа делят на наибольший- общий делитель. Так, 
например, в реакции 

3H2SQ3 -t- НС103 = ЗН2SО4 -t- HCI 
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коэффициентами для восстановителя и окислителя будут не 6 и 
2, а 3 и 1. 

Если числа электронов, теряемых восстановителем и приобре
таемых окислителем, нечетные, а в результате реакции должно 

получиться четное число атомов, то коэффициенты удваиваются. 
Например, в реакции 

lOKI +2KMn0,+8H2S0,=5I2 6K2S0,+2MnS04 +8H20 

коэффициентами для окислителя и восстановителя будут не 1 и 5, 
а 2 и 10. 

2. Иногда восстановитель или окислитель расходуется допол" 
нительно на связывание образующихся в результате реакции про
дуктов. Например: 

1OHCI+2I(Mn04 + 6HCI == 5С1 2 + 2KCI + 2MnCI2 8Н20 

В этой реакции 10 молекул HCI реагируют как восстановитель, 
а 6 расходуются на связывание получающихся веществ. 

В реакции 

3Cu + 2HN03 6HN03 = 3Cu (N08)2 + 2NO + 4Н20 
2 3 

на 3 атома восстановителя Cu требуется 2 молекулы окислителя 
HN03; кроме того, на образование нитрата меди и воды расходуется 
еще 6 молекул HN03• 

Эту реакцию по стадиям записывают следующим образом *: 

2HN03 = N20 6 + Н2О 
NP0 =2N0+3o 
3Cu + 30 = 3Cu0 

3Cu0 6HN03 = 3Cu (N03) 2 + 3Н2О . 
3Cu + 8HN03 = 3Cu (N08) 2 + 2NO + 4Н20 

3. Окисляются одновременно и положительные и отрицательные 
«ионы» молекулы восстановителя. 

В качестве примера рассмотрим окисление трехсернистого 
мышьяка концентрИрованной азотной кислотой. 

1. Напишем формулы исходных веществ: 
As2S3 + HN03 ~ 

2. Определим восстановитель и окислитель и подберем коэффи
циенты: 

As~S3 + 28HN03 ~ 
2·2-t-8·3 1 

28 

* См. Л. Г. Б ер r, С. Д. Г р ом а к о в, И. В. 3 о р о а цк а я, 
И. Н. А в ер к о-Антон о в н ч. Способы по~бора коэффициентов в химичес
ких уравнениях. Из~-во Казаиск. ун-та, 1959. 
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3. Напишем формулы веществ, образующихся в результате 
реакции: 

As2S3 + 28HN03 -.-.. H3As04 + H2S04 + N02 + Н2О 
Проверим числа атомов каждого элемента в исходных и полу

ченных соединениях и расставим коэффициенты 

As2S3 + 28HN03 = 2H3As0 4 + ЗН2SО 4 + 28N02 -t- 8Н2О 
4. Восстановителем и окислителем являются различные атомы 

одного и того же элемента, входящие в состав разных веществ. 

Примером может служить реакция между иодистым и иодновато
кислым калием, протекающая в кислой среде 

5KJ + 1(103 + ЗH2SOt: = 312 + З1(2SО4 + ЗН2О 

5. Иногда уравнение реакции окисления - восстановления обыч• 
ным путем составить нельзя. Например, в реакции 

Al + Fe304 ~ Al20 3 + Fe 

восстановителем является Al, он отдает Зе-; окислителем является 
железо (в Fe30 4). Но молекулу Fe30 4 следует рассматривать как 
FeO · Fe20 3, в которой FeO принимает 2е-, а Fe90 3 принимает бе-, 
всего, следовательно, Ре304 приобретает' 8 электронов. Коэффи
циент при восстановителе здесь будет 8, а при окислителе 3. Таким 
образом, уравнение принимает следующий вид: 

8Al + 3Fез04 = 4Al20 3 + 9Fe 

Реакция горения черного пороха в основном протекает по сле
дующему уравнению: 

С+ l(N03 + S ~ N2 + СО2 + I<2S* 

В данной реакции восстановителем является атом углерода: 
он отдает 4е- и окисляется до СО2 ; окислителем является азот 

+5 
в l(N03 : восстанавливаясь до N2, он принимает 5Х2 = lOe-. Но 

() 

в этой реакции S также принимает 2е-. 
В итоге окислитель принимает 12 электронов (10 + 2 = 12). 

Общее число электронов, отданных восстановителем, должно быть 
равно общему числу электронов, принятых окислителем. Число 
теряемых электронов в нашем случае также равно 12 (4Х3 = 12). 

Уравнение принимает вид: 

3С + S + 21(N08 = N2 + ЗСО2 + I<2S 

6. Как уже указывалось выше, сильнейшим окислителем яв
ляется аллотропическое видоизменение кислорода - озон, 

* При этом, кроме того, образуются СО, К2СО3, K2S04, I<2S2. 
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Структурные исслеАования молекулы озона показали, что в ней атомы кисло
род.а расположены в вершинах равнобедренного треугольника с углом 127° и сто
ронами 1,26 А, что д.ает основание считать, что атомы кислорода в молекуле озона 
не равноценны, а именно: один из них является четырехвалентным, и озон можно 

рассматривать как окись кислорода (аиалогично S02). 

Озон является непрочнь1м веществом. Распа.п,ается он, очеви~но, в J.J.Be стад.ин, 
через отщепление атомарного кислоро.п,а: 

203 ~202+20 ~ 30 2 

Поэтому при окислительно·восстановительных реакциях окислеиие озоном про
исхщ:s,ит за счет «третьего» атома кислоро.J='а с ВЫАелеиием молекулярного кисло

ро.JJ;а *. 
Приведем примеры реакций с участием озона: 

2NaBr + 0 3 + Н20 = Br3 + 0 2 + 2NaOH 
l 2 

Ионы вr- являются восстановителем. Они отдают 2 электрона 
{каждый по одному) и переходят в нейтральную молекулу Br 2 • 

-2 

Молекула 0 3 принимает 2 электрона, превращаясь в О и 0 2 • 

PbS + 403 = PbSO, + 402 
8 2 

K3As03 + 0 3 = K3As0, + 0 2 
2 2 

2N02 + 0 3 = N206 + 02 
1 2 

2NH3 + 303 = Nz + 302 + 3Н2О 
3 2 

В последней реакции в зависимости от условий могут быть 
получены и другие вещества {NH4N02t NH4N03 и т. д.). 

7. Атомы азота в степени окисления - 2 {N2H4) и - 1 {NH20H) 
проявляют восстановительные и окислительные свойства. 

С'Рруктурную и электронную формулы гидразина N2H4 можно 
представить следующим образом * *. 

н 
н .. 

I-I:N:N:H 
н 

В приведенной структурной формуле числа около связей характе
ризуют энергию образования каждой связи. Хотя они и являются 
условными, но в сумме составляют экспериментально измеренную 

полную молекулярную энергию образования молекулы из свобод
ных атомов. В гидразине азот находится в степени окисления - 2: 

* См. Ю. В. Х о А а к о в. Общая и неорганическая химия. Изд,·во Акад;. 
пе).J.. наук РСФСР, 1959. 

** См. С. А. Щ у к а р е в. Лекции по общему курсу химии. Из,J!·ВО Леиин· 
граl{ского ун-та, 1962, т. I, стр. 347. 
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"' каждым атом азота соединен с двумя атомами водорода, а третья 

связь между атомами азота не отвечает ни восстановлению ни окис

лению. Гидразин активно проявляет восстановительные свойства 
вследствие стремления азота перейти в более устойчивую форму -

" с нулевои степенью окисления, но азот может также принимать 

электроны до степени окисления - 3, так как имеет две неразделен
ные пары электронов и способен формировать донорно-акцептор
ные связи: 

-2 о о -1 

N2H,+2I2 =N2 4HI 
-f-3 ~2 f-4 -3 

2TiCl3 + N2H4 + 4НС1=2TiC14 + 2NH4Cl 
" 

(1) 

(2) 

Коэффициенты при окислителе и восстановителе в уравнениях 
(1) и (2) можно найти. руководствуясь схемой электронного баланса: 

-2 о 

Восстановитель 2N- 4е- -э~- N2 1 
-1 (1) 

Окислитель I2 +2е-_.. 21 2 
+з +4 

Восстановитель Ti- Ie--* Ti 2 
-2 -3 (2) 

Окислитель 2N + 2е-- -э.- 2N 1 

Восстановительные и окислительные свойства в реакциях проявляет 
гидроксиламин. 

Гидроксиламин NH20H - продукт замещения гидроксид-ионом 
одного атома водорода в молекуле NH3 • Его структурную и элек
тронную формулы можно представить следующим образом: 

н 
85 63 /101 

H~N-0 ; 
~ 88 

н 

н 

Н: N :О: 
й .. 

В гидроксиламине суммарная степень окисления азота равна -1, 
так как азот дважды восстановлен водородом и один раз окислен 

гидроксильной группой. В водных растворах гидроксиламин и его 
соли являются преимущественно сильными восстановителями, окис· 

ляясь до элементарного азота (N2) или до закиси азота (N20)f но 
+t +t +3 

nри взаимодействии с Fe, Мn, Ti, HI, H2S и др. ведут себя как окис-
Jiители, превращаясь в аммиак. 

Восстановительная функция гидроксиламина выражена в щелоч
ной среде, а окислительная в кйслой. Иногда в зависимости от 
среды меняется поведение гидроксиламина. Так, например, в среде 
уксусной кислоты NH20H восстанавливает 12 до HI, а в сильно 
солянокислой наоборот - окисляет HI до элементарного состоя
ния (1,). 
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Ниже приводим реакции, в которых гидроксиламин проявляет 
восстановительные и окислительные свойства: 

-1 о о -1 

2NH20H + 12= N2 + 2HI + 2Н20 
-1 о 

Восстановитель N 1 е~ --+- N 2 

Окислитель 

-i о 
Восстановитель N -- 1 е- --+- N 5 10 

+2 
Окислитель MnOi + sн-r Se- --+- Mn + 4Н20 1 2 

+2 -1 +3 -3 
2Fe (ОН)2 + NH20H + Н2О = 2Fe (ОН)3 + NH8 

+2 +3 
Восстановитель Fe- le---+- Fe 2 

-1 -3 
Окислитель N + 2е---+- N 1 

8. Окислителем или восстановителем является перекись водорода 
или ее производные. В молекуле перекиси водорода Н-0-0-Н 

или Н :0:0: Н связь между атомами кислорода неполярна, по
этому с·Теnень окисления каждоrо из них равняется -1. Перекиси 
характеризуются наличием перекисного иона (0-0 ]2- или о~-, 

со строением [:~: <?.= ] 2- · 
Перекись водорода является очень слабой двухосновной кисло

той (К = 1,5 -10-12). 
В водном растворе она, хотя и в незначительной степени, дис· 

социирует на ионы: 

Н2О2 ~ Н+ + HOg
HO~ ~ Н+ + [02] 2-

Соединение NaH02 0-Na 
1 
0-Н - гидроперекись натрия 

Вещество Na20 2 0-Na 
1 
0-Na - перекись натрия 

Поскольку в Н202 атом кислорода обладает промежуточной степенью 
окисления, она может проявлять как ОJ<ислительныеt так и восста"' 

новительные свойства, а также способна к реакциям ,цисмутации 
(диспропорционирования). 
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Проявляя окислительные свойства, ион [02)2- принимает 2 элек
-2 

трона и превращается в 20 
-2 [ о~а2- + 2е- -+ 20 

Напротив, проявляя восстановительные свойства, ион [02 ]!- от
дает 2 электрона и образует молекулу кислорода: 

о 

[ 02)2- 2е- -+ 02 

В перекиси водорода ·электроны могут также переходить от одной 
" молекулы к другои: 2e-

I 1 о 
Н2О2 + Н2О~ = 0 2 + 2Н2О 

Вследствие того, что Н202 является сильным окислителем и слабым 
восстановителем, реакций восстановления известно немного; го-

, u 

раздо чаще приходится встречаться с окислительными своиствами 

перекиси водорода. 

Ниже приведены реакции, в которых перекись водорода про-
u 

являет окислительно-восстановительные своиGтва в различных 

средах: 

NiS+H202+2CH3COOH =tS + Ni (СН3СОО)2 + 2Н20 (в Кlfслой 
среде) о 

NiS -2е -+Ni2++s 1 
Н2О2+2е-+2н+-+2н;о I 

PbS + 4Н20= PbS04 + 4Н20 (в нейтральной среде) 
РЬS - ве- + 4Н2О-+ РЬSО4 + вн+ 1 
Н2О2 + 2е- -+ 2он- 4 

2CrCl3 ЗН2О2 lONaOH = 2Na2Cr04 (в щелочной среде) 

Cr3+ - Зе-+ 80Н -+ Crol- + 4Н2О 2 
Н2О2 +2е- -+2ОН- 3 

Н2О2 + Hg (N03)2 + 2Na0M = 0 2 + Hg + 2NaN03 + 2Н20 (в ще-
лочной среде) о 

Н2О2 - 2е--+ 2н+ + 02 1 
о 

Hg2+ + 2е- -+ Hg 1 
Известны и такие реакции, в которых Н202 при сравнительно не
большом изменении рН среды играет роль то окислителя, то восста-

новителя: I2+5H20 2-+2HI03 +4H20 при pH=l 

5H202 +2HI03 ~502+I2+6H20 при рН=2 
Таким образом, Н202 может проявлять окислительные свойства 

u u tJ u 

в кислои, щелочнои и неитральнои средах, а восстановительные 

в двух первых. 
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9. Восстановителем или окислителем являются комплексные 
соединения. При этом может произойти: изменение зарядности иона 
комплексообразователя 

5К4 [Fe (CN)6] + KMn04 + 4H2S04 = 
1 5 

= 5К3 [Fe (CN)6] + MnS04 + ЗК2SО4 + 4Н2О 
разрушение комплекса с образованием простых веществ 

2К2 [Ni (CN)4] + 9Br2 +6КОН === 2Ni(OH)3 + 8CNBr + IOKBr 
i +s 2 
9-

в ыд ел ен и е комплексообразователя в виде нейтрального атома 

Zn + 2 [Ag (NH3)2] ОН= 2Ag + [Zn (NH3) 4] (ОН)2 
2 1 

Окислительно-восстановительные реакции в комплексных соеди
нениях протекают также за счет перераспределения электронов. 

Однако окислить центральный ион комплексного соединения не 
всегда возможно. Это объJiсняется прежде всего экранированием 
цент~ального иона лигандами. Так, например, простейщие соеди
нения РЬС14, MnC14 , СоС13 и другие легко восстанавливаются до 
низших степеней окисления, тогда как свинец, марганец и кобальт, 
находящиеся в этой степени окисления в номплексных соединениях 
(например, К2 [РЬС1 6 ], К2 [MnCl6] и [Со (NH3) 6 ]CJ 3), являются устой
чивыми. Соли FeCJ 2 и CuCl легко окисляются до FeCl 3 ~и CuC12• 

Напротив, находясь в комплексных соединениях Fe2+ и Cu+, не 
проявляют особой склонности повышать свою степень окисления. 
Следовательно, лиганды в комплексном соединении оказывают су
щественное влияние на возможность дополнительного присоеди-

. нения или отдачи электронов центральным ионом. Поэтому и окис
лител-nно-восстановительные потенциалы комплексных соединений 
зависят не только от природы комплексообразователя, но и от ли
гандов. 

В ацидо- и аминокомплексах платина в степени окисления +2 
легко окисляется до -f-4. 

CI ;1 С) /1 i С1 
+ ? / +4 1 Pt 

... с12 == К2 
Pt 

CI CI Cl 
С1 
CI 

/н, /н, iз ;Нз 
+ '1 +4 

Pt С12 +С1 2 = Pt 
Cl2 

NHJ NH 3 NH 3 
1 

NH3 

CI 
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В данном случае образуется октаэдр, так как плоскостная модель 
получает дополнительную к:оординату. 

Напротив, уменьшение степени окисления платины +4 до сте
пени окисления +2 сопровождается устранением одной координаты 
и преобразованием октаэдрической модели в плоскостную, квадрат
ную, например: 

NH 3 

Cl-
NH 3-+P-~t--/-NHз 

С1 2 + Н2 = 

J NНз 

NH NH3 

/ з +2 / 
Pt Cl+HCI + NH4CI 

Cl----NHз 

Cl 

В приведенной реакции цис-тетрамминдихлорид платины восста
навливается водородом (в момент его выделения при взаимодействии 
HCl и Zn) в триамминхлорид платины. 

Некоторые комплексные соединения (особенно внутрикомплекс
ные) с циклическими лигандами не подвергаются окислению. На" 
пример, двуацетамидный хлорид платины не окисляется даже цар
ской водкой благодаря исключительно прочной внутренней сфере 
комплекса: 

С!...,, ...... ,NH 
"-р( 
/ '\ 

СНз-СО-N 'о-с-сн 
\. /f з 
'н/ н 

Встречаются комплексы, в которых окисляется как центральный 
ион, так и лиганды независимо друг от друга. 

Так, например, с помощью потенциометрического титрования 
" установлено, что при окислении оксалатов двухвалентном платины 

получаются два потенциала: один из них отвеч,ает окислению пла

тины, а другой-оксалат-ионам. Таким образом, течение окислительно-
" " восстановительных реакции комплексных соединении зависит от 

природы связи различных лигандов с центральным ионом. 

10. Окислительно-восстановительные реакции с участием ор
ганических соединений *. Органические вещества обычно пред
ставляют собой газы, жидкости или низкоплавкие твердые вещества 
(от комнатной температуры до 400° С). Напротив, большая часть 
неорганических соединений - твердые вещества, плавящиеся при 
высоких температурах. 

Особенность органических соединений как веществ с ковалент
ными связями сказывается не только на их физических, но и на 
химических свойствах. Реакции в растворах электролитов неорга-

* Написаны Е. А. Ку~u>явцевым совместно с автором. 
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нических соединений протекают с болыпой скоростыо (практически 
мгновенно), например: 

l(Cl -t-AgN03 ~ AgCl + NaN03 

тогда как реакции органических соединений протекают значительно 

медленнее: C2H5Cl + NaOH ~ С2Н50Н + NaCI 

Реакции неорганических веществ протекают количественно. При 
органических реакциях выход 85-90% от теоретическоrо считается 
хорошим. 

Разрыв ковалентной связи является основной особенностью 
" органических реакции; он может осуществляться двумя путями: 

гомолитически или гетеролитически. В гомолитических реакциях 
электронные пары разрываются симметрично, т. е. для них харак

терен разрыв химических связей с разделением электронной пары, 
осуществляющей химическую связь*: 

R "· ~" ·: Х ...J._ Z · ·· ~. ·: У ~ R : Z Х : У : • ! • 

Частным случаем таких реакций являются реакции с участием сво
бодных радикалов. 

В гетеролитических реакциях электронные пары переходят от 
одной частицы к другой как единое целое, т. е. электронная пара, 
осуществляющая ковалентную связь, целиком остается у одного 

из атомов: . . 
A~:в+c~:D-+A:D+B:C 

. : 

Частным случаем таких реакций являются ионн~е реакции, идущие 
с образованием свободных ионов, как кинетически независимых 
ч-астиц. Гетеролитические реакции весьма многочисленны. 

Различают гомолитическ~ и гетеролитическое окисление орга
нических соединений. При гомолитическом окислении электронf?I :rio 

"" 
одиночке.. удаляют,ея из органических веществ активными атомами 

(например, хлором) или свободными радикалами **. Таким путем 
могут окисляться и молекулы, содержащие неподеленные электроны, 

но обычно гомолитическое окисление заключается в отрыве -от орга
нической молекулы электрона вместе с ядром водорода, например, 

R3C - Н + ·Cl -+ R3C· + Н - Cl 
Типичными реакциями гомолитического окисления являются цеп
ные, димеризация или диспропорционирование. 

* См. А. Е. Ч и ч и б а б и н. Основные начала органической химии. Т .I. 
Госхимиз)!ат, 1963. 

** См. У. У отер с. Механизм окисления органических соеl_\Инений. ИзJХ"во 
сМир», 1966. 
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Сущность гетеролитического окисления состоит в атаке орга
нических молекул электрофильными агентами, могущими приобре
тать контроль над еще одной электронной парой. Поэтому гетеро
литические окислители атакуют не труднодоступные электронные 

пары связей С-Н, 0-Н, N-H, а легкодоступные таких атомов, 
как кислород, азот или сера. Примером гетеролитического окисле
ния является реакция окисления этилового спирта хлором: 

СН3-СН2-ОН + Cl2 -+CH3-CH20-Cl + HCI 
СН 

з". " .... СН3 
1 1 1 

H-C-0-Cl -+ Н-С=О + H-Cl 
1/ 
н 

Факторамиt определяющими реакционную способность моле
кулы, являются прежде всего природа образующих ее атомов, их 

/ 

степени окисления, характер связи между ними, пространственное 

расположение, взаимное влияние атомов, распределение электрон

ной плотности и др.; иначе говоря, реакционная способность мо
лекул зависит от их химического строения. 

Окислительно-восстановительные реакции, протекающие с уча
стием органических веществ, -так же как и неорганических, зависят 

от реакционноfl способности окислителя и восстановителя, темпе
ратуры, катализатора, концентрации. реагентов, характера среды 

и т. д. Так, например, при окислении анилина C6H8NH2 (1) хромо
вой кислотой получается хинон 0=С6Н4 =0 (11), пермангана
том калия в нейтральной или щелочной среде - азобензол 
HOC6H4N = NC6H5 (111) и нитробензол C6H5N02 (IV) и, наконец, 
если окислителем является хлорноватистая кислота, образуется 
п-аминофенол НО-С6Н4 - NH2 (V): 
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( 111) 
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( 11) 

/1~N02 

~/ 
(IV) 



В органnческой химии чаще всего применяются такие окисли· 
тели, как кис}lород воздуха, перманганат калия~ хромовый ангидрид 
и хромовая смесь, азотная кислота, окислы азота, гипохлориты, 

хлораты, кислота Каро, персульфаты, тетраацетат свинца, модная 
ки~лота, озон, висмутат натрия, двуокись свинца, двуокись селена, 

mреm-бутилхромат, окись серебра, перекись водорода, четырех· 
окись осмия, ацетон в присутствии треm-бутилата алюминия, хло
ранил, тетрахлорхинон и др. 

В качестве восстановителей применяют амальгаму натрия, нат
рий и спирт, литий и калий в жидком аммиаке, алюмогидрид ли
тия, олово и хлористое олово, железо и сульфат железа (11), цинк, 
сероводород, сульфиды натрия и аммония, сернистую кислоту и 
ее соли. гидросульфит натрия, иодистый водород, метол, альдегиды, 
глюкозу и др. 

Окислители, т. е. молекулы или ионы, стремящиеся принимать 
электроны, обозначают (по Ингольду) общим термином электрофиль· 
ные реагенты, а восстановители - термином нуклеофильные реа· 
генты. 

Интерпретация окисления органических веществ основана на 
перекисной теории А. Н. Баха и К. Энглера и цепном механизме 
Н. Н. Семенова. 

Согласно перекисной теории органические вещества реагируют 
" с кислородом, которым предварительно переходит в активное 

состояние. При взаимодействии молекулы окисляемого вещества 
с возбужденной молекулой кисЛорода вначале образуется моль" 
окись (или мольоксид), которая затем превращается в молекулу 
перекиси. Этот процесс в общем виде можно представить следующим 
образом: 

R""/сн2 +-О-О- ~ R""'-/CH2-02--+ R.""'-/cH-0-0H 
R' R' R' 

Следовательно, в первый момент окисления вещества не требуется 
разрыва связи между атомами в молекуле 0 2, энергия диссоциации 
которой весьма велИJ:<а. Напротив, в перекисях энергия диссоциа· 
ции связи О - О в несколько раз меньше. Поэтому в перекисях 
связь О - О легко разрушается и они превращаются в более 
устойчивые вещества. 

Начальная стадия окисления вещества (образование гидропере
кисей) является цепной реакцией. Так, например, реакция окис~ 
ления углеводородов молекулярным кислородом в общем виде мо
жет быть выражена_ следующей схемой: 

RH+o2~R· +но; 

R· 02~R02 

RO~-+-RH~ROOH-t-R· и т. д~ 
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Цепная реакция развивается за счет накоплений n реакционной 
среде свободных атомов или радикалов, образующихся за счет, 
например, термической активации или разложения образовавшихся 
промежуточных продуктов (перекисей). 

Разложение перекисей происходит по схеме: 

:ROOH ~ RO· +ОН 
:Ro·+RH~:RoH+R· 

OH+RH~R· Н2О 

Главным отличием более современных представлений цепноrо ме· 
ханизма окисления органических веществ от перекисной теории 

заключаетс;я в том, что согласно цепному механизму, реакция на

чинается с активации молекул окисляющего вещества, а не с акти

вации молекулы кислорода. 

В органических соединениях вследствие малой полярности свя
зей часто трудно определить, какие из атомов в молекуле поляри
зованы положительно и какие отрицательно. Поэтому при соста
влении уравнений таких реакций коэффицненты для окислителя 
и восстановителя находят не по числу электронов, отданных восста

новителем и принятых окислителем, а определяют предварительно 

число атомов кислорода, необходимое для превращения исходной 
молекулы в продукты реакции. Затем, зная, что каждый пошедший 
на окисление атом кислорода соответствует переходу двух электро" 

нов~ находят основные коэффициенть1 уравнения. Приведем не
сколько примеров. Из схемы реакции 

С2Н5ОН + KMn04 ~ СН3СООК + Mn02 +КОН+ Н2О 

видно, что при окислении этилового спирта С2Н50Н до уксусной 
кислоты СН3СООН (в нашем случае СН3СООК) в исходную моле
кулу (С2Н10Н) вводится дополнительно один лишний атом кисло· 
рода, а, кроме того, из нее освобождаются два атома водорода, 
на связывание которых требуется затратить еще один атом кисло
рода. Всего, таким образом, каждая молекула C2Hi0H потребляет 
два атома кислорода, что соответствует отдаче восстановителем че· 

тырех электронов. Перманганат калия (точнее МпО4), являясь 
окислителем, принимает (в этих условиях реакции) три электрона. 
В соответствии с вышесказанным находим коэффициенты и пишем 
окончательное уравнение реакции: 

ЗС2Н50Н 4KMn04 = ЗСН3СООК 4Mn02 -t- КОН -{- 4Н2О 
4 3 

Другой пример. Глюкоза С6Н1206 перманганатом калия в кислой 
среде окисляется по схеме: 

С6Н12О0 КМп04 H2S04 ~Co2 +MnS04 +K2S04 -t-H20 
С6Н1206 ~ 6СО2 + 6Н2О 
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Подсчет числа атомов кислорода в глюкозе и продуктах ее окисле· 
ния показывает, что на каждую молекулу С6Н1206 необходимо за· 
тратить 12 атомов кислорода, что соответствует отдаче 24 электро
нов. В кислой среде перманганат калия принимает 5 электронов 

+2 
и восстанавливается до Мп. 

Учитывая сказанное выше, находим коэффициенты и пишем 
уравнение реакции: 

5С6Н1206 + 24KMn0 4 + З6Н2SО 4 === 
24 5 

=30СО2 +24МпSО4 +12K2S04 +66Н2О 

При составлении окислительно-восстановительных реакций, про
текающих с участием органических веществ, можно в простейших 
случаях применить степень окисления. Так, например, для приве
денных ниже реакций коэффициенты в уравнениях могут быть 
определены по тому же правилу, что и для окислительно-восстано-

u и 

вительных реакции в неорганическом химии: 

-2 +1 
о 

+2~ 
5СН3 - ОН+ 4KMn04 6H2S04 - 5Н-С-ОН + 

4 5 

При пользовании этим способом нахождения коэффициентов 
следует иметь в виду, что этот способ не учитывает электронную 
плотность атомов и механизм реакций (и, следовательно, является 
формальным). По современным представлениям эти реакции про
текают сложно и в несколько стадий. 

Несмотря на указанные недостатки, этот способ позволяет отно
сительно быстро подбирать коэффициенты в простейших окисли
тельно-восстановительных реакциях по изменению степени окис" 

ления атомов в начальных и конечных продуктах реакции. 

Ниже приведены уравнения реакций окисления- восстановле
ния с участием органических веществ, имеющих важное значение. 
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1. Получение окиси этилена окислением этилена кислородом 
воздуха (над мелкораздробленным серебром при 270--290°) 

СН2=СН2 + -; 0 2 ~~ СН2- СН2 
"о/ 

2. Окисление пропилена до акролеина кислородом воздуха 
(над медным катализатором) 

СН3-СН=СН2 
cu _ ~О 

0 2 ~сн2-СН-с"н +н20 

3. Окисление кислородом воздуха хлороформа в фосген 
2СНС18 + 0 2 ~ 2COCI2 + 2HCI 

4. Окисление винного спирта в уксусную кислоту 
~Н50Н + 0 2 ~ СН3-СООН + Н2О 

5. Восстановление водородом альдегидокислот и кетонокислот 

2Н + СI-:1.з-СО-СН2-СООН ~ 
~ СН8-СН (ОН)-СН2-СООН 

6. Образование карбоновых кислот (окисление альдегидов) 
Н ОН R-C<a +0-1>R~c<o 

7. Синтез метанола восстановлением окиси углерода водородом 
при 220-300° С (под давлением) в присутствии окиси цинка и дру
гих катализаторов: 

2Н2 +СО=СН3ОН 
8. Для определения и выделения селена из соединений в степени 

+4 +е 

окисления Se и Se в качестве восстановителя может быть исполь-
зована аскорбиновая кислота (витамин С) 

2С6Н806 + H2Se03 = Se + 2С6Н606 + ЗН2О 
306Н806 H2Se04 = Se ЗС6Н606 4Н.!О 

9. Окисление метанола кислородом воздуха (наиболее извест" 
ный метод синтеза формальдегида) 

СН30Н + ; 0 2 ~ СН2О + Н2О 
10. Восстановление окисью углерода и глюкозой серебра из его 

комплексного соединения 
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11. Получение альдегидов окислением первичных спиртов 

о 

R-CHzOH +о-+ R-<=<н + Н2О 
12. Окисление акролеина бромом с образованием дибромпро" 

пионового альдегида 

СН2 = СН-СНО + Br 2 ~ CHgBr -CHBr - СНО 

13. Окисление иодистого водорода яблочной кислотой 
СН2-СООН СН2-СООН 
1 1 

2HI + НО-СН-СООН -+ СН2-СООН + I2 + Н2О 
яблочная кислота янтарная кислота 

14. Цианистоводородная или синильная кислота, являющаяся 
смесью двух таутомеров 

H-C-N (нормальная форма)~Н-N-+с (изо-форма) 
" при высокои температуре окисляется кислородом 

4HCN + 502-+ 4С02 + 2N2 + 2Н2О 
15. Метильная группа может быть окислена до карбоксильной 

двуокисью марганца в среде серной кислоты 

с.н.снs + змnо2 + ЗН2SО4 -+ с6н0соон + змпsо4 + 4Н20 
16. Окислением углеводородов двуокисью селена можно полу

чить альдегиды 

Ar-CH3 Se02-+ Ar-CHO + Se + Н2О 

17. Действием бихромата натрия (в щелочной среде) на бензил" 
хлорид получается бензальдегид 

3ArCH2Cl + N a2Cr 20 7 + N а ОН -+ 
-+ 3ArCHO+Cr20 3 + 3NaC1 +2Н2О 

18. Окисление антрацена Ci~H10 бихроматом натрия в кислой 
среде протекает с образованием антрахинона Ci4H80 2 

С14Н10 + Na2Cr 20 7 + 4H2S04 -+ 
-+ С14Н802 + Cr2 (S04) 3 Na2S04 + 5Н2О 

19. Окисление уксусного альдегида гидроокисью меди в уксус· 
ную кислоту 

о о 
CH3CZ + 2Cu (ОН),~ сн,сz + Cu,o + 2НР 

н он 
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20. При разложении двойной соли хлористого фенилдиазония и 
хлорида ртути в присутствии порошкообра~ной меди получается 
хлористая фенилртуть (реакция А. Н. Несмеянова) 

C6H5N2Cl · HgCl2 + 2Cu ~ C6Ht)HgCl N2 + Cu2Cl 2 

21. Мочевина CO(NH2) 2 окисляется бромом в щелочной среде по 
уравнению Н Н 

"-3 +4 -3/ 
/N-C--N"- + 3Br2 +6Na0H-)-

Н 11 Н 
о 

--)- N2 -:- СО2 + 6NaBr + 5Н2О 

22. Виннокислый натрий Na2C4H40 6 окисляется перманганатом 
калия в щелочной среде 

н н 

! 1 

NaOOC-C C--COONa + lОКМп04 + 16Na0H-)-
1 1 
ОН ОН 

-+4Na2C03 + IOI\NaMп04 + IOH20 

23. Ацетилен взаимодействует с перманганатом калия в кислой 
среде 

С2Н2 + 2KMn04 + ЗН2SО4 --)- 2С02 + K2S04 + 2МпSО4 + 4Н20 

24. При нагревании в присутствии катализатора (порошки не
которых металлов Ni, Pt, Pd) бензол реагирует с водородом 

СН СН2 
/~ /"-

НС СН Н2С СН2 

нс сн 

'~/ 
сн 

+зн2 -)-

циклогексан 

25. Окисление гидрохинонов ионом железа Fe3+ протекает по 
следующим стадиям: 

хн2 ~хн- н+ 

хн-+ Fe3+ ~ХН+ Fe2+ 
хн~х- н+ 

х-+ Fe3+ ~х + Fe2+ 

rде Х - хинон, ХН - семихинон, ХН2 - гидрохинон. 
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Составление уравнений реахций диспропорционирования 

В реакциях данного типа участвуют молекулы, атомы или ионы 
одного и того же вещества, способные проявлять и окислительныеt 
и восстановительные свойства. 

Уравнения этих реакций составляются по тем же правилам, что 
и уравнения других реакций окисления - восстановления. 

Например: 
N02 + N02 + Н2О = HN03 + HN02 
1 1 

KN02 + 2KN02 H2S04 = KN03 + K2S04 + 2NO + Н2О 
2 1 

NaOCI + 2Na0Cl = NaC103 + 2NaC1 
4 2 

Составяение уравнений реакций виутримолекулярноrо 
окисле1mя - восстанов.ления 

1( процессам внутримолекулярного окисления - восстановлений 
относятся реакции, при которых переход электронов происходит 

внутри одной и той же молекулы. Таковы некоторые простейшие 
реакции термической диссоциации 

2Hg0 === 2Hg + 0 2 

РС15 == PCl 3 + С1 2 
МпС14 = MnC12 + С12 

К этому же типу принадлежат и некоторые реакции, протекаю· 
щие в растворах 

Na2S20 3 + H2S04 = H2S20 3 + Na2S04 

H2S20 3 = S + SO~ + Н2О 

Составяе1mе уравнений реакций с участием водьt 

Вода является очень реакционноспособным веществом вслед" 
ствие наличия в ее молекуле двух неподеленных пар электронов. 

Химические реакции с участием водь~ можно разделить на 
3 группы: 

1. Реакции, в которых вода проявляет окислительные свойства. 
2. Реакции, в которых вода является восстановителем. 
3. Реакции обмена и присоединения. 
1. При комнатной температуре вода окисляет щелочные и ще~ 

лочноземельные металлы (кроме магния): 

2К + Н2О === t Н2 + 2КОН 
Са + Н2О = t Н2 Са (ОН)2 
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Аналогично окисляются водой и гидриды щелочных и щ~лоЧtiо· 
земельных металлов: 

NaH + Н2О == t Н2 + NaOH 
СаН2 + 2Н20 = t 2Н2 +Са (ОН)2 

Магний и цинк в виде пыли окисляются водой при 100°. Менее 
активные вещества взаимодействуют с Н2О лишь при довольно вы
сокой температуре 

2Fe-f--ЗH20=3H2 F~03 (красного каления) 
2В + 6Н20 = 3Н2 -t- 2Н3В03 (красного каления) 

C-t-H20=H2 +co2 (раскаленный уголь) 
со+Н2О=Н2+СО2 (450°, катализатор Fe) 

СН4 Н20=3Н2 +со (1200-1400° или с катали" 
затором Ni или Со при 700-800°) 

2. Вода окисляется атомарным кислородом и фтором при обыч-
ной температуре н2о+О=Н2о2 

H20+F2 =0+2HF 

В' этой реакции образуются также 0 2, 0 3 , Н202 , F20 благодаря 
взаимодействию атомов кислорода как друг с другом, так и с F2 
и Н2О. 

При взаимодействии хлора с водой протекает реакция с образо
ванием хлорноватистой и соляной кислот 

Cl2 + Н2О ~ HOCI + HCl 

Аналогично протекают реакции при растворении в воде брома и 
иода с той лишь разницей, что равновесие сильно сдвинуто (в осо
бенности для 12) справа налево. 

Следует также иметь в виду, что хлор при температуре выше 
100° или на холоду при действии света, а бром при 550° и выше 
окисляют воду с выделением кислорода 

2Н2О + Cl2 = 0 2 + 4НС1 
2H20+Br2=02+4HBr 

3. Многие вещества (соли, галогенангидриды и др.) вступают 
с водой в реакции обмена и присоединения: 

Rb2COa +НОН~ RЬНСО3 + RЬОН (гидролиз) 
СоС12 + 6Н2О = f Co (Н20)6]С1 2 (образование аквакомплекса) 

В а О -r- Н20 == Ва (ОН)2 (образование основания) 
Se02 + Н2О = H2Se03 (образование кислоты) 

При растворении в воде солей, кислот, оснований и других 
веществ происходит их гидратация, т. е. присоединение молекул 

воды к молекуле растворенного вещества. 
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Большое значение имеет каталитическое действие воды. Многие 
реакции протекают только в присутствии следов воды и совсем 

не идут без нее. Так, например, хлор при полном отсутствии влаги 
не действует на железо, гремучая смесь без следов влаги не взры
вает, в сухом виде H2S и S02 не вступают в реакцию. 

В некоторых случаях вод.а является каталитическим ядом, на
пример, для железа при синтезе аммиака. 

СостаВJiеиие уравнений реаRций окимения металлов 
растворами кимот и щелочей 

Взаимодействие металла с кислотой сопровождается переходом 
металла в состояние иона - это реакция окисления металла ионами 

кислоты. Так, например, Zn, взаимодействуя с соляной кислотой, 
отдает 2 электрона ионам водорода и переходит в ион Zn2+: 

Zn + 2НС1 = Н2 + ZnCI2 

Все металлы и неметаллы по химической активности можно 
расположить в ряд, называемый рядом стандартных электродных 
потенциалов (см. приложение 6) или рядом напряжений - для 
металлов: 

Li, Cs, Rb, К, Ва, Sr, Са, Na, Mg, Ве, Al, Mn, Zn, Cr, Ga, Fe, 
Cd, Tl, Со, Ni, Sn, РЬ, QD Sb, Bi, Cu, Ru, Hg, Ag, Rh, Os, 

- •Qt " Pd, Pt, Au 8111 + 
Из ряда наIJрЯLJ\ений СJ1едует, что все металлы с отрицательной 
величиной потенциала, стоящие левее водорода, выделяют водород 
из кислот, анионы которых не проявляют окислительных свойств. 
При этом интенсивность реакции тем больше, чем левее в ряду 
напряжений стоит металл. Это объясняется тем, что у иона водорода· 
сродство к электрону больше чем у элементов, стоящих левее 
водорода. И наоборот, металлы, расположенные правее водорода 
(нормальные электродные потенциалы которых имеют знак плюс), 
не вытесняют водород из кислот. 

В ряду напряжений каждый металл окисляется ионами всех 
следующих за ним металлов, имеющих большие потенциалы, чем 
его, и не окисляются ионами металлов с меньшим потенциалом. 

Например, реакция 

Са+ 2AgN03 = 2Ag +Са (N03)2 

осуществима, а реакция 

Ag +Са (N03) 2 ~ 

не идет, так 'Как серебро имеет значительно большую алгебраиче
скую величину стандартного потенциала, чем кальций, серебро 
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расположено в ряду напряжений правее кальция и, следовательно, 
оно не может вытеснить его из раствора соли. 

Восстановительная способность свободных металлов увеличи
вается от золота к литию, а окислительная способность ионов, на
оборот, увеличивается от лития к золоту. 

В гальваническом элементе, составленном из двух металличе
ских электродов, анодом (отрицательным полюсом) является более 
активный металл. При этом чем дальше друг от друга в ряду на
пряжений расположены эти металлы, тем большее напряжение 
может давать гальванический элемент. 

Однако следует подчеркнуть, что ряд напряжений металлов 
нельзя рассматривать как абсолютную характеристику свойств 
металлов, действительную во всех случаях и при всяких условиях. 
Например, металлический магний не вытесняет цинк из раствора 
его соли, хотя его потенциал значительно отрицательнее, т. е. 

имеет значительно меньшую алгебраическую величину стандартного 
потенциала, чем у цинка. 

По величине электродного потенциала можно судить лишь 
о принципиальной (термодинамической) возможности растворения 
или осаждения металла. Фактическое значение электродного потен
циала нередко зависит от ряда побочных причин и условий, приво
дящих к отличию его от термодинамического значения. 

Несмотря на это, в болыпинстве случаей ряд напряжений (как 
будет показано ниже) позволяет правмьно определять направле
ние окислительно-восстановительных реакций. 

Если металл не окйсляется ионом водорода кислоты, то он мо.ж:ет 
взаимодействовать только с такими кислотами, которые являются 
более сильными окислителями. К таким кислотам относятся азот
ная (концентрированная и разбавленная), серная (концентрирован
ная), хлорноватистая и некоторые другие. Так, например, Ag 
взаимодействует с концентрированной азотной кислотой, потому 
что в HN03 ион NОз обладает окислительными свойствами: 

Ag + 2HN03 == AgN03 + N02 + Н2О 
Золото и с HN03 не взаимодействует, но окисляется царской 

водкой (смесью трех объемов концентрированной соляной кислоты 
и одного объема концентрированной азотной кислоты) по следую
щему суммарному уравнению: 

Au + ЗНСl -; HN03 =-AuCl3 -)- NO + 2Н20 

Уравнение реакции окисления царской водкой может быть на
писано по стадиям: 

1ЗВ 

2НС1 + HN03 HCI == 2Cl + NOCl + _2Н2О 
Au + 2Cl --f-- NOCl == AuC13 NO 

AuCl 3 + HCI = Н [AuC14) 

AuC1 3 + NOCI = (NO) JAuClJ 



Следует иметь в виду, что металлы, обычно не выделяющие из 
кислот водорода, в известных условиях (образуя труднораствори
мые соединения или комплексы) все же могут вступать во взаимо
действие с кислотами. 

Например, медь, не выделяющая водорода из большинства кис
лот, реагирует с H2S, выделяя водород и образуя труднораствори
мую соль - сульфид меди 

Си+ H2S= Н2 + CuS 

Металлы, стоящие в ряду напряжений левее водорода~ теорети· 
чески должны вытеснять его не только из кислот, но и из воды. 

Но вследствие очень малой концентрации ионов водорода (Н+), 
образующихся при диссоциации воды, только наиболее активные 
металлы реагируют с водой. 

Уравнени~ реакции растворения цинка в щелочи нередко пишут 
так: 

Zn + 2Na0H = Н2 + Na2Zn02 

В действительности реакция протекает иначе. Металлический 
цинк практически не реагирует с водой вследствие образования на 

" u 
его поверхности гидроокиси цинка, препятствующем дальнеишему 

окислению. Однако в присутствии щелочи Zn (ОН)2 растворяется, 
и цинк начинает выделять водород из воды. 

Поэтому химизм растворения (вернее, окисления) цинка в ще
лочах правильнее выражать уравнениями: 

или 

Zn + 2Н20 == Н2 + Zn(OH)2 
Zn(OH)2 -{~он-= [Zn(OH)3]-

Zn ~1 2Н2О 1 он-= Н2 + [Zn(OH)3]-

Zn 2Н2О + NaOH = Н2 + Na [Zn(OH)3 ] 

Zn + 2NaOH + 2Н20= Н2 + Na2 [Zn(OH) 4 ] 

Окисление алюминия и олова в сильных щелочах выражают 
следующими уравнениями: 

2Al + 2NaOH + 6Н2О == ЗН2 2Na [AJ (ОН)4 1 
2Al + 6Н2О-! бКОН = ЗН2 2К3 [Al (ОН)6 ] 
Sn +2NaOH-{-2H20= Н2+ Na2 [Sn(OH)4 ] 

В горячем растворе КОН (или NaOH) олово окисляется с выделе· 
нием водорода и образованием гексагидроксо-(IV)станната калия 

Sn 4Н2О 2KOH==2H2+K2[Sn(OH)6 ] 

Водные растворы алюминатов, вероятно, содержат ионы 
[Al (OH)4 J , [Al (ОН)5 ) 2 -, [Al (ОН)6 ] 3 -. Примерами rидроксоалю
минатов, кроме Na [Al (ОН)4 ], могут служить Ва lAI (ОН)0 ], 
Са3 [Al (ОН) 6 ] 2 ; их состав стехиометрически может быть предстаА 
влен так: Al (ОН) 3 • NaOH, Al (ОН) 3 • Ва (ОН)2 , 2Al (ОН) 3 ·3Са(ОН)2 
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При нагревании rидроксосоли теряют ~эоду и переходят n метаалю-

минаты: Na [Al (ОН)4] = NaA102 + 2Н20 
Окислительно-восстановительные зквиваленты. Эквивалентом на

зывается весовое количество элемента, которое соединяется с во

семью весовыми частями кислорода или с одной весовой частью 
водорода (точнее 1,008) или замещает их в соединениях. 

Эквивалент элементов, образующих однозарядные ионы, равен 
атомному весу этих элементов. Элементы, обладающие различной 
валентностью, соответственно этому имеют и несколькь эквива-

+1 
лентов. Так, например, эквивалент S равен 32 : 4 = 8, эквивалент 
+6 -2 

S равен 32 : 6 = 5,3, а эквивалент S равен 32 : 2 = 16. 
Между атомным весом (А), эквивалентом (Э) и валентностью 

(В) существуют следующие соотношения: 

А 
Э== в; А==ЭВ; 

Грамм-эквивалентом элемента называется количество вещества 
(выраженное в граммах), численно равное эквивалентному весу 
данного элемента. Например, эквивалент двухвалентного железа 
равен 56: 2 = 28; грамм-эквивалент его равен 28 г. 

Эквивалент соли, кислоты или основания равен сумме эквива
лентов положительно и отрицательно валентных частей молекулы 
этих соединений. Так, например, эквивалент сульф;э.та алюминия 
равен сумме эквивалентов алюминия (27 : 3 = 9) и кислотного 
остатка so~-(96 : 2 = 48), т. е. 9 + 48 = 57, или 

2А1з++ зsо~- = А12 (SО4)з • 54 + 288 _ з42 _ 57 6 6 6 '6 в-в-. 

Для расчета эквивалентного веса соли, кислоты или основания 
молекулярный вес данного вещества делят на общее количество еди
ниц валентности положительно или отрицательно валентной части 
молекулы. 

Для нахождения окислительно-восстановительных грамм-экви
валентов необходимо грамм-молекулярный вес соединения разде
лить на число электронов, теряемых или приобретаемых восстано
вителем или окислителем (учитывая при этом среду). Например, 
перманганат калия KMn04 в присутствии восстановителя в кислом 

+2 
растворе принимает 5 электронов и восстанавливается до Mn. Ero 
окислительно-восстановительный грамм-эквивалент в кислой среде 
равен: KMn04 _ 158,15 _ 

31 63 5 - 5 - ' г. 

Семивалентный марганец, входящий в КМn04 , в концентриро
ванном щелочном растворе принимает 1 электрон и восстанавли
вается до шестивалентного. Поэтому в концентрированном щелоч-
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t> 
ном растворе окислительно-восстановительныи грамм-эквивалент 

равен: 

KMn04 = 158,15 _ 158 15 1 1 - ' г. 

В нейтральном и слабощелочном растворе семивалентный мар
ганец (в соединении КМп04) принимает 3 электрона и восстанавли
вается до четырехвалентного. Окислительно-восстановительный 
грамм-эквивалент КМп04 в данном случае равен 

KMn04 _ 158,15 _
52 72 3 - - ' г. 

Грамм-эквивалент хромовокислого калия 

K2Cr04 _ 194,20 _ 6
4 73 3 - 3 - , г. 

Грамм-эквивалент бромата калия 

KBr03 = 167,02 _ 27 84 6 6 - ' г. 

Грамм-эквивалент иодида калия в кислой среде 

Kl = 166,02 _ 27 67 6 6 - ' г. 

При окислении тиосульфата натрия Na2S20 8 • 5Н20 иодом в сла
бокислой или нейтральной среде 2 молекулы N2S20 3, или 2S20i-, 
отдают 2 электрона молекуле 12 , а 1 молекула Na2S20 3 , или s20~-, 
отдает 1 электрон. Поэтому величина грамм-эквивалента тиосуль
фата натрия здесь равна величине его грамм-молекулы: 

2Na2S20 3 • 5Н20 _ Na2S20 3 • 5Н2О _ 248 l9 
2 - 1 - ' г. 

Тот же тиосульфат натрия, окисляясь бромом, теряет В элек
тронов - грамм-эквивалентный вес его в этой реакции равен: 

Na2S20 3 • 5Н20 _ 248,19 _ 31 8 - 8 - г. 

При реакции двойной соли сульфата железа (1 I) и сульфата 
аммония FeS0,4 · (NH4) 2S04 • 6Н20 (соли Мора) с перманганатом ка
лия ион Fe2+ теряет 1 электрон - грамм-эквивалент двойной соли 
здесь равен ее грамм-молекуле 

FeS04 • (NH4) 2S04 • 6Н20 _ 392,15 _ 392 15 
1 - 1 - ' г. 

Оксалат натрия, окисляясь перманганатом калия в кислой 
среде, отдает 2 электрона: 

5Na2C20, + 2КМп04 + 8H2S04 =-
= 5Na2S04 + 1ОСО2 + K2SO, + 2МпS04 + 8Н2О 
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nоэтому грамм-эквивалент оксалата натрия paвefl 

Na2C20 4 _ 134,01 _ 67 Ol 
? - ? - ' г. .... .... 

Из приведенных примеров ясно, как нужно вычислять окисли
тельно-восстановительные эквиваленты. В большинстве случаев 
для этого даже нет необходимости составлять полные уравнения 
реакций - достаточно знать, сколько электронов в данной реакции 
теряет восстановитель или принимает окислитель. 

Следует заметить, что одно и то же вещество может участвовать 
в реакциях как обменных, так и окислительно-восстановительных. 

Приведем еще несколько примеров вычисления окислительно
восстановительных эквивалентов для некоторых соединений. 

Вычислить окислительный эквивалент перманганата калия 
на основании реакции: 

5Cd + 2KMn04 + 8H2S04 ~ 5CdS04 + K 2S04 + 2MnS04 + 8Н2О 
2 5 

KMn04 восстановился до Mn2+, т. е. в кислом растворе он принял 
5 электронов. Поэтому его окислительно-восстановительный экви
валент равен: 

э = 158.15 == 31,63. 

Определить эквивалент нитрата натрия на основании реакции: 

4Zn NaN03 + 7NaOH 6Н20 ~ NH3 4Na2 [Zn(OH)4 ] 

э = 84
'
98 = 10,62. 

3 а д а ч а 1. Вычислить окислительный грамм-эквивалент пер
хлората калия, если он в результате окислительно-восстановитель· 

ного процесса восстанавливается: 1) до двуокиси хлора, 2) до сво· 
бодного хлора, 3) до хлористого калия. 

3 а д а ч а 2. Вычислить окислительный эквивалент: 1) азоти
стой кислоты при восстановлении ее до окиси азота, 2) хлорноватой 
кислоты при восстановлении ее до хлористого водорода, 3) серной 
кислоты при восстановлении ее до сернистого газа. 

3 ад а ч а 3. Вычислить, какое количество грамм-молекул KI 
теоретически необходимо для восстановления в кислой среде 1 грамм
молекулы 1) K2Cr20 7; 2) K3As04. 

3 ад а ч а 4. Вычислить, сколько граммов сероводорода окис
ляется 1 г и ода. 

Упражнения 

1. Ответить на следующие вопросы: 
1) В чем основное отличие реакций ионного обмена от окислительно-восста

новительных? 
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2) Что называется окислением и восстановлением? 
3) Что происходит с окислителем и восстановителем во время окислительно

восстановительного процесса? 
4) Как влияет величина радиуса ато\1а на его окислительно-восстановитель

ные свойства? 
5) Как влияет ионизационный потенциал на окислительно-восстановительные 

свойства атома? 
2. Указать (по периодической системе) элементы, облаJ.J.ающие наиболее силь

ными восстановительными и окислительными свойствами. 
3. Объяснить, какова роль среды при окислительно-восстановительных про

цессах. 

4. Указать, какие из следующих реакций являются окислительно-восстано
вительными: 

1) Н3Р04 + ЗNаОН = ЗН2О + Na3P04 

2) Н2 Br2 =2HBr 
3) Zn SnCI2 = Sn + ZnCI 2 

4) ВаС1 2 + (NH 4 ) 2C204 = ВаС204 + 2NH4Cl 
5) 2Rb+2H20=H2 +2RbOH 
6) Cr2(S04) 3 6Rb0H = 2Cr(OH)3 3Rb2S04 

7) Cd + HgCI2 == Hg CdCI 2 

8) 2FeS04 + Ag2S04 = 2Ag-i- Fe2 (S04 ) 3 

5. Закончить следующие уравнения окислительно-восстановительных 
процессов *. 

* В ответах (стр. 306 и далее) указаны вещества, в которые превращаются 
восстановитель и окислитель в результате реакции. 

** Алюмотермический метод получения металлов (Fe, Cr, Мп, V и д,р.) восста
новлением их из окислов алюминием открыл н,; Н. Бе~етов (1865 г.). Он показал, 
что алюминий восстанавливает металлы барии, калии и рубидий до свобо).J.ного 
состояния. 
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6. Закончить уравнения реакций самоокисления - самовосстановления 

1) S +КОН~ I<2S203 + Н2О 
2) 12 + NaOH ~ NaOI + Nal 

3) НС103 + НС103 4--CI02 + НС104 

* На этой реакции Н. Н. Зиннна, осуществленной им в 1841 г. в Казани, 
основано производство искусст.венных органических красителей. 
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7. Подобрать коэффициенты уравнений внутримодекудярных реакций 
окисдения - восстановдения: 

1) Cul 2 ~cuI + I 2 

2) (NH4)2Cr207 ~N2 +Cr203+H20 
3) Au203 ~Au+02 

8. Закончить следующие уравнения реакций, в которых окислитель (или 
восстановитель) дополнитедьно расходуется на связывание продуктов реакции: 

1) HBr+KMn04 ~Br2 KBr+MnBr2 

2) HCI +cr03 ~с12 + CrC1 3 

3) Cu20 + HN03 4- NO + Cu (N03) 2 

9 * *. Составить в ионной форме уравнения следующих окислительно
восстановительных реакций: 
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111. КОЛИЧЕСТВЕШIАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА 
ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИй 

ЭJiехтродвые потенциаJIЬ1 - мера охисJIИтеJiьно-восстанови
тельной способности веществ 

В окислительно-восстановительных реакциях переход электро
нов от восстановителей к окислителям происходит непосредственно 
при контакте частиц. При этом энергия химической реакции превра
щается в тепловую. Но эти реакции можно проводить и в таких 
условиях, когда процессы окисления и восстановления простран

Zn 
т 

Cu 

ственно разделены, т. е. восстановитель 

отдает электроны окислителю через про

водник электричества, в резу ль тате чего 

образуется поток электронов ~ металли
ческом проводнике (иначе говоря элек
трический ток). 

Энергия химической реакции (окис
лительно-восстановительной) превра
щается ·в электрическую в гальваниче

ских элементах. Га.тrьванические эле
менты и аккумуляторы называют хими

ческими источниками электрической 
энергии. 

Простейший гальванический элемент 

Рис. 1. Схема rальваниче· можно составить из двух металлов, 
опущенных в растворы их солей; рас-скоrо элемента 

творы помещены в сосуд, разделенный 

полунепроницаемой перегородкой (диафрагмой), препятствующей 
смешению растворов. 

В качестве примера рассмотрим медно-цинковый элемент (рис. 1 ). 
Левая часть сосуда, разделенного диафрагмой Т, заполнена раство
ром сульфата цинка ZnS04 , правая - раствором сульфата меди 
CuS04 • В раствор ZnS04 , диссоциирующий на ионы Zn2+ и so:-, 
опущена цинковая пластинка, а в раствор CuS04, диссоциирующий 
на ионы Cu2+ и so:-, - медная. В результате взаимодействия между 
электродом (пластинкой) и раствором * электрод приобретает элек-

* См.: Б. В. Н е кр а с о в. Курс общей химии. Госхимиздат, 1962t 
стр. 196; Н. Л. Гл и н к а. Общая .химия~ Госхимиздат, 1965. ~ 
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трический заряд. Разность потенциалов между электродом и ра
створом называют электродным потенциалом; величина и знак его 

( + или -) зависят от природы металла и раствора, в котором он 
находится. 

В рассматриваемом нами случае цинковая пластинка заряжается 
отрицательно, а медная - положительно. Если цинковую и медную 
пластинки соединить проводником электричества, то электроны 

с цинковой пластинки устремляются по нему к медной, в цепи 
появляется электрический ток, который может быть измерен галь
ванометром g. 

Уменьшение числа электронов в цинке при этом компенсируется 
переходом в раствор положительных ионов цинка, т. е. растворе

нием цинкового электрода: 

Zn 2e-~zn2+ 

Это - nроцесс окисления. Увеличение числа электронов в меди, 
в свою очере.дь, компенсируется разряжением ионов меди, нахо" 

дящихся в растворе, и осаждением металлической меди на медном 
электроде: 

Cu2+ 2e-~cu 

Это - процесс восстановления. 
Пористая перегородка (диафрагма) позволяет ионам соли сво

бодно перемещаться из одного раствора в другой. 
При переходе в раствор одного грамм-атома цинка (т. е. 6,02 х 

х 1023 атомов) по наружной цепи пройдет 2 · 6,02·1023 электронов, 
или 2·1,60 .10-10 ·6,02·1023 к = 2 ·96 500 к, или 2 фарадея. В то 
же время на медной пластинке выделится 6,02 · 1023 атомов. 
В целом в элементе происходит следующая реакция: 

Zn + Cu2+ ~ Zn2+ Си 
'И.ПИ 

Zn+CuS04 ~Cu ZnS04 

rследовательно, в рассмотренном нами элементе (элемент Якоби -
Даниэля) цинковый электрод является анодом, а медный - като
дом. Распределение знаков заряда электродов обратное тому, кото
рое имеет место при электролизе, так как процессы, протекающие 

при работе гальванического элемента, в принципе обратны про
цессам, протекающим при электролизе: в гальваническом элементе 

за счет химической окислительно-восстановительной реакции полу
чается ток, а при электролизе подводимый извне электрический ток 
осуществляет окислительно-восстановительную реакцию; в гальва

ническом элементе на катоде происходит окисление, а на аноде 

восстановление, при электролизе, наоборот, - на катоде восстано
вление, а на аноде окисление. 

Для количественной характеристики окислительном восстанови" 
тельных процессов пользуются величинами электродных потенциа· 
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лов, т. е., как уже было сказано, величиной разности потенциалов 
между металлом и раствором его соли. 

Измерить непосредственно электродный потенциал не предста
вляется возможным, поэтому условились определять электродные 

потенциалы по отношению к так называемому нормальному водо

родному электроду, потенциал которого принят равным нулю. 

Для определения нормальных (или стандартных) электродных 
потенциалов используют эл~мент, изображенный на рис. 2. В нем 
один электрод изготовлен из испытуемого металла (или неметалла), 
а другим является водородный электрод. Измеряя разность потен-

циалов на полюсах элемента, 

Pl находят нормальный потенциал 
+ иссле.дуемого металла. 

Опишем подробнее действие 
рассматриваемого элемента. 

В сосу де А находится рас
твор ZnS04 (с активностью ионов 
цинка 1 г-ион! л) и цинковый 
электрод, в сосуде В - раствор 
сер ной кислоты (с активностью 
ионов водорода, равной 1 г-ион! л) 
и платиновая пластинка, покры" 

тая платиновой чернью. В сосуд 
В через боковую трубку пропу

Рис. 2. Определение нормального екают водород, который адсор-
потенциала :металла бируется на пластинке, вследст-

вие чего она ведет себя так, как 
будто бы она сделана из водорода. Поэтому полуэлемент В и на
зывают нормальным водородным электродом. 

Отводные трубки из сосудов А и В опущены в сосуд С с раство
ром хлорида калия. Последний служит для устранения так назы
ваемого диффузионного потенциала, т. е. потенциала, возникающего 
на границе двух растворов. 

Если соединить электроды металлическим проводником, то 
электроны будут двигаться от цинка к платине, где они поглощаются 
ионами н+. Цинковая пластинка при этом заряжена отрицательно, 
а платиновая - положительно. На отрицательном электроде: 

Zn - 2е- ~ Zn2+ 

На положительном электроде: 

2н+ +2е- 4- н2 
Разница напряжений равна 0,763 в. Ее обозначают условно зна

ком минус (--0, 763 в). 
В гальваническом элементе идет такой окислительно-восстано

вительный процесс: 

Zn + H2S04 -+ Н2 + ZnS04 
тв. газ раст в. 
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или Zn 2Н+-+ Zn2 t + Н2 
тв. раств. раст. rаэ 

Здесь ионы водорода - окислитель, цинк - восстановитель. 
Заменим в сосуде А раствор ZnS04 раствором MgS04 и погрузим 

в него пластинку Mg. Второй полуэлемент (В) оставим без измене" 
ния. Теперь по проводнику электроны будут двигаться от магния 
к платине, так как пластинка Mg оказывя.ется заряженной более 
отрицательно, чем платиновая. Разница напряжений (э. д. с. цепи) 
равна - 2,363 в. 

Реакция в элементе может быть выражена 

Mg - 2е--+ Mg2+ и 2н+ 2е--+ Н2 
тв. раств. раств. гзэ 

ИЛИ 

Mg + 21-I+-+ Mg2+ + Н2 
гаэ 

Окислителем здесь, как и в предыдущем примере, являются ионы 
водорода, а восстановителем - металлический магний. Электро" 
движущая сила реакции (-2,363 в) больше, чем в случае окисления 
ионами водорода металлическо_го цинка. 

Если в сосуде А будет находиться раствор CuS04 и медная пла
стинка, то по проводнику электроны пойдут от платиновой пла
стинки (водородного электрода) к медной, так как платиновая пла
стинка заряжена более отрицательно, чем медная. 

На электродах идут следующие процессы: 

Н2 - 2е--+ 2н+ 
rаэ 

Cu2+ + 2е- -+Си 
тв. 

или 

н2 +сu2+~сu+2н+ 

Окислителем здесь является ион меди, а восстановителем -водо
род. Э. д. с. реакции равна 0,337 в. Эту разность условно обозначим 
со знаком плюс ( +О,337 в). 

Итак, ионы водорода окисляют нейтральные атомы магния и 
цинка и не окисляют нейтральные атомы меди. Наоборот, ионы 
.меди окисляют нейтральные молекулы водорода (Н2). 

Чтобы определить" какие атомы окисляются ионами водорода 
" и какие атомы или ионы могут окислять неитральные атомы водо-

рода и какова при этом э. д. с. реакции, производят опыты, меняя 

полуэлемент А и оставляя без изменения полуэлемент В. 
Аналогично можно получить и другие газовые электроды, на· 

" пример кислородныи, для чего надо платиновую пластинку погру· 

зить в раствор щелочи, содержащий 1 г-ионJ л ионов он- и пропу
скать через раствор кислород под давлением в 1 атм. 

Величины нормальных окислительно-восстановительных потен
циалов приведены в приложении 6. 
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Цифры условно берутся со знаком минус, когда ионы водорода 
являются окислителем, и со знаком плюс, когда водород является 

восстановителем. 

Зная величину нормальных потенциалов, можно легко опреде
лить э. д. с. того или иного гальванического элемента. 

Каждый гальванический элемент обладает (при известных кон
центрациях реагирующих веществ) определенной э. д. с., предста
вляющей собой разность потенциалов составляющих его полуэле
ментов. 

Э. д. с. является мерой «стремления» электронов к переходу от~ 
атомов или ионов восстановителя к атомам или ионам окислителя. 

Поэтому изучение величин э. д. с. различных гальванических эле
ментов дает возможность судить об относительной силе различных 

u u 
окислителеи и восстановителеи. 

Так, например, э. д. с. медно-цинкового элемента Е равна раз
ности электродных потенциалов окислителя и восстановителя: 

(1) 

Здесь Е0 (или Е0) - стандартный электродный потенциал метал
ла, т. е. потенциал, измеренный относительно нормального водород
ного электрода при концентрации (или, точнее, активности) ионов 
металла в растворе 1 г-ион! л. 

По таблице окислительно-восстановительных потенциалов (при~ 
ложение 6) находим, что Е0 для пары Cu/Cu2+ = + 0,337 в ~ 
~+ 0,34 в*, а Е0 для пары Zn/Zn2+ =~ 0,763 в ~-0,76 в. Тогда 
э. д. с. элемента Е = 0,34 - (-0, 76) = 1, 1 О в. 

Окистrтельяо-восстаяовительвые потевциаль1 

Примером гальванического элемента, дающего ток за счет иду
щего в нем окислительно-восстановительного процесса, в котором 

не участвует материал электродов, может служить элемент, у кото

рого электродами являются две платиновые пластинки, опущенные 

в растворы SnCl2 и FeCl3• В этом элементе по проводнику будет идти 
u u / 

электрическии ток в резу ль тате следующеи реакции: 

SnCl 2 -{- 2FeC1 3 == SnC14 2FeC12 

Происходящий в подобных гальванических элементах процесс 
no существу не отличается от химического процесса, протекающего 
в медно-цинковом и в других элементах. В обоих случаях имеют 
место окислительно"восстановительные процессы, но в цепи между 

ионами олова и ионами железа металл электрода (платина) играет 

• Значения других стащr.артных потенциалов при нахож~ении э. д. с. реакции 
берутся, как правило, также округленно (два знака после запятой). 

150 



роль переносчика электронов, тогда 1<ак в медно-цинковом элементе 

электроды сами вступают в реакцию. 

Схему элемента для приведенной выше реакции можно предста
вить следующим образом: 

-- Pt ~ Sn21 1Sn4+1\ Fe21 1 Fe8+ ~ Pt + 
---------+-

окисление восстановление 

На отрицательном полюсе элемента происходит процесс отдачи 
электронов, т. е. окисление 

Sn2+ - 2е ~ Sn4+ 

на положительном полюсе - их присоединение, т. е. восстановление 

Fe8 е- ~ Fe2+ 

Отдельные полуэлементы гальванического элемента содержат 
не только восстановитель или окислитель, но и новые вещества, 

которые образуются в результате реакции. Так, например, в рас
смотренном нами примере в полуэлементе находятся не только 

ионы Sn2+, вступающие в реакцию, но и образующиеся из них 
ионы Sn4 

i-. Исходные и полученные в результате реакции ионы олова 
образуют окислительно-восстановительную пару Sn2+ 1 Sn4+, 
которая является одним из полуэлементов. Вторым полуэлементом 
в данном случае является окислительно-восстановительная пара 

Fe8+ 1 Fe2+. 
В каждой окислительно-восстановительной паре различают 

окисленную форму, образованную элементом, находящимся в более 
высокой степени окисления (Sn4+, Fe8+), и восстановленную форму, 
образованную ионами более низкой степени окисления (Sn2+, Fe2+). 
Окисленная форма окислительно-восстановительной пары является 
окислителем, а восстановленная - восстановителем. 

Окислительно-восстановительные потенциалы пар зависят не 
тольl{о от природы восстановителя и окислителя, но и от их концент

раций. Так, например, в окислительно~восстановительной паре 
Fe8+ 1 Fe2+ активность ионов Fe8+ тем больше, чем выше их кон
центрация в растворе и чем меньше концентрация ионов Fe2+. Вслед-

u u 
ствие этого и окислительно-восстановительныи потенциал даннои 

fеЗ+ 
пары возрастает с увеличением отношения Fe2+, т. е. с увеличением 

отношения концентраций окисленной и восстановленной форм. 
Окислительно-восстановительный потенциал (Е) в зависимости 

от различного соотношения между концентрациями окислителя и 

восстановителя вычисляется по формуле: 

!}Т ln Сокисл 
nF Свосст ' 

(2) 

где Е - окислительно-восстановительный потенциал данной пары, 
д; С0~1сп - концентрация (или, точнее, активность) окисленной 

151 



формы; С восст -.- концентрация (или, точнее, активность) восста
новленной формы; R -.- газовая постоянная, равная 8,314 дж; Т -
абсолютная температура (273° + t0

), 
0 К; F - число ,фарадея, рав

ное 96 500 к (более точно 96 491,4 + 1, 1 к); п - число электронов, 
" отдаваемых или получаемых при превращении восстановленнои 

формы в окисленную (или обратно); Е0 - нормальный или стандарт
ный потенциал (измеренный при Сокисл == Свосст). 

В случае Сокисл == Свосст lп gокисл О и тогда в формуле (2) Е = Е0 • 
вое ст 

Если в формулу (2) подставить числовые значения известных 
констант и от натуральных логарифмов перейти к десятичным, то 
при t = 18°С получим: 

Е Е + 0,058 ] С0кис:л = о gc . 
п восс:т 

(3) 

Прв Т = 298 °К (t = 25°С) уравнение примет вид: 
Е = Ео + 0,059 lg Сокис:л • 

п С-вос:с:т 

Если в этом уравнении концентрация оксиленной формы больше 
концентрации восстановленной формы, т. е. Сокпсл> С восст, то вели
чина потенциала Е будет больше нормального потенциала, т. е. 
Е> Е0 • 

с 
С увеличением отношения с ок}iс:л пQтенциал Е увеличивается, 

восс:т 

И, наоборот, если в растворе Сокисл< Свосст, то Е < Ео. 
Нормальный окис:trительный потенциал Fез+ 1 Ре2+ = О,77lв. 
EcJIИ концентрация Ре2+ в 10 раз больше концентрации Рез+, 

то окислительный потенциал Рез+ 1 Ре2 + равен: 

0,058 [Fe3+] 0,058 1 
Efe3+ 1 fe2+ = Е0 + п lg [Fe2+] ==О, 771 + 1 lg 10 = 

=О,771 +o,o58 Ig lo-1 =0,111-0,058=0,713 в. 

Если, например, конц~нтрация ионов Ре2+ в 100 раз больше кон
центрации Ре8+, то потенциал равен 0,655 в, а при 1ысячекратном 
преобладании Ре2+ потенциал равен 0,597 в. 

Прибавление к системе Ре3+ 1 Fe2+ фтористого натрия (кото
рый с ионами Fe3+ дает комплексный анион) может настолько пони-

u u 

зить окислительныи потенциал этои системы, что при смешении 

с раствором иода последний будет играть рол~ окислителя (хотя 
u " нормальныи окислительныи потенциал иода ниже потенциала 

Ре3+ 1 Fe2+). 
Кроме концентрации окислителя и восстановителя, на величину 

окислительно-восстановительного потенциала оказывает влияние 

концентрация ионов водорода. Так, например, с увеличением кон
центрации ионов н+ окислительно-восстановительный потенциал 
таких пар, у которых окисленная форма содержит кислород 
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(MnO~, Cro~-, Cr2'0~-, AsOi-, возрастает, а с уменьшейием kон· 
центрации ионов н+ падает. 

Из приложения 6 видно, что окислительный потенциал кисло· 
рор.а в сильнокислой среде + 1,298 в, в слабокислой +О,682 в, 
а в щелочной +О,401 в, При восстановлении многих окислителей, 
которые содержат кислород, процесс идет с участием ионов водо

рода. Поэтому в приложеn:ии 6 при восстановлении семивалентного 
иона марганца до двухвалентного в графе «окислитель» стоит МпО4 + 
+ 8Н+, в графе «восстановитель» Mn2 + + 4Н20. 

Для реакl~ии 

Mn04+8Н1-+ бе--+ Mn2t + 4Н20 
окислительный потенциал выражается следующим образом: 

Е Е 0,058 I [МпО4] [H+]s 
= о 5 g {Мп2+] [Н20]4"" · 

Так как концентрация Н20 фактически не изменяется, то урав
нение окончательно примет вид: 

Е Е 0,058 l [МпО4] [H+]s 
= о 5 g [ Мп2+] · 

Если в этом уравнении концентрацию заменить на активность, то 

или в общем виде 

где 

а ·а8 

Е _ Е t 0,058 lg Mn04 н+ ,- от 5 
амn2+ 

Е=Ео+о,о;8 lg 
т 

Оокисл • 0н+ 

Овосст 

QОКИСЛ = QBQCCT И Qн+ == 1 г•UQ/i/ Л. 
1 

Зависимостью окислительного потенциала от концентрации 
ионов водорода (рН среды) пользуются для фракционного окисления 
анионов галогенидов до свободных галогенов. 

При рН от 5 до 6 перманганат окисляет лишь иодиды до иода 
(не действуя на бромиды и хлориды), при рН 3 (уксусная кислота) 
окисляются бромиды (хлориды остаются нетронутыми) и только при 
значительно более высокой кислотности окисляются хлориды. 

Если в окислительно-восстановительной реакции не образуются ионы кисло
рода и не происходит изменения концентрации, то э. JJ.. с. реакции в кислой и ще
лочной среде одинакова. 

Напротив, если в реакции окисления - восстановления образуются ионы 
кислорода, то наряду с этой реакцией в кислой среде протекает реакция по2- + 
+ п2Н+ - пН20. 

В щелочной среде 
побочными реакциями: 

реакция окисления - восстановления 

пО2-+2пН+-+пН2О 
2пн20-+ 2пн:r + 2пон-

ПослеJ;!няя реакция требует затраты работы и понижает э. А· с. 

сопровожл.аеrея 
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Чем больше числовая велич11на отрицательного потенциала, 
тем больше восстановительная способность данной пары, и, наобо" 
рот, - чем больше положительный потенциал, тем больше ее окис" 
лительная способность (приложение 6). 

Зная окислительно~восстановительные потенциалы, можно пред" 
видеть, в какую сторону пойдет окислительно-восстановительный 
процесс. Известно, что гальванический элемент работает при уело" 
вии, что разность потенциалов является положительной величиной. 
Окислительно-восстановительная реакция может протекать в выб
ранном направлении при том же условии, т. е. если разность потен

циалов 11меет положительное значение и, следовательно, э. д. с. 

положительная. 

П р и м е р 1. Требуется выяснить, в какую сторону пойдет 
реакция между двуокисью свинца (РЬ02) и иодидом калия {I\I) 
в кислой среде, если концентрация веществ (или, точнее, актив
ность) равна 1 г"uонJ л. 

Составим уравнение: 

2f(I + РЬО2 + 2H2S04 == I 2 + K2S04 + PbS04 + 2Н2О 

Напишем схему элемента для данной реакции: 
+4 +2 

21-11 2 \\ РЬО2 \ РЬ 

Найдем (приложение 6) окислительно-восстановительные потен· 
циалы и э. д. с. реакции: 

-! 4 -f з 

для пары 21 \ 12 Е0 = + 0,53 в; для пары РЬ02 ! РЬ Е0 = 
= + 1,68 в, поскольку потенциал второй пары больше, чем первой. 
Роль окислителя будет играть РЬ02 • 

э. Д. с.== 1,68 - 0,53=1, 15 в. 

Значит, реакция возможна, так как э. д. с. является величиной. 
положительной (идет она слева направо с напряжением 1, 15 в). 
П р и м е р 2. Будет ли металличес~ое серебро растворяться 

в разбавленной серной кислоте? 
Находим потенциалы пар Ag / Ag+ Е0 = + 0,799 в, Н2 1 2н~ 

Е0 = D,00 и определяем электродвижущую силу реакции: 

Э. Д. С.=0,00-0,799=-0,799 в. 

Следовательно, Ag в разбавленной H2S04 растворяться не будет, 
так как э. д. с. имеет отрицательное значение. 

П р и м е р 3. Может ли перманганат калия KMn04 окислить 
в кислой среде хлорид олова SnC12 , если концентрация их раство· 
ров (активность) равна 1 г~ионJл. 

Как в первом примере, составляем уравнение реакции: 

5SnCI2+ 2KMn04 + 8H2S04 = 
= 4Sп (S04)2 + SnCJ 4 2КС1 2MnCl2 + 8Н2О 
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Пишем схему элемента: 

Sn2+ ! Sn4+ !! Mn04 1 Mr12+ 

Находим (приложение 6) потенциалы пар: 
MnOi\Mn2+ Eo=+l,51 в. 

Sn2+ 1 Sn4+ Е0 = + 0,15 в. 

Вычисляем э. д. с. реакции: 

э. д. с.= 1,51-0,15=1,36 в 
Устанавливаем, что KMn04 в кислой среде может окислить 

SпCI2 , так как э. д. с. реакции - величина положительная. 
П р и м е р 4. Для железа и галогенов (приложение 6) имеем 

следующие потенциалы: 

2I 1 I 2 , 2Br 1 Br2 , 

0,53 в 1,08 в 

Fe2+ 1 Feзt-

0,77 в 

Требуется определить, может ли ион железа Рез 1- окислить ионы 
указанных галогенов. 

Так как потенциал пары Ре2+ 1 Рез-!- превышает только потен
циал 21- 1 12 (наиболее слабого окислителя из галогенов), то ион 
железа Рез+ будет окислять ион 1-, например в реакции: 

2KI + 2FeCiз-+- I2 + 2KCI + PeCI2 

Э. д. с. этой реакции имеет положительное значение: 

0,77 - 0,53 == 0,24 в. 

Ионы Br- и р- ионом Рез+ не окисляются ввиду того, что э. д. с. 
этих реакций отрицательная величина. Например, реакция 

2КР + РеСlз-+- F2 + 2KCI + FeCI2 

не идет, ее э. д. с. = 0,77 - 2,85 - -2,ОВв. 
Напротив, Р2 и Br2 окисляют ионы Ре

2 + в ионы Ре3+ 

2FeBr2 -~ Br2 -+- 2FeBrз 
э. д. с. == 1,08 О, 77 == 0,31 в. 

П р и м е р 5. Определить, какой из металлов - барий или 
никель - лучше взаимодействует с разбавленной соляной кисло~ 
той. 

Составляем уравнения реакций: 

Ва + 2НС1 -+- Н2 + BaCI2 

Ni + 2HCI-+- Н2 + NiCI2 

Находим потенциалы пар: 

Ва 1 Ва2+ 

Ni \ Ni2+ 

н~12н+ 

Е0 = 2,90 в, 
Е0 =-0,25 в, 
Е0 = Q,00 в. 

155 



Вычисляем э. д. с. для первой и второй реакции: 

0,00- (-2,90) =2,90 в, 
0,00- (- 0,25) = 0,25 в. 

Э. д. с. первой реакции в несколько раз больше, чем второй ~ 
Ба будет взаимодействовать с HCI более интенсивно, чем Ni. 
П р и м е р 6. Будет ли протекать реакция при взаимод~йстви1-t 

растворов FeS04 и HgS04? 
Потенциалы nap 

Fe2+ j Fe3+ 

2Hg2+ \ Hg~+ 
Е0 =+О,77 в, 
Е0 =+0,92 в. 

Из этих данных находим э. д. с. реакции: 

э. д. с.=0,92-077=0,15 в. 

Э. д. с. реакции положительная, следовательно, реакция возможна 
и будет протекать по уравнению: 

2FeS04 + 2HgS04 = Fe2 (S04) 3 -l- Н g2S04 

П р и м е р 7. Перманганат калия МО/КНО получить окислением 
манганата (например, K2Mn04) хлором. Можно ли вместо Cl2 приме
нить Br2 или Iи? 

Находим потенциалы пар: 

MnOi !MnOi
Cl2 l2CI-

Е0 =+О,56 в, 
Е0 =+1,36в, 
Е0 =+l,О8в, 
Е о.= +О, 53 в. 

Вычислим э. д . .с. реакций для случаев, когда окислителем 
является 1) хлор, 2) бром и 3) иод: 

1) э. д. с.= 1,36- 0,56 = 0,80 в, 

2) э. д. с.= 1,08 -0,56 = 0,52 в, 

3) э. д. с.= 0,53 -0,56 = - 0,03 в. 

Отсюда делаем заключение, что манганат наиболее активно окис
ляется хлором, затем бромом, а иодом он не окисляется -
э. д. с. имеет отрицательное значение. Реакция окисления K2Mn04 
хлором (аналогично и бромом) протекает по уравнению: 

K2Mn04 + CI2 = 2KMn04 + 2KCI 

П р и м е р 8. Чему равен электродный потенциал свинца, 
опущенного в раствор erQ coJiи с активностью ионов РЬ2+ 
0,001 моль/л. 
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Вычислим электродный потенциал по формуле 

Е-Е +О,058 l - о gc, 
п 

где Е - электродный потенциал металла при данной концентрации 
ионов; Е0 - нормальный электродный потенциал металла; п -
заряд иона металла; с - концентрация (активность) ионов в рас· 
творе. 

Е=-0)126+ о,о;8 lg l · 10 з. 

Е=-0,126+(-О,087)=-0,213 в. 

П р и м е р 9. Определить э д. с. элемента, образованного 
цинковым электродом, опущенным в О, l М раствор Zп(N03)2 , и 
свинцовым электродом, опущенным в 5 М раствор Pb(N03) 2 . 

Найдем потенциал цинкового электрода: 

Ezn=-0,76+ о,о;8 lgO,l = 0,79 в. 

Найдем потенциал свинцового электрода: 

0,058 
ЕРь=-0,126+ 2 1g5=-0,106 в. 

Определим э. д. с. элемента 

э. д. с.= - 0,106 - (- 0,79) =0,684 в. 

П р и м е р 10. Выяснить, окислится ли ион Cr3 -i- в Cr20~- анио
ном N03- с восстановлением последнего до NO. 

Найдем (приложение 6) потенциал для полуэлемента, в котором 
6 u 

протекает следующии окислительно-восстановительныи процесс: 

N03 + 4H-i-+ 3е- ~ NO 2Н2О 
Е0 =0,96 в, 

для другого полуэлемента 

Cr20;- + 14Н+ + 6е-~ 2Cr + 7Н20 
Е0 =1,33 в. 

Вычислим э. д. с. реакции: 

э. Д. с. =о' 96 - 1 ,33 = - о ,37 в. 

Данная реакция невозможна, так как ион Cr20;- является более 
сильным окислителем, чем ион N03. В гальваническом элементе 
из этих двух полуэлементов электроны передвигались бы от NO 
к Cr90;-. 

Таким образом, HN03 соли трехвалентного хрома не окисляет; 
цапротив, HiCri07 (и ее coJiи) окисJiяет NO в HN03• 



Рассмотрение окислительно·восстановительных процессов показывает, что 
в реакции окисл\;lтель (Окисл.1) * после окисления восстановителя nревращается 
в восстановитель (Восст.1), а восстановитель (Восст.~), окисляясь, переходит в 
окислитель (Окисл.2), иапример: 

6Мпо4+ lOCr3++ 11Н20 = 6Мп2++sсr20~-+22н+ 
Окисл. 1 Восст.2 Восст.1 Окисл.2 

Е0 -\ Мп2+= + 1,51 в, 
Mn04 

Е0 с 02 _ ! 2Cr3+= + 1,33 в. 
r2 1 

Привеленная реакция булет практически протекать слева направо, так как 
Е >Е . 
ОКИСЛ.1 ОКИСЛ.2 

Окислительно-восстановительные реакции протекают в сторону 
образования более слабых окислителей и восстановителей из более 
сильных. 

Так, например, реакция окисления - восстановления 

Sn2+ 2Fe3t--+- Sn4+ 2Fe2t 

практически протекает слева направо, так как Е0 Sn4+ 1 sn2+= 

=+О,15в<ЕоFез+1 Fe2 t== + 0,77 в 
реакцця Си+ Fe2+ ~ Си2+ + Fe 

наоборот, протекает справа налево, так как EoFez+ 1 Fe= 
= - 0,44 в < E0cu2t 1 cu = -f- 0,34 в. 

Из всех возможных при данных условиях окислительно-восстано
вительных реакций в первую очередь (как правило) протекает та, 
которая имеет наиболыuую разность окислительно-восстановитель
ных потенциалов. 

Пользуясь приложением 6, можно не только предсказать, пой
дет ли в выбранном направлении окислительно-восстановительная 
реакция, во и определить, какова будет ее э. д. с. 

Константа равновесия. В некоторых случаях надо знать не толь
ко направление окислительно-восстановительной реакции, но и на
сколько полно она протекает. Так, например, в количественном ана
лизе можно опираться только на те реакции, которые практически 

протекают на 100~1а (или приближаются к этому). 
Степень протекания реакции слева направо определяется ·кон

стантой равновесия. Для реакции 

Zn+CиS04 =Cи ZnS04 

или Zn Си2+ ~ Zn2+ +Си 
u 

согласно закону деиствия масс, можно записать: 

K-Cznн 
-ccu2+' 

* См.: А. П. К р е ш к о в, А. А. Я р о с л а в ц е в. Курс аналитической 
химии, книга первая. Из)!·ВО «Химия» 1 М. - Л., 1964. 
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где К - константа равновесия, показывающая, каково соотношение 
между концентрациями ионов Zn2 t и Cu2t при равновесии. 

Константу равновесия определяют следующим образом~ В урав
нение (3) (стр. 152) подставляют значения нормальных потенциалов 
пар Zn 1 Zn2 -t- и Cu 1 Cu2+ и находят: 

0,058 
E0 znJZn~н=-0,76+ 2 IgCzn2+ 

E 0 cu 1 cuo+=+0,34+ О,О58 lgCcu2+ 

При равновесии Eozn j zn2+ ==- Eocu 1 Cu~H-

или 0,058 0,058 
-0,76+ lgCzn2+==-r--0,34+ 2 lgCcu2+1 

откуда 

0,058 0,058 
2 IgCzn2+- 2 IgCcu2+=0,34-(-0,76), 

или 

0,058 
-2- (IgC Zn2+ - lgCcu2+) = 0,34- (- 0,76), 

lg К= lg Czn2+ = f0,34- (- 0,76)] · 2 =- 2,2 = 381 
С cu2 1- 0,058 0,058 

или 

К== Czn2+ = 1озв. 
Ccu2+ 

Константа равновесия показывает, что цинк .вытесняет из CuS04 
ионы меди до тех пор, пока в растворе концентрация ионов Cu2+ не 
станет в 1038 раз меньше, чем концентрация ионов Zn2+. Это значит, 
что рассматриваемая реакция практически идет до конца. 

Если, например, концентрация Cu2+ в начале реакции равна 
О, 1 м, то при равновесии Cu2+ будет О, 1 - х, в то время как концент
рация Zn2+ будет х. 

Решая уравнение 01~-х= 1038, находим, что концентрация при , 
равновесии очень близка к О, 1 м. 

Однако, если бы мы могли изменить соотношение взаимодейст
Сz 2t 

вуюrцих компонентов n так, чтобы оно стало больше 1038, т.е. 
Cu2 1-

Czn2+ Cz112+ 
с > 1038 или Ccu2+ < 1038 , тогда реакция пошла бы справа 

cu2+ 
налево (т. е. в обратном направлении). 

Константа равновесия для любых окислительно-восстановитель
ных процессов может быть вычислена, если известны окислительно~ 

" восстановительные поrенциалы частных реакции. 
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Константа равновесия свstзана с оt<ислительно-восстановитель
ными потенциалами общей формулой: 

l К-(В~-Е;)п 
g - 0,058 ' (4) 

где К - константа равновесия реакции; Е~ и Е0'- нормальные 
потенциалы (окислителя и восстановителя); п - за рядность ионов 
(число электронов, отдаваемых восстsновителем и принимаемых 
окислителем). 

Из формулы (4) находим константу равновесия: 
, fl 

(Ео-Ео) п 

К= lQ O.otHI • (5) 

Зная константу равновесия, можно, не прибегая к опытным дан
ным, рассчитатъt насколько полно протекает реакция. 

Так., например, в реакции 

Sп + РЬ (СН3С00)2 ~ РЬ + Sп (СН3С00)2 
для пары РЬ / РЬ2+ Е0 = - 0,126 в, для пары Sn 1 
=-0,136 в. 

Подставляя эти данные в уравнение ( 4), находим: 

1 к- [-0,126- (-0,136)] . 2 ...,_ 0,02 - о 345 
g - 0,058 - 0,058 - ' ' 

откуда 

с 
К= С Sn2+ = 1Q0.341:S = 2,21. 

РЬ2+ 

Sл2 + Е0 = 

(6) 

(7) 

Число 2,21 означает, чт9 равновесие в рассматриваемой реакции 
наступает тогда, когда концентрация ионов РЬ2+ станет в 2,21 раза 
меньше концентрации ионов Sn2+. 

Концентрация ионt>в Sn2+ при равнове12ии в 2,21 раза больше 
конЦентрации ионов РЬ2+. Поэтому на 2,21 грамм-иона Sn2+ прихо
дится 1 грамм-ион РЬ2 +. Всего же в растворе содержится 3,21 
грамм-иона (2,21 + 1). Таким образом, на 3,21 грамм-иона в рас- , 
творе приходится 2,21 грамм-иона Sп2+, 8 на 100 частей будет прихо
диться х частей Sn2+. 

Отсюда 
_2)21. 100 -690/ 
Х- 321 - /О' 

' 
Следовательно, данная реакция протекает обратимо. 
Вычислим константу равновесия для реакции: 

или 
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5FeCI2+ KMn04 + 4H2S04 == Fe2 (S04) 3 + 
+ 3FeCl3 + MnS04 + KCI + 4Н2О 

5Fе2++мnо~+вн+ = 5Fез++мn2++4н20 



Потенциал для пары MnOi + вн+ 1 Mn2+ + 4Н20 = 1,51 в, 
потенциал для пары Fe2+ 1 Fe3+ == О, 77 в. Подставив эти величины 
потенциалов в уравнение (4), находим: 

1 к - (1,51 - 0,77)·5 - 3,75 ~ 64 7 
g - 0,058 - 0,058 r..;;;;, , ' 

(8) 
отсюда 

к- Смn~нС~ез+ - l06i."1 
-с С5 С8 - • Mno4 Fe2+ н+ 

(9) 

Эта константа показывает, что равновесие наступает, когда 
произведение концентраций ионов в числителе (образующихся при 
реакции) станет в 1064

'
7 раза больше произведения концентраций 

ионов знаменателя (вступающих в реакцию). 
Ясно, что данная реакция протекает практически необратимо 

(т. е. на 100% слева направо). 
Для реакции 2Ag + Hg2+ ~ Hg + Ag+ 

\О,85-О.8)·2 

К= 10 o.ors8 = 101.r;з =53,7. (10) 

Расчет (аналогичный приведенному выше) показывает, что эта 
реакция протекает на 98%. 

Равновесие изменяется в зависимости от условий реакции. 
Исключительное влияние на величину константы оказывает 

реакция среды. Так, например, реакция восстановления мышья
ковой кислоты ионом иода (I-) в кислой среде протекает по урав
нению: 

Aso:-+21 +2Н+= H20+Aso:- + 12 

Потенциал восстановления мышьяковой кислоты в щелочной 
среде значи1ельно меньше. Поэтому в щелочной среде имеет место 
обратный процесс: 

Aso:- + I2 + 2он- = Aso:- + 21- + н20 

В нейтральной среде (Н20) оба процесса можно было бы пред· 
ставить так: 

21-+Aso:-+н20~ l2+Aso:-+2oн
Aso:-+ I2+H20~Aso~- +21-+2н+ 

" однако так они не поидут. 

Процесс по первому уравнению не пойдет, потому что он связан 
с накоплением ионов он-, которые направляют процесс в обратную 
сторону; только при создании кислой среды, нейтрализующей гид" 
роксид-ионы, он пойдет слева направо. 

По второму уравнению процесс не пойдет, потому что он связан 
с накоплением ионов н+, которые следует нейтрализовать щелочыо, 
если нужно, чтобы реакция шла слева направо. 
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Существует следующее правило для создания реакционной среды, 
необходимой для оптимального течения процесса: 

Если в результате окислительно-восстановительной реакции 
накапливаются водородные или гидроксид-ионы, то для желаемого 
течения процесса необходимо создать такую среду, которая обладает 
противоположньtми свойствами: в случае накопления ионов н+ 
среда должна быть ~целочной, в случае же накопления ионов он
среда должна быть кислой. 

Для реакции нужно брать такие компоненты, которые требуют 
одинаковой среды (кислой или щелочной). Если же в реакции одно 
вещество является восстановителем в кислой среде, а другое окисли· 
телем в щелочной, то может иметь место торможение процесса; 
в этом случае процесс дойдет до конца лишь при большой разнице 

" потенциалов, т. е. при высокои константе реакции. 

Константа равновесия позволяет пред;сказать возможность окисления, на
пример, CuS и HgS азотной кислотой. 

Найд;ем константу равновесия lJIIЯ реакции растворения CuS в HN03• 

ЗСиS + 2HN03 + 6HN03 ~ ЗS + ЗСu (N03) 2 + 2NO + 4На0 
ИJIИ 

ЗCuS + 2NO; + 8Н+ :;t ЗS + ЗСu2+ + 2NO + 4Н20 
По приложению 6 нахо.gим окислительно-восстановительный потенциал жля 

пары 

NO; + 4Н+ + Зе-= NO + 2Н20 Е~ = +о,96 в. 

Вычислим окислительно-восстановительный потенциал Е~ реакции: 

и.ли 

CuS - 2е-~ Cu2+ + S 

СиS ~ Cu2+ + s2-

s2- - 2e-~s 

Потенциал этой системы буJI.ет равен: 

Е " Е + 0,058 1 1 
о= os2-1s 2 g [S2-]' где Е0 s2-1 s ""'J - О,51в. 

При концентрации [Cu2+] = 1 г-ион/л концентрация ионов s2~ на).! осад;ком Cu 
бу}!ет равна: ПР 

[S2-]= Cu~~s =ПPcus=3,2·10-38 • 

Подставив найд;ениые значения в формулу д;ля опред;елення потенциала 
восстановите.ля, нахолим: 

в:=- 0,51 + 0,~58 lg 3,2 .110-sa ==== + 0,63 в. 
Из уравнения реакции между CuS и HN03 ВИJ.!НО, что общее число электро

нов, отдаваемых восстановителем CuS и принимаемых окислителем НNОз, 6. На
хол.им константу равновесия 

отку.gа К= 1033• 

I К-(Е~-Е;) п_ (О,96-0,63)-6 ~ЗЗ 
g - 0,058 - 0,058 ~ ' 
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Большая величина константы показывает, что равновесие этой реакции сдви
нуто почти целиком слева направо, а потому CuS хорошо растворяется в разбав
ленной HN03. Константа равновесия д:ля реакции: 

3HgS + 2HN03 + 6HN03 .:;t 3S + ЗНg (N03) 2 + 2NO 4Н2О 

может быть вычислена из уравнения: 

l к- (Е~ -El) п _ (0,96- 1,07)·6 ~ _ 12 g - 0,058 - 0,58 ~ . 

Столь малая величина константы говорит о том, что равновесие этой реак
ции практически нацело СJ!Винуто справа налево, т. е. сульфид ртути в противо
положность сульфи}!у ме)!и практически не растворим в разбавленной HN03 • 

Пользование таблицей окислительио-восстаноВИТеJiьвь1х 
потенциалов и выводь1 из иее 

Значения окислительно-восстановительных потенциалов в таб
лице (приложение 6) получены для температуры 25°С. С изменением 
температуры они меняются мало, поэтому ими можно пользоваться 

для определения направления реакции в обычных условиях. Эти 
значения действительны для случаев, когда концентрация (или, 
точнее, активность) растворов в гальванической цепи равна еди
нице (т. е. 1 г-ион/л). 

Необходимо иметь в виду следующее: 
1. Увеличение концентрации ионов, в которые переходит оки

сляющийся атом или ион, понижает, а уменьшение повышает 
э. д. с. реакции окисления. 

2. Увеличение концентрации окисляющихся атомов или ионов 
повышает, а уменьшение понижает э. д. с. реакции. 

3. Значительные энергии гидратации, например Li+ (очень 
малый ион по размеру) и Са2+, объясняют тот факт, что электродные 
потенциалы этих металлов более отрицательны, чем у натрия, не
смотря на то, что потенциалы ионизации у лития и кальция больше. 

Окислительно-восстановительный потенциал фтора 

2F-=F2 +2e-, Е=+2,87 в 

значительно больше, чем хлора 

2CI-= CI2 +2е-, Е =+ 1,35 в. 

Сродство к электрону у них почти одинаково, но теплота гидрата
ции иона фтора равна 575,9 кдж/моль (128 ккал/моль); она значи
тельно больше, чем теплота гидратации иона хлора, равная 
406,1 кдж/моль (97 ккал/моль), так как ион р- гораздо меньше иона 
с1-. Теплота диссоциации фтора равна 153,2к~ж/моль(36,6 ккал! моль), 
тогда как для хлора она значительно больше и составляет 
239,4 кдж/моль (57,2 ккал/моль). 
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4. Окислительно-восстановительные потенциалы относятся только 
к реакциям в водных растворах при температуре rv 25° с. в реак· 
циях твердых тел при высокой температуре, например 

2AI + Fe20 8 -э-- А1203 + 2Fe 

наиболее существенными факторами являются не теплоты гидрата
ции, а энергии решеток, энергии диссоциации, потенциалы иони

зации и сродство к электрону. Указанные величины при высоких 
температурах могут иметь значения, сильно отличающиеся от зна

чений при комнатной температуре. 
Вещества (атомы, молекулы, ионы), находящиеся в левой части 

уравнения (приложение 6), имеют более низкую степень окисления 
u 

по сравнению с веществами, расположенными в правом части урав-

нения. Поэтому атомы, молекулы и ионы в левой части уравнения 
электродного процесса, могут проявлять восстановительные свой

ства, а в правой части - принимать определенное число электронов 
(указанное в правой части уравнения), проявляя окислительные 
свойства. 

Атомы, молекулы и ионы, отдающие электроны, окисляются, 
а принимающие их - восстанавливаются. 

Например: Мg + Fe2+ ~ Mg2+ + Fe 

Mg + 2н+ ~ Mg2+ + Н2 
Mg + Cu2+ ~ Mg2+ +Си 

2Ni 02 + 2Н2О -э--2Ni (ОН)2 
Си+ 2Au+ ~ Cu2+ + 2Au 
Н2 + Hg2+ ~ 2Н+ + Hg 

Sn + 2Ag+ -э-- Sn2+ + 2Ag 

2Zn + 02 + 4н+ ~2Zn2+ + 2Н2О 

Чтобы найти э. д. с. реакции, нужно из потенциал.а окислителя 
вычесть потенциал восстановителя. 

164 

Для приведенных выше реакций э. д. с. соответственно таковы: 

э. д. с.= 0,44 - (~ 2,36) = 1,92 в, 

э. д. с.= 0,00 - (- 2,36) = 2,36 в, 

э. Д. с.=+ 0,34 - (-2,36) =2,70 в, 

э. д. с.=+ 0,40 - (- 0,25) = 0,64 в, 

э. д. с.=+ 1,69- (+О,34) = 1,35 в, 

э. д. с.=+ 0,85-(0,00) = 0,85 в, 
э. д. с. A:;j + 0,8-(-0,136) =0,936 в, 

э. д. с.=+ 1,23 - (- 0,76) = 1,99 в. 



Дадим некоторые выводы из таблицы окислительно-восстанови
тельных потенциалов. 

1. Металлы и ионы с нормальными окислительно-восстановитель
ными потенциалами, меньшими потенциала водорода (Е0 = 0,000), 
выделяют водород из кислот, а металлы и ионы с потенциалами, 

большими Е2н+ 1 н2 , не вытесняют водород из кислот. 
Например: 

sп+2н+~sп2++На, э. д. С.=0,ОО-(-О,136)=0,136 в, 

2Cr2+ + 2н+ ~ 2Cr3+ + Н2, э. д. с. =0,00-(-0,41) = 0,41 в, 

Cu + 2Н+ ~реакция не пойдет, э. д. с.= 0,00 - ( + 0,337) = 
= -0,337 в. 

2. Металлы и ионы с потенциалом меньше потенциала какого
либо другого металла (или иона) вытесняют последний из его солей 

u 

или восстанавливают катион соли до низшеи степени окисления. 

Например: 

Mg + NiCl2 ~ Ni + MgCl2, э. д. с.= - 0,25 - (- 2,34) = 2,09 в, 

Fe + 2FeCl3~ FeCl2 + 2FeCl2, э. д. с.=+ 0,77 - (-0,44) = 1,21в. 
3. Наиболее сильные восстановители - атомы щелочных и щелоч

ноземельных металлов. Наиболее слабые восстановители - «бла
городные» металлы и ионы галогенов (за исключением иона иода). 

4. Наиболее сильные окислители - нейтральные атомы гало
генов, ионы металлов в высшей степени окисления, сложные ионы 
и молекулы, содержащие атомы неметалла в состоянии положитель

ной степени окисления (как высшей, так и низшей), а также ионы 
благородных металлов. 

Наиболее слабые окислители - атомы четвертой главной под
группы. 

При пользовании таблицей следует иметь в виду, что не все тер
модинамически возможные реакции удается осуществить практи" 

чески, несмотря на то, что исходя из стандартных потенциалов, они 

должны были бы протекать. Так, например, в водных растворах 
нельзя восстановить металлическим калием ионы алюминия, а метал

лическим магнием ионы цинка (см. стр. 336-356). 
Таблица нормальных окислительно-восстановительных потен

циалов позволяет: 

1. По знаку и величине нормальных окислнтельно-восстанови· 
тельных потенциалов судить о свойствах вещества, т. е. установить, 
восстановцтельные или окислительные свойства будут проявлять 
атомы, молекулы или ионы в химических реакциях. Например: 

К= к++ е-, Е0= - 2,924 в (сильнейший восстановитель), 
2F-=F2 +2e-, Е0 =+2,87 в (сильнейший окислитель). 
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2. Определить изменение стандартного потенциала в зависимости 
от характера среды. Например: 

Mn02--зe-+2H20=Mno;+4н+t Е0 =+1.692 в, 
(кислая среда) 

МnО2 -Зе 40H-=Mno;+2H20, Ео'=+О,6 в. 
(щелочная среда) 

3. У становить, какое из соединений, образуемых данным элемен
том1 будет являться наиболее· сильным восстановителем или окисли
телем. Так, напримерt самым сильным восстановителем из соеди
нений серы являются сульфиды - ионы s2- - 2е~ = S, Е0= 
= - 0,48 в, а самым сильным окислителем - персульфат-ион 
S20i- + 2е- = 2so~-, Е0 =- + 2,010 в. 

4. Предсказать возможность осуществления и направления окис
лительно-восстановительных реакций. Реакция может протекать 
в выбранном направлении при условии, что э. д. с. ее имеет положи
тельное значение. 

Так) напрнмерs требуется опре.1J.елить, будет ли работать элемент, состоящий 
из цинкового и угольных электролов, погруженных в раствор лвухромовокислого 

калия, в серной кислоте. 
Пишем схему элемента: 

Zп J K2Cr20 7 + H2S04 I С 
Реакции" протекающие при работе элемента: 
на отрицательном электроле (цинк) 

Zn - 2е- = zn2+ 

н~ nоложительном электроде (уголь) 

Cr20~-+ 14Н+ + 6г- = 2Сrз+ + 7Н20 

Суммарная реакция, протекающая в элементе: 

зzп+Сr20,-+ 14Н+ = ЗZn2++2crs++ 7Н20 

или в молекулярной форме: 

ЗZп + K2Cr20 7 +1H2S04 = 3ZпS04 + Cr2(S04) 3 +K2S04 + 7Н20 
Нахол;нм (приложение б) окислительио·восстаиовителъные потенциалы Zп = 

= Zп2+ + 2е- (или Zп - 2е- = Zп2+), 

Е0 = -0,76 в; 2Cr3+ + 7Н20 = Cr,o~-+ 14Н++6е
(или Cr20~-+ 14Н+ +бе- = 2Cr3++ 7Н20), 

Е0 =+ 1,33 в. 

Вычисляем э. д. с. реакции: 

э. д. с. = 1 ,33 - (-0, 76) = + 2,09 в. 

Данный элемент булет работать, обеспечивая постоянную э. д. с. ~ 2 в. 

5. Степень протекания реакции слева направо определяется 
константой равновесия. Константа равновесия связана с окисли
тельно-восстановительными потенциалами определенной формулой 
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(стр. 160). Зная константу равновесия, можно, не прибегая к опыт
ным данным, вычислить полноту течения реакции. 

Комбинируя данные таблицы окислительно-восстановительных 
потенциалов, можно рассчитать значения констант равновесия при" 

близительно ДJIЯ 85 ООО реакций. 

Термодинамическое оrtределение направления химических 
" реакции 

Для того чтобы ответить на вопрос) будет ли вообще, в принципе~ 
протекать та или иная химическая реакция в данном направлении 

и с каким выходом, а также выяснить влияние на равновесие реак· 

ции давления, концентраций исходных веществ и продуктов реак
ции, выявить те условия, при которых при данной температуре про
цесс из неосуществимого становится осуществимым, и наоборот, 
необходимо к химическим реакциям применить второй закон термо" 
динамики. 

Второй закон термодинамики в приложении к химическим про
цессам может быть сформулирован следующим образом: всякий 
самопроизвольнь~й процесс (т. е. без затраты работы извне), в том 
числе и химическая реакция, в изолированной системе протекает 
в том направлении, при котором система совершает работу, т. е. 
когда в системе происходит уменьшение свободной энергии (той 
части энергии, которая способна совершить работу). 

Химические реакции большей частью осуществляются при по· 
стоянной температуре и постоянном давлении или объеме (или в уело" 
виях, близких к этим). 

Поэтому важное практическое значение приобретают два тер
модинамических потенциала: изохорно-изотермический и изобар· 
но-изотермический. 

Изохорно-изотермический потенциал F применяется при 
рассмотрении процессов, происходящих при постоянных темпера· 

туре и объеме; его проще называют изохорным потенциалом, а 
также свободной энергией Гельмгольца (свободной энергией при 
постоянном объеме или полезной э~:ергией). 

Изохорно-изотермический потенциал, или свободная энергия, 
определяется уравнением: 

F=U-TS, (1) 

где U - внутренняя энергия системы, Т - абсолютная темпера
тура~ S - энтропия. 

Энергия U зависит от внутреннего состояния системы и обуслов~ 
лена движением и взаимодействием составляющих систему молекул, 
атомов, ионов и образующих их частиц. Она включает не только 
внутреннюю энергию отдельных тел, но и энергию межмолекуляр

ного взаимодействия, т. е. поверхностную энергию. Внутренняя 
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энергия системы V равна свободной энергии F (или йзотермически 
полезной внутренней энергии) плюс связанная энергия Т8 (изотер
мически бесполезная внутренняя энергия). 

Энтропия (от греческого «превращение») - одна из термодина
мических функций, характеризующих состояния и возможные изме
нения состояний, материальных систем. Каждому состоянию сис
темы соответствует определенное значение энтропии. 

Статистическая термодинамика показывает, что энтропия может 
рассматриваться как сумма составляющих, относящихся к различ

ным формам движения частиц. Энтропия системы является мерой 
ее связанной энергии. Следовательно, вычислив при данных усло
виях разность энтропий 

где 82 - энтропия конечного состояния системы, 81 - энтропия 
начального ее состояния, можно определить, в каком направлении 

возможен переход системы из начального состояния в конечное, 

или, наоборот, из конечного в начальное. 
Если Л8 = 8 2 - 81 > О, то возможен переход системы из 

начального состояния в конечное, так как это отвечает возрастанию 

энтропии системы; если ЛS = 8 2 - 81 < О, то возможен переход 
системы из конечного состояния в начальное; если Л8 = 82 -

- 81 = О, то система находится в равновесии (энтропия не из
меняется). 

Изменение свободной энергии F для процессов, совершающихся 
" при постоянном температуре, определяется соотношением: 

ЛF=ЛU-ТЛS. (2) 

Равенство (1) показывает, что при изотермическом переходе 
системы из состояния, в котором свободная энергия имеет значение 
F1 , в состояние со значением F2 , системой совершается макроскопи
ческая работа А F1 -F2 или А= F1 -F2 = -(F2 -F1) = -Л F. 

Знак неравенства относится к необратимым процессам, а знак 
равенства к обратимым. 

Убыль функции F в соответствии с уравнением (2) равна макси
мальной работе, совершаемой системой при условии, что в ней имеет 
место обратимый изотермический процесс, т. е. - ЛF = А~акс, 
где А ~акс - максимально полезная или внутренняя работа. 

Изменение ЛF не зависит от пути, а лишь от начального и конеч
ного состояний системы. 

Физический смысл понятия «свободная энергия» состоит в том, 
что макроскопическая работа при изотермическом процессе опре
деляется не разностью внутренних энергий, а разностью свободных 
энергий, в силу того, что при изотермическом процессе необходим 
дополнительный обмен энергией между системой и средой для поддер-

" жания постоянном температуры в системе. 
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Из уравнения ( 1) имеем: 
И=F+тs, (3) 

откуда следует, что изохорный потенциал представляет собой 
такую часть внутренней энергии системы, которая превращается 
в работу при изохорно-изотермическпх процессах. Часть внутрен
ней энергии системы TS не превращается в работу и называется 
связанной энергией системы. Таким образом, чем больше энтропия 
системы, тем больше связанная энергия, тем меньше изохорный по" 
тенциал, а значит меньше работоспособность системы. 

Величина F является функцией состояния, изменение которой 
позволяет решить вопрос о направлении самопроизвольного про

цесса, протекающего при постоянных объеме и температуре. 
В изолированных системах при постоянном объеме и темпера

туре могут протекать только те самопроизвольные процессы, кото

рые сопровождаются уменьшением F (когда при самопроизволь
ном переходе системы из одного с6стояния в другое при любых 
условиях она совершает работу против внешних сил). Так, для любо
го процесса ЛF <О, если при постоянных объеме и температуре 
процесс идет в прямом направлении; ЛF >О, если при тех же 
условиях процесс идет самопроизвольно в обратном направлении, 
и ЛF = О, если система находится в равновесном состоянии. 

Абсолютная величина разности ЛF = F2 - F1 характеризует 
термодинамические возможности процесса при V и Т = coпst. 

Изобарно-изотермический потенциал Z, применяющийся при рас
смотрении процессов, происходящих при постоянной температуре 
и давлении, проще называют изобарным потенциалом, свободной 
энергией Гиббса или с~ободной энтальпией *. Он определяется 
уравнением: 

тs, (4) 

где Н - энтальпия системы (тепловая функция Гиббса) - функ
ция состояния вещества, определяемая равенством: 

Н=И+рv, 

где р - давление, v - объем рассматриваемой системы. I(ак и внут
ренняя энергия, энтальпия является параметром состояния, т. е. 

ее изменение определяется заданными начальным и конечным состоя· 

нием системы. Этот параметр оказывается особенно ценным при 
рассмотрении изобарных процессов. 

Изменение Z для процессов, происходящих при постоянной тем
пературе, определяется соотношением: 

ЛZ=ЛН-ТЛS. (5) 

Убыль функции Z в соответствии с уравнением (5) равна макси-

• См. В. А. К и р е е в. Курс физической химии. Госхимиздат, М., 
1955; Л. А. Н и к о л -а ев, В. А. Т у л у п о в. Физическая химия. 
«Высшаи школа», М., 1967. 
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мальной работе обратимого изотермического изобарного процесса 
за вычетом работы против внешнего давления, т. е. - ЛZ = А~акс· 

Уравнение (4) показывает, что изобарный потенциал представ
ляет собой ту часть внутренней энергии расширенной системы, кото
рая превращается в работу при изобарно"изотермических процес
сах; TS - часть энергии системы, которая не превращается в работу 
ни при каких условиях (является связанной). 

Уравнение (5) выражает связь между истинной мерой сродства 
(ЛZ) и мерой сродства по Бертло (ЛН), оно показывает, что в общем 
случае не вс~ энергия процесса - ЛН может быть превращена 
в работу - ЛZ; часть ее, а именно (ТЛS), не используется. 

Чем больше химическое сродство реагирующих веществ, тем 
сильнее стремление к протеканию реакции, тем больше убыль изо
барного потенциала. И, следов"З.тельно, условием принципиальной 
возможности осуществления процесса в прямсм направлении 

является неравенство ЛZ (или ЛG) < О. 
Если процесс осуществим слева направо, то в обратном направ" 

лении он при данных Р и Т невозможен, так как в данном случае 
ЛZ (или ЛG) > О. 

Самопроизвольно любая реакция может протекать только в нап
равлении, приближаю1цем ее к состоянию равновесия. В случае, 
если в системе наступило истинное химическое равновесие, измене
ние ЛZ происходить дальше не будет, т. е. ЛZ (или ЛG) =О. Таким 
образом, подобно тому как электродные IJОтенциалы являются мерой 
окислительно-восстановительной способности веществ, критерием 

" течения процесса или мерои химического сродства компонентов явля-

ется убыль изобарноrо потенциала, т. е. - ЛZ (или - ЛG). 
Изменение изохорного и изобарного потенциалов при стандарт

ных состояниях связано с константой равновес;ия. 
Наиболее просто константа равновесия связана с изменением 

нзобарно-изотермического потенциала (ЛZ0), когда концентрации 
(точнее активности) каждого из веществ (например, в реак[~ии 
А + В ~ С + D) равны единице. 

Изменение потенциала, отвечающее условиям р = 1amAi, t =::; 
= 25° С, называется стандартным. Оно обозначается ЛZ0 (или ЛG0) 

" и связано с константои равновесия: 

ЛZ0 = - RTln К (Кс или Кр}, 
где R - газовая постоянная, Т -- абсолютная температура, К -
константа равновесия, индекс с указывает на то, что состав равно

весной смеси выражен через мольные концентрации соответствую
щих веществ, р означает, что константа равновесия выра>кена через 

равновесные парциальные давления. 

Константа равновесия может быть определена измерением кон
центраций (СА, Св, Се и Со) в равновесном состоян}Jи. К.роме 
того, справочные данные по величинам ЛZ0 реакций образования 
для большого числа веществ во многих случаях позволяют рассчи-
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тать по ним ЛZ6 интересующей реакции и, следовательно, константу 
равновесия, не производя эксперимента. 

Значение величины ЛZ0 позволяет_ судить о возможности само· 
произвольного протекания процесса. Если реакция протекает при 
постоянных давлении и температуре (наиболее часто встречающийся 
случай), то необходимо определить знак ЛZ0 • Если в результате 
процесса термодинамический потенциал уменьшился (имеет боль
шое отрицательное значение) ЛZ0 <О (или ЛZ0 

= Z2 - Z1 <О), 
то данная реакция возможна, т. е. протекает слева направо (в пря
мом направлении); при ЛZ0 >О реакция неосуществима в любых 
условиях. 

Условиям ЛZ0 <О (много меньше) и ЛZ0 >О (много больше) 
:эквивалентны соответственно условия, когда константа равновесия 

кр > 1 (реакция идет в прямом направлении, т. е. слева наw 
право); при К.р < 1 (реакция идет в обратном направлении, 
справа налево). 

Если же ЛZ0 = О, то К.= 1. 
Если константа химического равновесия мало отличается от еди· 

ницы, то данная реакция обратима, так как можно создать такие 
начальные концентрации участвующих реагентов, которые позволят 

провести ее слева направо или, наоборот, справа налево. 
Точно ЛZ можно определить из :э. д. с., для чего исследуемая 

реакция проводится в гальваническом элементе. 

При бесконечно медленном (обратимом) протекании химической 
реакции в гальваническом элементе при постоянных температуре 

и давлении получаемая :электрJ:Iческая энергия наибольшая, и 
совершаемая при этом э.тtектрическая работа максимально полезна 
и равна убыли изобарного потенциала: А~акс = - ЛZ. Поэтому 
-ЛZ = nFE, где nF- количество электричества, прошедшего через 
элемент; Е - электродвижущая сила; п - заряд иона. Все вели
чины относятся к одному грамм-атому. Известно, что 1 кал = 
=4, 183 абс.дж, поэтому, выражая ЛZ в калориях, пользуются мно· 
жителем 96493/4,18. Отсюда имеем: ЛZ = - 23062 пЕ. 

Следу~т подчеркнуть, что истинной мерой химического сродства, 
" выражающеи стремление различных веществ вступать в реакцию, 

является не тепловой эффект реакции (принцип Бертло), а свойство, 
которое называется термодинамическим потенциал9м (свободной 
энергией). 

В современной химии термин «сродство химическое» заменяется 
точными понятиями: свободная энергия, изобарно-изотермический 
потенциал реакции или энергия Гиббса. 

При сопоставлении «сродства химического» для различных реак
ций пользуются величинами ЛF0 = - RTlnK или ЛZ0 = -RT lп К 
индекс 0 указ.ывает, что реакция протекает в стандартных уело· 
виях). 

Чем больше абсолютная величина ЛF или ЛZ, тем пол· 
нее вещества вступают между собой в реакцию. Если вещества реа-
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гируют между собой недостаточно интенсивно, то это означает, что 
они имеют небольшое изменение ЛF или ЛZ в исследуемом химичес
ком процессе" 

Реакции, идущие с большой потерей свободной энергии, проте
кают энергично й до конца (иногда со взрывом). Следовательно, 
величина свободной энергии системы характеризует меру реакцион
ной способности реагентов, а знак ее - направленность процесса. 

Иногда термодинамически возможные реакции в действитель-
" ности незаметны вследствие высокои энергии активации и других 

факторов, тормозящих процесс. Вывод о том, что данная реакция воз
можна, еще не означает, что она будет протекать с практически нуж
ной скоростью. Термодинамика не позволяет предвидеть скорости 
прев ращения вследствие того, что в термодинамические уравнения 

время не входит. 

Рассматривая вопрос о возможности осуществления химической 
реакции, необходимо учитывать, что реакция при заданных усло
виях может не идти в данном направлении по следующим причинам: 

а) вследствие незначительных ее термодинамических возможностей; 
б) вследствие значительных кинетических препятствий; в) по причи
нам а) и б) вместе взятыми. 

Управлять течением химического процесса и проводить его так, 
чтобы обеспечить максимальную скорость желаемой реакции, мак-

... 
симальныи выход продуктов и минимальные затраты сырья, можно 

только зная точно, какая из указанных ..выше причин преобладает. 
Если при заданных условиях реакция не идет в данном направле
нии из-за незначительных ее термодинамических возможностей или 
близости системы к истинному химическому равновесию (при кото
ром ЛZ0 имеет небольшую абсолютную величину), то для ее осущест
вления следует изменить условия (например, температуру, концент
рации исходных веществ и давление) таким образом, чтобь1 термоди
намические возможности реакции возрастали в нужном направле

нии. 

Термодинамическая возможность реакции может быть опреде
лена по уравнению изотермы химической реакции, позволяющему 

" установить, в каком направлении и до какои степени может проте-

кать реакция при заданных условиях. 

Для химической реакции аА + ЬВ ;t сС + dD, где а, Ь, с и d -
стехиометрические коэффициенты; А, В, С и D - реагирующие 
вещества, величину изменения изобарного потенциала при термоди
намически обратимом процессе можно вь1числить по уравнению изо-

термы: ( ,с 'd ) с а 
Ре ·PD Ре ·PD 

ЛZ=RT 'а ,ь-1nКР , Кр= а ь, 
Рл. Рв РА. Рв 

, , t , 

где ре, PD, РА, Рв - начальные парциальные давления реаги-

рующих веществ, ре, PD, рл, Рв - равновесные парциальные дав

ления реагирующих веществ. 
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Для реакций в rаз8.х в случае применимости к ним законой иде
альных газов, а также для реакций в очень разбавленных растворах, 
активные массы веществ, участвующих в процессе, можно выразить 

через их концентрации* (в молях на 1 литр или в других соответст
вующих единицах). В этом случае величину изменения изохорно
изотермического потенциала ЛF для реакции ЬВ + dD ~ gG + lL 
можно вычислить по уравнению: 

( 

, 
1l g l) C'J · CL С0 • CL 

ЛF == RT , ь , d - lп ь d , 
Св ·Со Св·Со 

где Со, Ci., Св, CD - концентрации веществ G, L, В, D в задан· 
ных условиях, Са, CL, Св, CD - концентрации тех же веществ 

" в условиях равновесия при тои же температуре. 

В случае если произвольные начальные парциальные давления 
(концентрации) образующихся продуктов реакции С и D меньше, 
а исходных реагентов А и В больше, чем их равновесные парциаль
ные давления (концентрации) при данных давлении и температуре, 
то ЛZ < О и, следовательно, протекание реакции возможно только 
слева направо. Напрот-ив, если начальные парциальные давления 
(концентрации) продуктов реакции С и D больше, а исходных 
веществ А и В меньше, чем их равновесные парциальные дав
ления (концетрации), то ЛZ > О, и тогда ход реакции возможен 
только справа налево. 

В случае если произвольные начальные парциальные давления 
(концентрации) веществ, участвующих в реакции, совпадают с их 
равновесными парциальными дав,JJениями (концентрациями), ЛZ == 
-0, система находится в химическом равновесии. 

Все вышеуказанное можно повторить относительно изохорного 
протекания реакции. 

Знак минус перед ЛZ или ЛF свидетельствует о возможности 
самопроизвольного протекания реакции слева направо: знак плюс, 

напротив, говорит о том, что реакция может протекать только справа 

налево. Наконец, если ЛZ и ЛF равны нулю, это значит, что система 
находится в равновесии. 

Работу, которую может совершить химическая реакция при тер
модинамически обратимом протекании, называют максимальной 
работой реакции. Она складывается из так называемой максималь
ной полезной (или внутренней) работы А~акс и работы против 
внешнего давления А ~ех. 

Максимальную работу реакции можно определить, пользуясь 
уравнением изотермы реакции. Так, например, для реакции 

ьв +се+ .. . =rR +ss +· .. 
* См. В. А. К и р ее в. Краткая химическая энциклопедия. Т. 2. Изд-во 

«Советская энциклопедия», М., 1963, стр. 177. Р. Т. Мар ч е н к о. Физи
ческая и коллсшлиая химия. Изл·во «Высµ~ая школа», М., 1965. 
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уравнение имеет следующий вид*: а". as 
A~aкc==RTlnKa-RТln ~ ~, 

ав. ас 

где Ка - константа химического равновесия, ав, ас, ... , aR, as -
~ 

активности реагентов в реакционнои смеси. 

Это уравнение позволяет: а) установить направление процесса 
(если А~акс> О, то реакция может протекать только слева направо; 
при А~акс <О - только справа налево; при А~акс = О реагенты ре" 
акции находятся в равновесии); б) определить глубину протекания 
процесса; в) влияние на равновесие реакции давления и концентра
ций исходных и полученных веществ. Влияние температуры на мак
симальную работу реакции отражает уравнение изобары реакции. 
Максимальная работа реакции с температурой уменьшается для 
экзотермических реакцIJЙ, а для эндотермических, наоборот, возра-
стает. 

Из свободных энергий и констант равновесия можно произвести 
определение окислительно-восстановительных потенциалов. И нао
борот, из истинных окислительно"восстановительных потен" 

циалов двух пар можно найти ЛZ для реакции между ними и, следо
вательно, константу равновесия. 

Зная величину константы равновесия, можно вычислить количе

ства веществ в равновесньrх состояниях данной реакции и, следова-
" ; 

тельно, мйксимальныи выход продуктов реакции, процент превра-

щения исходных реагентов в конечные продукты. Реакция тем пол
нее может протека'I.:ь слева направо, чем "'больше численное значение 
константы равновесия (К}, так как К отвечают высокие концентра· 
ции образующихся nродуктов (числитель) и малые концентрации 
остающихся исходных веществ (знаменатель). Так, например, если 
величина К равна 1 r/1, это означает, что при указанных условиях 
прямая реакция протекает в 100 ООО раз быстрее, чем обратная, 
и наоборот, если величина К равна 10-5

, то обратная реакция 
протекает в 100 тысяч раз быстрее, чем прямая. 

В одних случаях равновесие может быть целиком сдвинуто 
вправо, в других, наоборот, влево. Возможны промежуточньrе слу
чаи с йеблагоп риятным положением равновесия, которые обычно 
изучаются с целью смещения равновесия в нужном направлении" 

В решении вопроса о практической целесообразности данной 
реакции весьма важен не только термодинамический фактор (о прин
ципиальной возможности реакции), но и второй - скорость реак
ции, скорость достижения равновесия. 

В химической кинетике зависимость константы скорости реакции 
от энергии активации и температуры определяется уравнением: 

Е 

K=PZe- R1 , 

* См. М. Х. К а р а п е т ь я н ц. Краткая химическая энциклопедия. 
т. 2, 1963, стр. 1046; Введение в теорию химических процессов. МХТИ им. 
Мен~елеева, 1967. 
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где К - константа скорости реакции; Р - стерический (простран
ственный) или вероятностный фактор, учитывающий пространствен
ное расположение молекул в момент химического взаимодействия; 
Z - стандартное число столкновений между частицами; PZ -
предэкспоненциальный множитель (множитель, стоящий перед пока
зательной функцией); е - основание натуральных логарифмов; 
Е - энергия активации; R - универсальная газовая постоянная; 
Т - температура, 0К. 

Константа скорости реакции, а следовательно, и ее скорость 
" сильнее изменяются с температурои в тех реакциях, в которых энер" 

гия активации больше. Напротив, в реакциях с незначи~ьной 
а 

энергиеи активапии, скорость реакции мало изменяется с темпера-
" турои. , 

В ряде случаев скорость реакции настолько мала, что она стано
вится практически неприемлемой. 

В заключение укажем,что основные термодинамические функ
ции - внутренняя энергия, энтропия, изохорный и изобарный по
тенциалы, энтальпия и другие отражают в совокупности влияние 

всех особенностей внутреннего строения вещества и условий его су
ществования. Поэтому, используя изобарный (или изохорный) по
тенциалы реа'Кции (т. е. разность значений изобарно-изотермичес
ких потенциалов между продуктами и реагентами), можно коли
чественно вычислить направление и глубину протекания той или 

а а 

инои химическои реакпии: 

1) когда ЛZ (или ЛG) <О или ЛZ0 (ЛG0) <О, т.е. имеет отрица
тельное значение и при том большое, то при всех условиях реакция 
возможна только в прямом направлении - слева направо; 

2) если ЛZ (ЛG) >О или ЛZ0 (ЛG0) О,т.е.положительна и вели-
ка, реакция неосуществима или возможна только в обратном направ-
лении - справа налево; ) 

3) когда ЛZ (ЛG) = О, система находится в равновесии. 
Для подавляющего большинства реакций можно считать «поро

гом» реакционной способности веществ значение ЛZ0(или ЛG°) ~ 
~ 1 О ккал/ моль. 

Иначе говоря, если ЛZ0 (или ЛG0) < -10 ккал/моль или, наобо
рот, ЛZ0 , или ЛG0 > + 10 ккал/моль, то в первом случае процесс 
принципиально осуществим, а во втором нет, причем не только в 

стандартных· условиях, -но и в любых реальных. 
П р и м е р * 1. Выяснить, произойдет ли реакция между окисью углерод.а 

и водородом с образованием метилового спирта при стандартных условиях 

со+2Н2=СНзОН 
По справочным таблицам нахоАим значения ЛZ~98 для СО, Н2 и СН30Н: ою1 

* См. М. Х. К: ар а петь я н ц. Сборник примеров и задач по химической 
термодинамике. Росвузиздат, 1963; Е. В. К: и сел ев а, Г. С. К ар е т н и -
к 0 в, И. В. К уд р я шов. Сборник задач и примеров по физической хими_и. 
Изд-во «Высшая школа», 1965; С. Д. Бес к о в. Техноэкономические расчеты. 
Изд-во «Высшая школа», 1967; И. А. М а к о л к и н, Б. А. Ш м ел ев. Сбор
ник примеров и задач по физической и коллоиАНОЙ химии. Росвузизl{ат, 1963. 
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соответственно равны -137,7; О; -163,17 кдж/Аюль (-32,9; О и 
-38,69 /\,кал/моль). Произвеля вычитание из лz;98 , отвечающей метиловому 
спирту, величины ЛZ2~8 для окиси углерояа, опрелелим, что в реакции изменение 
ЛZ0 равно: 

лz;98 =-163,17-(-137,7) = -25,47 кдж/моль. 

Величина ЛZ;98 отрицательная, сле,zховательно, реакция осуществима. 
Пр и мер 2. Требуется установить, возможна ли фиксация азота (из воз

духа) посредством реакции с волой: 

N2+ 2Н20 == NH4N02 

Термодинамический анализ дает: ЛZ;98 = + 337,4 кдж/моль 
(+ 86,0 ккал/моль). Реакция невозможна. Бессмысленны будут попытки подыскать 
для нее подходящий катализатор или сместить равновесие увеличением давле
ния, которое потребовалось бы сверхбольшое (порядка 1051 атм). 

Пр и мер 3. Установить, будет ли протекать окислительно-восстанови
тельная реакция 4HCI + 02 = 2Cl2 + 2Н20, если известно, что для водяного 
пара - Лls0

98 = 228, 72 КдЖf МОЛЬ ('54,629 К.Кал/МОЛЬ), а ДЛЯ ХЛОРИСТОГО ВОДОрОДа
ЛZ2~8 = 92, 1 кдж/моль (22,00 ккал/моль). Нахолим изменение стандартного изо
барного потенциала для реакции: 

лz;gs = 2лz;9s (Н~О) - 4лz;9s (HCI) = 
= 2 (- 228, 72) - 4 (- 92, 1) = - 89,О кдж/ моль. 

Самопроизвольный изобарно-изотермический процесс осуществим только в на
правлении убывания изобарного потенциала. Реакция возможна, так как вели
чина ЛZ2°98 имеет отрицательное значение. Ниже 600° С равновесие этой реакции 
смещено вправо, выше 600° С - влево. 

Пр и мер 4. Определить, в каком направлении при стандартных усло
виях может протекать реакция: 

С02 (r) + 2Н20 (ж) = СН4 (r) + 202 (г) 

Изобарные потенциалы образования для углекислого газа, воды и газообраэ
ноrо метана соответетвенно равны - 394,8 кдж/моль (- 94,3 ккал/моль), 
- 237,73 кдж/моль (- 56,78 ккал/А-tоль), - 50,82 кдж/моль (- 12, 14 ккал/моль). 

Определим изменение стандартного изобарного потенциала: 

ЛZ;98 (реакции)= ЛZ;98 (СН4 r) - лz;9s (СО2 г) - ЛZ; 98 (Н20 ж)f 
подставив данные в привеяенное соотношение, получим 

ЛZ;98 = Z2 - Z1 = - 50,82- (- 394,8)- 2 (-237,73) = 819,44 кд:нс/.моль. 

Таким образом, изобарный потенциал Z2 (продуктов реакции) больше изобарного 
потенциала Z1 (исходных веществ) на 819.44 кдж/моль. Следовательно, реакция 
может протекать только справа налево. 

П р и м е р 5. Вычислить, какую максимальную работу совершит медно
цинковый элемент при -25° С, если при работе израсходовалось (растворилось) 
216,48 г цинка, его з. д. с. = 1, 1 в. Максимальная работа элемента, которую он 
может совершить при превращении химической энергии реакции в электрическую, 
равна произведению э. д. с. (Е) на количество электричества (Q): 

A=EQ или А=Е ~nF, 

где g- вес вещества, г; М - его молекулярный вес; п - валентность; F - чи
сло Фарадея. 

Подставив наши данные в послелнее соотношение, получим 

g 261,48 
А == Е М nF = 1, 1 • 65,37 · 2 · 96 500 = 849 200 дж. 
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Пр им ер 6. Определить константу равновесия реакции 

ZnS04 +Cd = CdS04 +Zn 

по .JJ,анным о стан,ц;артных электро.JJ,ных потенциалах Zп и Cd. Вычислить работу 
реакции в условиях полной обратимости при постоянных .JJ,авлении и темfiера
туре: (azn2+ = 0,001, acdz+ = О, 125, Т = 298° К). Стан,ц;артные электро.ц;ные 
потенциалы: 

Zп / Zп2+ Е0 = - 0,763 8; Cd 1 Cd2+ Е0 = - 0,403 8. 

Из этих .JJ,анных вилно, что реакция буn.ет протекать слелующим образом: 

Zп +cd2+ ~ zn2+ +cd 

Определим константу равновесия реакции, учитывая, что активности метал
лических Zn и Cd равны единице: , 

к. _ azn2+ 
а- , ' aCd2+ 

1·де azn2+ и acda+ - активности Zn2+ и Cd2+ при равновесии. 
Если элемент составлен из полуэлементов, в которых активности ионов цинка 

и кап.мня равны равновесным, реакция не пойдет и э. д. с. равняется нулю: 
, 

RT acd2+ 
E=EoCd2+/Cd -Eozn1zn2++-p ln , =0. 

п azn2+ 

Константа равновесия связана со стадIJ,артными окислительно-восстановитель· 
ными потенциалами. В нашем случае она вычисляется по формуле: 

1 !( - [- 0,403-(-0,763)]. 2 _ 12 2 
g а- 0059 - '' 

' 
Ка= 1,74. 1012. 

Максимальная работа реакции (А) при р и Т = const: , 
RT acdi+ 

А=-ЛZ, A=nFE, E0 cd2+\Cd-Eozniznн+-plп , . 
п azn2+ 

Е = - 0,403- (- 0,763) + 0,~59 1g ~'~~ = 0,422 8. 

' 
А= 2 · 9,65. 107 • 0,422 = 8,14. 107 дж/кмоль. 

П р и м е р 7. В гальваническом элементе протекает реакция 

Zп + Hg2S04 = ZnS04 + 2Hg 

Е25"с = 1,4208 в, Е35ос = 1,4167 в. Требуется вычислить ЛZ и тепловой эффект 
реакции. 

Изменен~е изобарного потенциала для реакции определим по уравнению 
ЛZ = - nFE = - 2·23062·1,4208 = - 65,53 ккал/моль (- 274,36 кдж/моль). 

Если э. JJ.. с. элемента определена при двух или нескольких температурах, 

(дЕ) то можно вычислить температурный коэффициент э. д. с. дТ Р, т. е. отношение 

ее изменения к изменению температуры при постоянном давлении, а следова

тельно, и теплоту реакции (ЛН) по уравнению: 

Е+ ЛН = Т (дЕ) 
nF дТ р. 
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в (дЕ) Е38°с -Е28°с 1,4167-1,4208 _ 
000041 нашем случае дТ Р = 10 = 10 - - , в/град; 

ЛН,98.к = 2 · 23062(298· ~~-E,s·c) =-71,17 ккал/моль 
(- 297,97 кдж/моль). 

Таким образом, окислительно-восстановительные и термодинамические по
тенциалы связаны между собой и позволяют определять иаправление химических 
реакций, константу равновесия (и, следовательно, выход продукта реакции), 
химическое сродство, тепловой эффект реакцииt растворимость и произведение 
растворимости вещества и т. д. 

Упраzиевия 

Пользуясь таблицей окислительно-восстановительных потенциалов (при
ложение 6), ответить на вопросы (написать уравнение реакции и определить 
э. д. с.): 

1. Что произойдет, если кадмий опустить в раствор H2SOi 
2. Может ли кальций восстановить ион бария из соединения BaCl2? 
3. Что произойдет, если на SnC12 в водном растворе действовать хлором? 
4. * * Может ли ртуть восстановить ион меди Cu2+ из его соединений? 
'5. Какой из металлов - Sп или Со - будет лучше взаимодействовать с раз-

бавлениой HCI? 
б. Будет ли FeCl2 окисляться газообразным хлором до FeCl3? 
7. Может ли металлическая медь окисляться разбавленной серной кислотой? 
8. Может ли КМп04 окислить RЫ в кислой среде? 
9. Будет ли М.n~ в кислом растворе о.1'ислять HBr? 
10. Может ли FeS04 окисляться в F~(S04)3 газообразным кислородом в хис-

лой среде? 
ll. Можно ли в кислой среде окислить LiBr двуокисью свинца? 
12. Сравнить окислительную способность РЬ02т8 , МnО2тв1 С12гаэ' О2газ? 
13. Сравнить восстановительную способность Мg, Al, Cu по отношению 

к Cl2? 
14. Может ли Мп(ОН}2 окисЛиться перекисью водорода? 
15. ** Будет ли FeBr2 окисляться перманганатом калия в кислом растворе? 
16. Будет ли РЬ взаимодействовать с разбавленными кислотами HCI и HN03? 
17. Может ли двуокись свинца окислить Мn(N03)2 в кислом растворе? 
18. Вычислить э. д. с. гальванического элемента, составленного из Cd и Cu 

(пластинок) в 1 н. растворах их солей. 
19. Составить схему электролиза водного раствора NiS04 и объясиить, какие 

процессы происходят у анода и катода при пропускании электрического тока. 

20. Через раствор хлористого цинка, в который опущены платиновые элект
роды, пропущен электрический ток. Объяснить, какой процесс происходит на ка
тоде я какой на аноде. Выразить оба процесса при помощи уравнений. 

21. На основе открытого (1837) Б С. Якоби процесса гальванопластики со
ставить схему гальванического элемента покрытия железной пластинки нике
лем. Написать реакции, происходящие у катода и анода. 

22. Какой процесс произойдет, если в железный сосуд налить раствор суль
фата меди? Написать уравнение реакции. 

23. Закончить уравнение реакции восстановления алюминия из его фтори
стого сое}!инения магнием, разработанной Н. Н. Бекетовым: 

Mg + AlF3 -Al + MgF2 

24. Объяснить, что произой».ет, если в алюминиевой посуде нагревать белье 
с раствором углекислой соды. Оrвет мотивировать составлением соответствующих 
уравнений реакций. 
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25. Чем объясиитъ, что хлорное железо ие.льзst ;!ержать в n.ииковой, а можио 
держать в мед.ной посуJ.!е? 

26. Из пар Ni/Ni2+ и Zп/Zп2+ составить гальв~нический элемент, опреJI.елить 
ero э. Jl. с. и написать соответствующие уравнения реакций. 

27. Из каких гальваиических пар металлов на)lо составить элемент, чтобы 
ero э. J.1. с. была максимальной? 

28. Гальванический элемент состоит из цинковой и железной пJiастинок, 
погруженных в нормальные растворы их cOJieй. Опре,целить э . .ц. с. элемента и 
написать уравнение реакции. 

29. * Написать уравнеиие реакции и определить э. д. с. элемента 
Zп/Zп(N03)2 !I РЬ(NОз)2/РЬ, ее.ли растворы cOJieй Zn(N03) 2 и Pb(N03) 2 взяты олно
норма.льные. 

- 30. Составить J1Ba элемента, в олном из которых серебро являлось бы ано,цом, 
а в другом - каТО)IОМ. 

Написать соответствующие уравнения реакций, пронсхо.цящих при работе 
этих элементов, и опре)lелить их э. д. с. 

31. В растворе нахо)IЯТСЯ одинаковой коицентрации ионы РЬ2+, Fe2+, Zn2+ 
и Bi3+. В какой послеловательности они будут вылеляться на като,це при элект
ролизе раствора? 

32. В каком направлении будут передвигаться электроны по провол;иику, 
соединяющему полюсы элемента Mg/Мg(N03)2 ll Cu(N03)2/Cu? Опре)lелить э. д. с. 
элемента и написать уравнение реакции. 



Часть 111 

ЯДЕРНЫЕ РЕАКЦИИ 

КРАТКИЕ СВЕДЕНИЯ О СТРОЕНИИ АТОМА И ЯДРА 

Строение атома 

Химические свойства веществ, проявляющиеся при химических 
реакциях, определяются природой элементарных составных частей 
(атомов), количеством их и химическим строением, а также свойст
вами среды и внешними условиями. Поэтому для глубокого пенима· 
ния химических процессов и правильного написания уравнений 
химичеси:их реакций необходи~о знать строение атомов химических 
элементов. 

Слово атом происходит от греческого слова «атомос», что значит 
неделимый. Представление об атоме как о неделимой частице господ
ствовало в естествознании до конца Х IX в., и только отдельные, 
наиболее передовые мысJ1ители склонялись к тому, что атом имеет 
сложное строение. 

Энгельс писал: «А т о м ы о т н ю д ъ н е я в л я ю т с я ч е м-
u 

т о п р о с т ы м, н е я в л я ю т с я м е л ь ч а и ш и м и и з-

в е с т н ы м и н а м ч а с т и ц а м и . в е щ е с т в а». l( такому же 
мнению пришли Д. И. Менделеев и А. М. Бутлеров. 

В настоящее время эксперимен1ально доказано, что атом имеет 
сложное строение и состоит из тяжелого центрального ядра, обла
дающего положительным электрическим зарядом, и вращающихся 

вокруг него на сравнительно далеком расстоянии электронов -
значительно более легких частиц с отрицательным электрическим 
зарядом. * 

Электроны в атоме удерживаются электрическими силами, дей
ствующими между положительно заряженным ядром и отрицательно 

заряженными электронами. 

Размеры атомного ядра (радиус r-...1 10-13 см) весьма малы по срав· 
нению с размерами атома (радиус rv io-s см), но почти вся масса 
атома сосредоточена в ядре (rv 99,97%). 

* См. М. Х. К а р а п е т ь я н ц, С. И. Д р а к и н. Строение вещества. 
Иэл,-во «Высшая шк·ола», 1967; Дж. С п а й с. Химическая связь и строение. 
Изл-во «Мир», 1966; Курс химии, ч. I. Под ред. Г. А. Дмитриева, Г. П. Лу
чинского, В. И. Семишина. Изд-во «Высшая школа», М., 1967. 
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Заряд ядра no ве"t~ичине совпадает с порядковым номером элеме:н:" 
та в периодической сис~ме; число электронов равно заряду ядра. 
Заряд ядра определяет электронное строение атомов, а следова-

" тельно, их своиства. 

Вся совокупность сложных движений электрона в атоме может 
быть охарав.териаована четырьмя квантовыми числами. 

Главное квантовое число п определяет общую энергию электрона 
на данной орбите и его удаленность от ядра. Главное квантовое число 
может быть выражено любым целым числом от 1 до со . 

Под главным квантовым числом, равным со , подразумевают, что 
атому соuбщена энергия, достаточная для полного отделения элект
рона от ядра (ионизация атома). 

Значение п = 1 соответствует наиболее низкому энергетическому 
уровню, обозначаемому буквой К; значение п = 2 - энергетичес
кому уровню /...,; значение п ::::. 3 энергетическому уровню М и т. д. 

Спектральные линии, отвечающие переходу электрона с одного 
уровня на другой, большей частью обнаруживают тонкую структуру, 
т. е. состоят из нескольких близко расположенных отдельных линий. 

Если появление одной спектральной линии объясняется перехо
дом электрона с одного энергетического уровня на другой, то рас-

" u щепление спектральном линии, т. е. появление вместо однои линии 

двух более близко расположенных, указывает на различие в энергии 
связи некоторых электронов данного энергетического уровня. Иначе 
говоря, в пределах определенных уровней энергии, электроны атомов 
могут отличаться своими энергетическими подуровнями. Совокуп
ность близких по энергии подуровней образует энергетический уро
вень. Число возможных подуровней для данного энергетического 
уровня равно номеру уровня или значению п. 

Так, например, при п = 1 (в первом энергетическом уровне) 
имеется 1 подуровень. В данном случае уровень и подуровень совпа
дают. При значении п = 2 (во втором энергетическом уровне) име
ются 2 подуровня, при п = 3 имеется 3 подуровня и т. д. 

Существование такого различия в энергии связи потребовало 
введения второго квантового числа, которое отражало бы различие 
в энергетическом состоянии электронов, принадлежащих к различ

ным подуровням данного энергетического уровня. 

Это квантовое число получило название побочного (орбитального) 
и обозначается буJ{ВОЙ l. Оно может принимать также целочисленные 
значения от О до п - 1. Максимальное значение 1 на единицу меньше 
п. Например, при значении квантового числа п = 4 возможные 
значения l = О, 1, 2, 3. Первый, ближайший к ядру энергетический 
подуровень каждого квантового слоя обозначается символом s; вто
рой - р; третий - d; четвертый - f. 

В классификации спектров принято численные значения l заме
нять следующими буквенными обозначениями: 

Значение l О 1 2 3 4 
Спектроскопическое s р d f g 

значение 
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В этом случае говорйт о s, р, d и t. Jl., состояниях электронов, 
или s-, р-, d· и т. д. орбиталях (или орбитах). 

Орбиталь - совокупность положений электрона в атоме, т. е. 
пространственное описание движения электрона. 

Побочное (орбитальное) квантовое число характеризует различ
ное энергетическое состояние электронов на данном уровне, опреде

ляет форму электронноrо облака, его сплошность, разрывы или 
вытянутость, а также орбитt.tльный момент - количество движения 
электрона М при его вращении вокруг ядра: 

м = :~ 11 l ( l -+- 1)' 

где h - постоянная Планка, равная 6,625 · io-21 арг ·сек, n - 3, 14. 
Движение злектрического заряда по замкнутой орбите связано 

с возникновением магнитного поля. Энергетическое состQяние элект
рона, обусловленное орбитальным магнитным моментом электрона 
(в результате его движения по орбите), характеризуется третьим 
квантовым числом - магнитным т. Оно отражает расположение 
орбитали в пространстве. 

Соответственно ориентации плоскости орбиты относительно на
правления вектора напряженности внешнего магнитного поля маг

нитное квантовое число т может принимать значения любых целых 
чисел, как положительные, так и отрицательные, но только в пре

делах l. 
Число возможных значений магн"итного квантового числа при 

данном l равно 2l + 1. Например, при l = О, т = О; при l = 3 
магнитное квантовое число может иметь семь значений: + 3, + 2, 
+ 1, О, - 1, - 2 и - 3. 

Таким образом, т характеризует величину проекции вектора 
орбитального момента количества движения на выделенное направ
ление (например, на ось z): 

h 
Mz= 2пт. 

Число возможных состояний электронов, определяемых кванто
выми числами п, l, т для каждого энергетического уровня равно 
квадрату главного квантового числа (п2). 

Состояние электрона в атоме характеризуется также четвертым 
квантовым числом - спином электрона s (по-английски spin - ве
ретено). 

Было установлено, что спектральные линии нередко оказываются 
расщепленными на то или иное число компонент (дублеты, триплеты 
и т. д.) и при отсутствии внешнего магнитного поля - так называе
мое естественное расщепление спектральных линий. Это удалось 
объяснить (Гаудсмит и Юленбек, 1925 г.) на основе допущения, что 
электрон является маленьким магнитиком и, следовательно, обла" 
дает собственным моментом количества движения, помимо движения 
по орбите. 
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Это положение подтверждено экспериментально. 
Собственный момент количества движения электрона. равен 

h h + 1 /2 2n или - 1 /2 2n; знаки + и - соответствуют различным 

направлениям вращения электрона. Поскольку известно, что момент 
h 

количества движения измеряется в единицах 2n' обычно говорят, 

что спин электрона равен 1/2 или - l/2 (опуская :,J 
Так как ядра реагирующих атомов при химических реакциях 

остаются без изменения, то сейчас мы остановимся только на распре
делении и свойствах электронов в атоме и, главным образом, тех 
из них, которые обусловливают химические свойства атомов (так 
называемых валентных электронов). 

Распределение электронов в атомах определяют следующие основ· 
ные положения: 1) принцип Паули, 2) принцип наименьшей энергии 
и 3) правило Гунда. 

Принцип Паули. В 1925 г. шведский физик Паули, изучая 
спектры атомов, установил правило, названное по его имени принци

пом, или запретом, Паулп: в атоме не может быть двух и более элект
ронов, характериэую~цихся одинаковым значением всех четьtрех кван
товых чисел. Так, например, электроны с одинаковыми квантовыми 
числами п, l и т должны обязательно различаться спинами. Если 
главное квантовое число равно п, то согласно принципу Паули мак
симальное число электронов N на этом уровне должно быть N = 2п2 , 
где п - номер уровня. Следовательно, в первом уровне не мuжет 
быть более двух электронов, во втором более 8 и т. д. Максимальное 
число электронов в подуровне равно 2(21 + 1) (см. стр. 185). 

Подуровень делится на квантовые ячейки (энергетические состоя
ния). Число ячеек в каждом подуровне определяется числом возмож

ных значений т, т. е. равно 21 + 1 (см. стр. 189). Ячейка обознача
ется прямоугольником, а направление спина электрона - стрелкой. 

Электроны, вращающиеся в одном направлении, называют элект; 

ранами с параллельными спинами и изображают стрелками + -J,, 
электроны, вращающиеся в притивоположных направлениях, харак

теризуются антипараллельными спинами и обозначаются противо
положно направленными стрелками t t. 

Согласно принципу Паули, в энергетической ячейке 1v1ожет быть 

1 или максимально 2 электрона с противоположными спинамиjТtj. 
Принцип наименьшей энергии. Максимальная устойчивость 

атома (как системы) соответствует минимуму его полной энергии. 
В атоме каждый электрон стремится занять положение, соответст
вую~,цее минимальному значению анергии, что отвечает наибольшей 
его связи с ядром *. Последовательность заполнения энергетических 

* См. И. Л. Ш им ан о в и ч и др Общая химия. Конспект лекций 
взпи. м., 1966-1967. 
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u u 

уровнеи и подуровнеи в атоме электронами происходит в соответ-

ствии с этим принципом наименьшей энергии. 
Энергия электрона в основном определяется главным квантовым 

числом пи побочным l, поэтому сначала заполняются те подуровни, 
для которых сумма значений квантовых чисел пи l является мень
шей. Например, запас энергии на подуровне 4s меньше, чем на 3d, 
так как в первом случае п + l = 4 + О = 4t а во втором п + l = 
= 3 + 2 = 5; на 5s[п + l = 5 + О = 5] меньше, чем на 
4d[n + l = 4 + 2 = 6); на 5р[п + l = 5 + 1 = 6) меньше, чем на 
4/[п + l = 4 + 3 = 7). 

В случае, когда для двух подуровней суммы значений пи l равны, 
сначала идет заполнение подуровня с меньшим значением п. Так, 
например, на подуровнях 3d, 4р, 5s сумма значений п и l равна 5. 
В данном случае происходит сначала заполнение подуровней с мень
шими значениями п, а именно: 3d-+ 4р -+ 5s. Из этого правила 
встречаются некоторые исключения, когда энергии близких подуров
ней очень мало отличаются друг от друга. Например, подуровень 5d 
заполняется одним электроном 5d 1 раньше, чем 4f, а 6d 1- 2 раньше, 
чем 5/. 

В периодической системе последовательность заполнения элект-
u u 

ранами уровнен и подуровнем такова: 

1 п JП IV v VJ Периоды 

Подуровни I s 2s 2р Зs 3р 4s 4р 5s 5р 6s 5d2-5d 1О6р 
t / 4d 5d' 
Зd 4/ 

VII 

7s 
6d1 

5/ 

Следовательно, в некоторых случаях электрону энергетически вы
годнее занять место в подуровне вышележащего уровня, хотя подуро

вень нижележащего уровня не заполнен. 

Правило Гунда. Заполнение ячеек электронами происходит 
по правилу Гунда, согласно которому в пределах подуровня электроны 
располагаются сначала каждый в отдельной ячейке (в виде так называ· 
емых «холостых» - валентных электронов), затем, когда все ячейки 
данного подуровня ОКllЖутся занятыми, начинается уплотнение 
электронов вновь постумю~цими, т. е. их «Спtlрuвание». Иначе 
говоря, электроны в пределах данного подуровня (s, р, d, f) запол
няются таким образом, чтобы суммарный спин был максимальным. 
Так, например, если в трех р-ячейках (атома азота, стр. 200) необхо
димо распределить три электрона, то они будут располагаться каж-

дый в отдельной ячейке: 1 t 1 t 1 t 1 - в этом случае суммарный спин 

равен 3/2, т. е. ~s= + 1/2+1/2+1/2 =3/2, но не так 1 ti \ i 1 \-

когда суммарный спин ~ s == + 1/2 - 1/2 + 1/2 = 1/2. Сложение 
спинов производится по правилу сложения векторов, так как спин 

электрона, определяющий величину собственного момента количе
ства движения электрона, является вектором. 
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Следовательно, заполнение энергетических уровней в атомах 
происходит таким образом, что при обычном состоянии атомов в пер
вую очередь заполняются наиболее низкие энергетические уровни. 
В целом, строение электронных оболочек атомов тесно связано 
с периодической системой элементов (табл.17). 

Чем ближе к ядру концентрируется электронная плотность, тем 
прочнее связан электрон. Электроны каждого следующего уровня 
находятся на более высоком энергетическом уровне, чем электроны 
предыдущего уровня. Поэтому, когда электроны расположены в пер
вом, ближайшем к ядру, квантовом слое, атом характеризуется 
минимальным запасом энергии. Напротив, если электроны находятся 
в наиболее удаленном от ядра седьмом квантовом слое, атом обладает 
наибольшим запасом энергии. 
, Можно вычислить число электронов на различных орбитах ато
мов и классифицировать их по строению электронных оболочек. 
Если побочное квантовое число равняется l, тогда за счет различия 
магнитного квантового числа возможно 21 + 1 разных электронных 
состояний; кроме того, из-за различия спинов каждое состояние 
может еще удвоиться. В итоге при каждом главном квантовом 
числе п может быть по 2(21 + 1) электронов с различными кванто
выми числами l. 

при l=l (р-электроны) " » » 2(2l 1)=6; 
При l =0 (s-электроны) будет различных состояний 2 (2li l) = 2; 

при l = 2 (d-электроны) » » » 2 (2l 1) = 10; 
при l = 3 (!-электроны) :. :. :. 2 (2l + 1) = 14 и т. д. 

Следовательно, на первом уровне могут быть только s-электроны; 
число их не может быть больше двух; на втором уровне (s- и µ-элек
троны) может быть 2 + 6 = 8 электронов; на третьем уровне (s-, 
р- и d-электроны) может быть 2 + 6 + 1 О = 18 электронов; на чет
вертом уровне (s-, р-, d- и fhэлектроны)_может быть 2+8+10+14= 
= 32 электрона. 

Числа 2, 8, 18 и 32 соответствуют длине периодов периодической 
системы Д. И. Менделеева: I период - 2 элемента, 11 и 111 - по 8, 
IV и V - по 18, VI - 32 и VII - не законченный. 

В табл. 18 показано заполнение электронами энергетических 
" уровне и. 

Из табл. 18 видно, что на 1, 2, 3 и 4-ом энергетических уровнях 
может максимально находиться соответственно 2, 8, 18 и 32 элек
трона. 

По числу энергетических уровней в электронной оболочке атома 
элементы делятся на семь период0в. Первый период состоит иа ато
мов, в которых электронная оболочка состоит из одного энергетиче
ского уровня, во втором периоде - из двух, в третьем - из трех, 

в четвертом - из четырех и т. д. Каждый новый период начи-
" " нается тогда, когда начинает заполняться новыи квантовым уро-

вень. 
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Та б 11 и ц а 17 
Распределение электронов в атомах * 

к к L м N о р Слой К L м N о р Q -- -- - - - - - ,_ 
п. l 2 3 4 n 1 2 3 4 5 6 n 1 2 3 4 Б 6 7 - - --- - - ~ - - - ,_ 
l о о 1 о 1 2 о 1 l о 1 2 3 ~-'!~ о l о l 2 3 о l 2 о - ~--

,_ ---- - - - - - ,_ - - ,_ - ,_ 
Под-

ls 2s 2р 3s 3р 3d 4s 4р 
Под-

4s 4р 4d 4/ Под-
rpyrшa rpynna Бs 5р1Бd 6s rpyuna 5s 5р 5d 6/ 6s 6р 6d 1s 

1 н 1 ! 37Rb 2 8 18 2 6 1 72Нf 2 8 18 32 2 6 2 2 

2Не 2 1 38 Sr 2 8 18 2 6 2 73Та 2 8 18 32 2 6 3 2 

3L1 2 1 39У 2 8 18 2 6 i 2 74W 2 8 18 32 2 6 4 2 

48е 2 2 40Zr 2 8 18 2 6 2 2 75Re 2 8 18 32 2 6 5 2 

58 2 2 1 41 Nb 2 8 18 2 6 4 1 760s 2 8 18 32 2 6 6 2 

бС 2 2 2 42Мо 2 8 18 2 6 5 1 77 Ir 2 8 18 32 2 6 7 2 

?N 2 2 3 43Тс 2 8 18 2 6 5 2 78 Pt 2 8 18 32 2 6 9 1 

80 2 2 4 44Ru 2 8 18 2 6 7 1 79 Au 2 8 18 32 2 6 10 1 

9F 2 2 5 45Rb 2 8 18 2 6 8 } 80 Hg 2 8 18 32 2 6 10 2 

lONe 2 2 6 46Pd 2 8 18 2 6 10 о 81 Т1 2 8 18 32 2 6 10 2 1 

11 Na 2 2 6 1 47 Ag 2 8 18 2 6 10 1 82 РЬ 2 8 18 32 2 6 10 2 2 

l2Mg 2 2 6 2 48 Cd 2 8 18 2 6 10 2 8381 2 8 18 32 2 6 10 2 3 

13 Al 2 2 6 2 l 4.9 ln 2 8 18 2 6 10 2 1 84Ро 2 8 18 32 2 6 10 2 4 

14S1 2 2 6 2 2 50Sn 2 8 18 2 6 10 2 2 85 At 2 8 18 32 2 6 lO 2 5 

15Р 2 2 6 2 3 51 Sb 2 8 18 2 6 10 2 3 86Rп 2 8 18 32 2 6 10 2 6 

16 s 2 2 6 2 4 52Те 2 8 18 2 6 10 2 4 S7 Fr j 2] 8 j 81 ) з2 j 2 J з J 10 / 1 21 6 j 1 1 



17 CI 2 2 б 2 5 1 115~ 1 / 2 
1 

8 18 2 б 110 
18 Аг 2 2 6 2 6 1 j 54 Хе l 2 8 18 2 6 10 

19К 2 2 6 2 6 1 55Cs 2 8 18 2 6 10 

20Са 2 2 . 6 2 6 2 56Ва 2 8 18 2 6 10 

21 Sc 2 2 6 2 6 1 2 57La 2 8 18 2 6 10 
22Тi 2 2 6 2 6 2 2 

58Се 2 8 18 2 6 10 2 
23V 2 2 6 2 6 3 2 

24 Cr 2 2 6 2 6 5 
59Pr 2 8 18 2 6 10 3 

l 

25Mn 2 2 6 2 6 5 2 60Nd 2 8 18 2 6 10 4 

26Fe 2 2 6 2 6 6 2 151 Pm 2 8 18 2 6 10 5 

27Со 2 2 6 2 6 7 2 62Sm 2 8 18 2 6 10 6 

28 Ni 2 2 6 2 6 8 2 63Eu 2 8 18 2 6 !О 7 

29Cu 2 2 6 2 6 10 1 64 Gd 2 8 18 2 6 10 7 

30Zn 2 2 6 2 6 10 2 65ТЬ 2 8 18 2 6 10 9 

31 Ga 2 2 6 2 6 10 2 1 66 Dy 2 8 18 2 6 10 10 

32Ge 2 2 6 2 6 10 2 2 67 Но 2 8 18 2 6 10 11 

33As 2 2 6 2 6 10 2 3 68 Er 2 8 18 2 6 10 12 

34Se 2 2 6 2 6 10 2 4 69Tu 2 8 18 2 6 10 13 

35Br 2 2 6 2 6 10 2 5 70УЬ 2 8 18 2 6 10 14 

36Kr 2 2 6 2 6 10 26 71 Lu 2 8 18 2 6 10 14 

1 1 1 1 1 1 1 

.... 
00 
-;i • Б. в. Некрасов. Курс общей химии. rосхимиздат, м .. 1961, стр. 221. 

1 
2 3 

1 
2 6 

2 6 1 

2 6 2 

2 6 1 2 

2 6 2 

2 6 2 

'2 6 2 

2 6 2 

2 6 2 

2 6 2 

2 6 1 2 

2 6 2 

2 6 2 

2 6 2 

2 6 2 

2 6 2 

2 6 2 

2 6 1 2 

\' ,\ 
'1 
! 

88 Ra 2 \ s \ " l з2 l 2 o l 10 1 

1 
89А с 21 8 18 22 2 6 10 

\ 2 б \ 1 2 

2 6 2 

2 6 2 2 90Th 2 8 18 32 2 6 10 

91 Ра 2 8 18 32 2 6 10 2 2 6 2 

92U 2 8 18 32 2 6 10 3 2 6 2 

93Np 2 8 18 32 2 6 10 5 2 6 2 

94Pu 2 8 18 32 2 6 10 6 2 6 2 

95 Am 2 8 18 32 2 6 10 7 2 6 , 2 

96 Ст 2 8 18 32 2 6 10 7 2 6 ! 1 2 

97 Bk 2 8 18 32 2 6 10 9 2 6 2 

98 Cf 2 8 18 32 2 6 10 1 о 2 6 2 

99 Es 2 8 18 32 2 6 10 11 2 6 2 

l OOPm 2 8 18 32 2 6 10 12 2 6 2 

1 OIMd 2 8 18 32 2 6 10 13 2 6 2 

l 02No 2 8 18 32 2 6 10 14 2 6 2 

l 03 Lr 2 8 t8 32 2 6 10 14 2 6 2 
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Таблиц а 18 

Максимальное число электронов на различных энергетических 
уровнях в атомах• 

3\\3.Ч'а\\ИЯ КR3.К"t<И1ЫХ ЧИ\.'а!\ Максимальное число sлектронов на sнер-
гетнческнх уровнях и подуровнях 

главное орбиталь- магнитное спиновое соответствен- на подуров- на уров-

п 
ное т s ное орбиталь- нях нях 
l ному числу 

l (К) о о +1!2 - 1 /2 2 ls2 2 

о о + 1/2 - 1/2 2 
2s' ) 

2 (L) +1 +112 -1!2 06 8 
1 о +1/2 _1/2 2р6 

-1 +1/2 _1/2 

о о +1/2 _1/2 2 3s2 ) 

+1 +11 _1/ 06 2 9 
1 о +1 /а -1 /а 3р6 

-1 + 1/2 - 1/2 
З(М) 

+1 
~ 18 

+1/2 ~t/2 2 

1 ! 10 

1 
+1 + 1/2 - 1/2 

1 
2 о + 1/2 - 1/2 3d10 

-1 +1!2 - 1/2 
-2 +1/2 _t/2 } 

. 

о о +•12 - 1/2 2 4s2 
~ 

+1 + 1/2 - 1/2 п6 1 о +•12 - 1/2 4р6 

-1 + 1/2 - 1/2 
+2 +•12 - 1/2 ! ) 10 

+i + 1!2 - 1!2 
1 2 о +1

/2 -
1

/2 
4d10 

4(N) _-1 1/2 - 1/2 ~ 32 
-2 +1/2 _1/2 

" -1-3 +•12 - 1/2 2 ) +2 +1/2 _112 ~ } +1 +1
/2 -

1
/2 3 о •1 _1/ 

н 
14 4/14 2 2 

-1 +1/2 _t/2 
-2 + 1/2 - 1/2 
-3 + 112 - 1{2 

• См.: В. И. С пи ц ы н, Периодическая система sлемептов Д. И • .Менделеева. Т. 32, 
БСЭ-, 1955, стр. 489. 
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В периодической системе каждый период начинается элементами, 
атомы которых на внешнем уровне имеют один электрон, - атомами 

щелочных металлов - и заканчивается элементами, атомы которых 

на внешнем уровне имеют 2 или 8 электронов, - атомы благород
ных газов. 

Квантовая механика показала, что представление о движении 
электрона вокруг ядра по определенным плоским орбитам следует 
считать несостоятельным. 

Электрон, обладая свойствами частицьt и волны, движется 
вокруг ядра по сфере, удаленной от ядра на некоторое расстояние, 
образуя электронное облако, форма которого в s-, р-, d- и f
состояниях различна. 

Плотность электронного облака в той или иной части атомного 
объема неодинакова и определяется вероятностью пребывания 
электрона. Форма электронного облака зависит от значения по
бочного квантового числа l. При l = О (s-состояние) электронное 
облако имеет шаровидную форму (шаровидную симметрию), не 
обладает направленностью в пространствf?', электронная плотность 
является функцией изменения радиуса. При l = 1 (р-состояние) 
электронное облако имеет форму гантели (объемной восьмерки), 
расположенной по координатным осям по разные стороны от ядра. 
В магнитном поле гантель может ориентироваться в пространстве 
в трех различных положениях, так как в случае l = 1 т может 
иметь следующие 3 значения: + 1, О, -1. Поэтому электронные 
облака вытянуты по координатным осям х, у и z, причем ось каж
дого из них перпендикулярна двум другим. Электронные облака 
d- и f-электронов более сложны. 

Спиновая теория валентности. По теории Льюиса - Лондона 
валентность атомов определяется числом неспаренных электронов, 

за счет которых осуществляется химическая связь между атомами. 

Образование валентной связи между атомами обусловлено вза
имной компенсацией спинов их валентных электронов. Получающа
яся при этом электронная пара входит во внешние' электронные 
уровни обоих соединяющихся атомов. 

Значения валентности атома определяются нескомпенсированны" 
ми электронными спинами, возможные варианты которых выводятся 

из основных характеристик атома - числа электронов во внешнем 

уро:вне и его максимальной емкости. 
Максимальную емкость отдельных подуровней того или иного 

квантового уровня нередко выражают числом независимых ячеек, 

каждая из которых может вместить одну электронную пару: 

Подуровень s р d f 
Максимальная емкость 2 6 10 14 
Число ячеек 1 3 5 7 

Общее число ячеек в слое равно квадрату его главного квантового 
числа (т. е. n2) (см. табл. 19 и след.). 
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Согласно принципу Паули, в каждой ячейке может вместиться 
один или два электрона. В случае размещения двух электронов они 
должны иметь различные спины. 

Вследствие квантовомеханического взаимодействия этих электро
нов и замыкания .их магнитных полей они сближаются и взаимно 
связывают друг друга - атомы нульвалентны. Но при подведении 
соответствующего количества энергии извне эту пару электронов 

можно разъединить (т. е. распарить) и сделать атомы валентными 
(возбужденное состояние). 

Возбуждением электрона называется процесс перевода его с од
ного подуровня на другой в пределах одного и того же уровня. 

Процесс разъединения электронной пары требует определенной 
затраты энергии, при этом атом будет возбужденным и, следователь
но, будет обладать большим запасом потенциальной энергии, чем 
атом в основном (свободном) состоянии. 

Для многих атомов валентность в зависимости от условий изме
няется. Переменную валентность атома, связанную с общим числом 
неспаренных электронов, образующихся при последовательном воз
буждении, называют спин-валентностью. Допускаемые спиновой 
теорией валентности при:ведены дЛЯ некоторых элементов ниже 
в схеме: 

Валентность 

о f z з 

16' 
f н ts2 ш 
Z Не IOJ ts22s' 
J Li ts22s2 о+[' 1 1 1 1 1s 2zs12p 1 

1/ Ве 14 +Н fl 1 1 1 1s22s 22p1 lнl Н fl 1 1 t s22s1 ,!.!!.!_ 
5 в [+IHI {1 1 1 1s2 2.5 ':.!.!!!. IHI !1+1+1 1s22.; 1ДJ 
8 с H1I++I +1 +f J tstzs~ 2fl

3
. (HI Н Н t 1 Н 

7 N 1s2 zs2~ f нlн 1 t 1 • 1 !) 
8 о 1.s2 2sз 2f!5 (H(Hl+tl Н t] 

, ~ 

g F f s2 zs z_!!!!_._ fitJJtlнf HJ t 1 
10 Ne 1+ +1! f 1+ tl+ tl t tl 

Основные положения спиновой теории валентности применитель
но к ковалентной связи являются правильными. Но даваемые ею кон
кретные указания по ряду вопросов нередко противоречат опыту, 

что обусловлено, очевидно, тем, что квантовые уровни атомов в мо
лекулах отождествляются с квантовыми уровнями изолированных 

атомов. Этим недостатком не страдает метод молекулярных орбита
лей, дающий теоретическое обоснование нелокализованной связи. 

190 



В данном методе молекула (комплекс) рассматривается как единое 
целое, в котором отдельные атомы утрачивают свои индивидуальные 

качества, а электроны становятся общими для всей молекулы. 
Аналогично тому, как каждому электрону в атоме соответствует 

своя атомная орбиталь (АО), в молекуле ему соответствует молеку
лярная орбиталь (МО). 

Ниже приведено распределение электронов по энергетическим 
уровням и подуровням у элементов, принадлежащих к группам 

(семействам) s, р, d и f. 
s-Элементы (элементы главных подгрупп I и II групп, а также 

водород и гелий). 
Водород относят к VII главной подгруппе р-элементов, а гелий -

к V I I I подгруппе инертных р-элементов. 
В атомах s-элементов пополняется электронами подуровень s 

внешнего уровня (табл. 19-20). Атомы s-элементов характеризуются 
сходным строением эл~.ктронных оболочек: на внешнем квантовом 
слое s-подуровня они имеют l или 2 (s1 или s2) электрона, удаленных 
на значительное расстояние от ядра: 

Основная подгруппа 
Число электронов на 
s-подуровне 

l 
si 

или 

11 
s2 

n*s1 ns" 
При химических реакциях элементы основных подгрупп I и I 1 

групп проявляют резко выраженные восстановительные свойства. 
Одинаковое строение не только внешнего, но и предшествующего 

электронного уровня (за исключением лития и бериллия) обусловли· 
вает ряд общих свойств (одинаковую степень окисления и однотип
ность соединений). Но увеличение заряда ядра и числа электронов 
в атомах элементов периодической таблицы сверху вниз создает 
некоторые качественные различия между ними, 

В подгруппах сверху вниз увеличивается число квантовых уров
ней, а следовательно, и радиусы атомов, вследствие чего требуется 
меньше энергии на отрыв электрона, т. е. наблюдается уменьшение 
энергии ионизации. Поэтому при переходе от лития к францию или 
от бериллия к радию увеличивается способность атомов к отдаче 
электронов, усиливаются металлические свойства. 

Восстановительные свойства щелочные металлы прояв.ляюr во 
всех химических реакциях. Так, например, при сгорании их в из" 
бытке кислорода образуются Li20, Na20 2 , К204 , Rb204, Cst04. Из 
них только первый является нормальным окислом, остальные пред· 
ставляют собой перекисные соединения. 

Восстановительная способность щелочных металлов настолько 
велика, что они вытесняют водород даже из воды, образуя сильные 
основания, например, 2Na + 2Н20 = Н2 + 2Na0H. Калий с водой 
реагирует с воспламенением выделяющегося водорода. Взаимодей
ствие рубидия я цезия с водой сопровождается взрывом. 

* п - номер периода, в котором н ахоl(ится элемент. 
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Таблиц а 19 

Распределение злектронов по знерrетическим уровням и подуровням у атомов щелочных металлов 

Число влектронов на уровнях и подуровнях 

Пе- Число Уровень внерrии подуровни 

Элемен• риод у ров- чи~ло Число 

1 

ней главное буквенное влек- ячеек 

квантовое обозиаче- тронов n2 s р d f 
ЧИС;10 n ние 

3. Литий 1 к 2 1 ~ н 2 Li 2 L 1 4 

ts 2 Zs' 

1 -
1 к 2 1 н 

11. Натрий IlI 3 2 L 8 4 н н н н Na 
t ! :i м 1 9 

1 
1 1s2 2s2 zp5 Js' 

1 ; 

-
1 к <) 1 и .:-

19. Калий 2 L 8 4 н н н н 
к IV 4 3 м 8 9 н н н н 

4 N 1 16 ' 1 1 1 1 J 1 1 

1 
tsz гs2 2p5Js2Jp5чs' 



.... 
ф 

се 

37. Рубидий 
RЬ 

55. Uезий 
Cs 

87. Франций 
Fr 

v 5 

Vl б 

Vll 7 

2 

з 

4 

5 

1 

2 
3 

4 

5 

6 

2 

3 

4 

5 

б 

7 

к 

L 

м 

N 

о 

к 

L 

м 

N 

о 

р 

к 

L 

м 

N 

о 

р 

Q 

2 

8 4 

18 ! 9 

8 16 

25 

2 
8 4 

18 9 

18 16 

8 25 
36 

2 

8 4 

18 9 

32 16 

18 25 

8 36 

49 

'ТР 
·Н н н н 
н н н н н н н н н 
н н н н 
t 

~ 

н 
н н н +f 
н н н н н н н ++ н 
н н н н tt н н н н н н н н н н н 
н н н ++ н н н н н 
н н н н 
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Таблица 2& 

Распределение злектронов по знерrетнqеским уровням и подуровням в атомах второй rлавной подгруппы 

Число &лектронов на уровнях и подуровнях 

Элемент Период 
Число Уровень &нерrии мдуровии 

уровней 
Число Число 

электроиов ячеек n2 
главное кваи• буквеииое 

d товое число п обоэначеиие. s р 

4. Бериллий 1 к 2 1 tffinJ Il 2 2 L 2 4 Ве t 
ts2 2.5 2 

-1 к 2 1 н 
12. Магний 

ш 3 2 L 8 4 н н н н Mg 
3 м 2 9 н 1 1 1 1 1 

ts1 гs 2 2p6Js 2 



........ 
1 к 2 1 н 

20. Кальuий 
2 L 8 4 н н н н 

Са f V 4 3 м 8 9 н н н н 
4 N 2 16 н 

... 

... 
ts2 2s 22p5Js1 Jpuчs 2 

..-

1 к 2 1 н 
2 L 8 4 н н н н 

38. Стронций v 5 3 м 18 9 н н н н н н н н н 
Sr ... 

4 N 8 16 t + н н н 
f + 

... 
5 о 2 25 ... 

fs2 2s2 2р5 Js2 Jp5:Jd'oч_,z Чр u .f.s z 

,.... 
~ Аналоrrtчное распределение электронов по уровням и подуровням у атомов Ба и Ra. 



Щелочные металлы окисляются и водородом, образуя гидриды, 
например, 21( + Н2 = 2КН. У аrомов элементов первой основной 
подгруппы валентность в основном состоянии и в соединениях сов

падает - они, имея по одному неспаренному электрону, однова

лентны. Степень окисления их в основном состоянии равна О, а 
в соединениях + 1. 

Все элементы второй главной подгруппы, кроме бериллия, обла
дают ярко выраженными металлическими свойствами. 

Согласно спиновой теории вале}jтности, в устойчивом (нормаль
ном) состоянии они являются нульвалентными, так как их внешние 
эле~троны на s-подуровне спарены. Но это не значит, что они хими
чески не деятельны. Энергия возбуждения у них мала (например, 
у атома бериллия 62 ккал/г-атом) и полностью перекрывается энер
гией образования химических связей, поэтому один из 2s-электронов 
может перейти в 2р-состояние. В этом случае·электронная струк
тура атома будет иметь два несriаренных электрона, и, следовательно, 
он может проявлять валентность, равную двум. 

Ниже дана структура атома бериллия в возбужденном состоянии: 

s 
л-1 t t Р 

Л=-2 t t 
Ве ts22s12p' 

Наличие на внешнем квантовом слое двух электронов у рассмат
риваемых атомов говорит об отсутствии у них сколько-нибудь замет
ной тенденции к принятию электронов. В отношении химической 
активности эти элементы уступают лишь щелочным металлам. Их 
степень окисления в свободном состоянии равна О, а в соединениях 
с кислородом и другими окислителями они проявляют степень окис

ления + 2, например 
+2 +2 +2 
СаО, SrC12, BaS. 

р-Элементы (элементы основных подгрупп III, IV, V, VI и 
VII, а также VIII, кроме гелия). 

У этих элементов пополняется электронами р-подуровень внеш
него квантового уровня. Валентными у р-элементов явЛяются только 
электроны внешнего уровня. В зависимости от подгруппы и коли
чества электронов на s- и р-подуровне валентность и степень окисле

ния у них может быть различной: 

Основная подгруппа 111 IV V VI VII VIII 

Число электронов на s
и р-подуровнях 

g2p' 
или 

ns2np' ns2np2 ns2np8 ns2np4 ns2np5 ns2npв 

Следовательно, при химических реакциях они могут проявлять ра~
личную степень окисления за счет электронов, расположенных на р

и s-подуровнях, но максимально соответствующую номеру группы. 
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таблиц а 21 

Распределение 9лектро1tов по 91tерrетическим уровням 1t подуров1tям в атомах главной подгруппы Ш группы 

электронов на уровнях и nод1ровнях 

Пе- Число Уровень анергии подуровни 

Элемент риод уро~· Чисrуо Число 
неи главное буквенное э 1ек- ячеек 

квантовое обозначе- тронов n2 s р d ! 
число п ние 

5. Бор 1 
1 к 2 1 fffi 11 2 

в 2 L 3 4 t + t 1 IJ 
tJ 2 2s2 2р 1 

-1 к 2 1 н 
13. A.1Юl\IИH!llf 

ш 3 2 L 8 4 н н н н Al 
3 м 3 9 н ~ 

ls 2 Zs2 2р0 Js2 Jp t 

-
1 к 2 1 н 

31. Галий 
2 L 8 4 н н н н 

IV 4 
Cta 3 м 18 9 н н н н н н + i н н 

4 N 3 16 н ~ 1 1 1 1 1 1 J 
1s2 25 2 zрв з.s2 Jpfi Jl1'01.;5 z 1.;0 1 



Число алектронов на уровюtх и подуровнях 

Пе- ЧИСJJ8 Уровень анерrин подуровни 

Элемент 
риод урОВ• Число Число 

ней главное буквенное !IЛeJt· 11чеек 
квантовое ооозначе- тронов nS s р d ! 
число n lJИe 

1 к 2 1 
...--
н 

2 L 8 4 н н н н 49. Иидиий v 5 3 м 18 9 н н н н н н н н н ln 
4 N 18 16 н н н н н н н н н 
5 о 3 25 н 

... 

! • 
\ 

... 

1 l 
1sz 2sz2p6'JsZ.Jp6'JdlD1;.szчpБцd105JZ.fp' 

\ \ 
~ - -- ~ ~-----------

,....._ 
1 к 2 1 н 
2 L 8 4 н н н н 

81. Таллий 3 м 18 9 н н н н ft н н н н VI 6 Tl 4 N 32 16 н н н н р н н н н н н н н н н н 
5 о 18 25 н н н н н н +t н н 

... 
+ 

... 
6 р 3 36 н .. ~ 

fs'l 2s1. 2р6 .JsZ .Jp6.JdlOq52.q.pil1tfflJ1'.fl"Ss25pD5d196S11ipf 



В атомах элементов 1 I I основной подгруппы на внешнем уровне 
находится 3 электрона, на s-подуровне 2 и нар-подуровне 1 (табл.21). 

В соединени~х они проявляют степень окисления от 1 до 3. 
Для ряда элементов степень окисления оказывается больше числа 
неспаренных электронов в атоме. Это наб"1юдается в том случае, 
когда спаренные электроны в результате возбуждения переходят 
в другое состояние (например, из s- в р·состояние), в результате 
чего число неспаренных электронов увеличивается на 2. Так, напри
мер, степень окисления атома бора в устойчивом состоянии равна 1, 
в возбужденном (при высокой температуре с кислородом, хлором 
и т.д.) она равна 3 благодаря разъединению спаренных электронов. 

$ 5 

Л=I ~ t /) Л:/ t t р 

0=2 t t ~ п~z t ' j 

Осно8ное Еоз§ужtiенноt: 
состолнце состолние 

Z=J. в ts 2 2s 2 Zp' в 1sz2s1zp2 

Для всех элементов этой подгруппы (за исключением таллия) 
характерна степень окисления + 3. Для таллия наиболее устойчи" 
вой степенью окисления является + 1. Объясняется это тем, что 
с ростом радиуса элемента увеличивается энергетическое различие 

s- и р-электронов, вследствие чего у таллия в первую очередь валент

ным является р-электрон, а затем уже s. Гидроокись таллия Tl(OH) 
является сильным основанием, потому что т1+ имеет большой радиус 
и малый заряд. Соли т1s+ заметно проявляют окислительные свой· 
ства, например, TI8+ + 2Tl = 3Tl+. 

Бор в отличие от других элементов проявляет не только восстано· 
вительные свойства, но и окислительные (- 3). 

Атомы элементов третьей группы являются электронными анало· 
гами, так как все они имеют одинаковое строение внешнего уровня 

s2 р1 (и одинаковое число электронов на нем). Напротив, ионы вs+ 
и AI3+ значительно отличаются от ионов Ga8 +, Iп8+ и TI8 +-. Первые 
два имеют наружные оболочки инертных газов ( ls2 и 2s22p6), а послед" 
ние три 18-электронны~ оболочки (s2p6d10). Поэтому Ga, Iп и Tl неред
ко объединяют в подгруппу галлия. Однако и бор во многих отно
шениях существенно отличается от алюминия, так как его хими

ческие свойства больше похожи на химические свойства кремния. 
Как и в предыдущей основной подгруппе, здесь наблюдается 

«диагональное» сходство; гидроокиси Al(OH)3 и Ве(ОН)2 , являясь 
амфотерными, близки по своим свойс~вам. 

Металлические свойства у них выражены слабее, чем у элементов 
1 и 1 I главной подгрупп, а у бора, характеризующегося малым 
радиусом и наличием двух квантовь1х слоев, преобладают неметал
лические свойства. За исключением неметалла бора, все они могут 
находиться в водных растворах в виде гидратированных положи" 

тельно трехзарядных ионов. 

1 !1)!1) 



Как и в других подгруппах, с увеличением порядкового номера 
" металлические своиства сверху вниз усиливаются. 

Бор является кислородообразующим элементом; окислы и гидро
окиси алюминия, галлия и индия обладают амфотерными свойствами, 
а окись таллия имеет основной характер. 

Атом углерода имеет валентнести 2 и 4, причем в основном состоя
нии он двухвалентен, но если один из двух 2 s-электронов перевести 
на свободную 2р·орбиту, то возбужденный атом углерода станет 
четырехвалентным: 

s 
fl:/ t t р 

n;Z t t t t 
Осноtlное 
состонни.е 

Z=Б С fs 22s2 2p1 

s 
П= 1 f f р 

П=l f t f f 
Возt511жilенние 
соtтонние 
с ts 22s 12pJ 

А том кремния имеет следующее распределение электронов по 
" энергетическим ячеикам: 

s 
П=f t f р 

П=2 t f t t Н f t 
П:: '1 f f t f 

d 

llcнo!Jнoe состояние 
Z=tl./. s1 1s2 2s2"'2p 0 JJ 2 1pz. 

Аналогичное распределение электронов по энергетическим ячей
кам имеют и другие атомы элементов четвертой основной подгруп
пы - германий, олово и свинец. 

В основном состоянии атом азота имеет три неспаренных элек
трона: 

s 
n=I tf Р 

n= 2 t r t t t 
Z=7 N 15 2 2s 2 zрз 

У фосфора валентные электроны находятся на третьем энергети· 
ческам уровне, на котором, помимо s- и трех р-орбит, имеются пять 
свободных d-орбит. 
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s 
л ! t t р 

Л=Z tt 't tt тt 
л-} t + i i t 

1 L _________ _.1 

d 

Z=/5 Р 1s 22s 22pБJs 2зpз 



Поэтому при возбуждении атома фосфора один из Зs-электронов 
может переходить на Зd-орбиту. Следовательно, атом фосфора в ос
новном состоянии может быть трехвалентным, в возбужденном -
иметь пять неспаренных электронов и выступать как пятивалентный 

элемент. Аналогичное распределение электронов по подуровням 
имеют мышьяк, сурьма и висмут. 

В V I основной подгруппе первый элемент кислород эначител ьно ... 
отличается по своим своиствам от других элементов. 

Элементы главной подгруппы шестой группы имеют на внешнем 
квантовом слое атома шесть электронов, из них 2 на s-подуровне 
и 4 на р-подуровне. 

У кислорода имеется два непарных электрона и отсутстуют сво
бодные квантовые ячейки, поэтому при химических реакциях он 
проявляет окислительное число, равное двум: 

s 
n=I f f Р 

n=2 t t t r t t 
Z=8 о 15 2 25 2 2р" 

У атомов серы, селена, теллура и полония валентные электроны 
находятся на энергетических уровнях, отвечающих главному кван· 

товому числу, соответственно 3, 4, 5 и 6, для которых, кроме s- и 
р-орбит, возможны d·орбиты. Но последние энергетически менее 
выгодны, чем s- и р-орбиты, вследствие чего все валентные электроны 
у этих элементов в невозбужденных состояниях размещаются на s
и р-орбитах. И, следовательно, атомы серы, селена, теллура и поло
ния в основном сосtоянии могут образовать только две ковалентные 
связи, т. е. быть двухвалентными. Но при известной затрате энергии, 
компенсируемой энергией, выделяющейся при образовании кова-

... 
лентных связен, атомы серы, селена, теллура и полония могут пе-

рейти в возбужденное состояние с четырьмя или шестью распаренны
ми электронами. Поэтому при химическом взаимодействии с другими 
элементами они проявляют валентность, равную 2, 4 и 6. · 

Ниже дано распределение электронов по подуровням у атома 

серы: s 
flo=f t t р 

П=2 •• ~ t f t t t ri 
-t---t----.---.--....---

n= J t ~ + ~ + 
: L______ • 
L - - - - - - - - - - _J 

Z=l6' s 1s 22s 2 Zp6Js2 .Jpl.i 

Подобное распределение электронов по подуровням имеется у атомов 
селена, теллура и полония. Наличие шести электронов в наружном 
слое атома характеризует эти элементы как неметаллы. Присоединяя 
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недостающие до устойчивой оболочки два электрона, атомы элемен
тов iТОЙ группы превращаются в отрицательно двухзарядные и0ны, 
в виде которых зти элементы находятся в соединениях с металлами. 

С водородом образуют соединения главным образом общей фор· 
мулы Н9Э, где Э - S, Se, Те, Ро. Эти соединения в водных растворах 
проявляют слабые кислотные свойства, при этом кислотность и 
восстановительные свойства возрастают в ряду H2S - Н2 Те, что 
связано с увеличением радиуса иона. 

В соединениях с кислородом сера, селен и теллур образуют 
вещества общей формулы ЭО, ЭО2 и Э03 , в которых Э соответственно 
имеет степень окисле11ия + 2, +4 и + 6. 

Окислы типа Э02 и Э03 являются ангидридами соответствующих 
кислот: Н2SОз, H2Se03 , H2S04, H2Se04 и т. д. 

Наряду с общностью свойств элементов шестой главной подгруп
пы между ними имеются и существенные различия, связанные с воз

растанием порядкового номера элемента, а следовательно, и увели

чения радиуса атомов и числа энергетических уровней. 
В атоме кислорода внешний слой является вторым от ядра, 

у атома серы - третьим, в атоме селена - четвертым" в атоме тел

лура - пятым и в атоме полония - шестым. 

Вышеуказанное различие между элементами в подгруппе 
О - S - Se - Те Ро приводит к закономерному изменению фи
зических и химических св9йств их элементов: уменьшается сверху 
вниз сродство к электрону, т. е. понижается окислительная актив-

u u 

ность неитральных атомов, растут восстановительные своиства, 

увеличиваются температуры плавления и кипения. При переходе 
от кислорода к полонию уменьшаются неметаллические свойства 
и возрастают металлические. 

В данной подгруппе теплота газообразного водородистого соеди
нения в кдж/кмоль (ккал/моль) соответственно равна: 

Н2О 
286,79 
(68,5) 

H2S 
20,93 

(5) 

H2Se 
-79,55 
(-19) 

Эти данные показывают, что теплота газообразного водородистого 
соединения резко понижается, а следовательно, и прочность его 

сильно падает. Так, например, теллуроводород уже при комнатной 
температуре, подвергаясь реакции внутримолекулярного окисле

ния - восстановления, разлагается на свои составные компоненты. 

Напротив, теплота образования кислородных с0'единений (и их 
химическая стойкость), например, для твердых окислов Se02 
равна - 230,27 кдж/кмоль (- 55,00 ккал/моль), а для Те02 
- 325,27 кдж/кмоль (- 77,6 ккал/моль), т. е. возрастает. Известно, 
что чем металличнее элемент, тем менее стойко его водородистое 
соединение и более стойко - кислородное. 
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У атома фтора семь электронов на внешней оболочке могут раg
меститься по четырем ячейкам единственным способом, при котором 
атом может присоединить еще только один электрон. У фтора при 
химических реакциях не происходит разъединения спаренных элек

тронов. 

17=1 t t р 

Л=Z f t t t t t f 
Z:fl. F l5 22s22p5 

Электронная конфигурация атома хлора отличается от фтора: 

s 
fl;f t. р 

n=l t t Н t t f f 
n:Э • + +. + • f 

d 

1 1 1 
1 1 1 1 i L----------' 1 
L--------------J 
Z= IZ Cl ls12s 22p 6Js2Jpj 

А том хлора имеет свободные квантовые ячейки, поэтому (при 
частичном или полном распаривании электронов) проявляет пере
менную валентность 1, 3, 5, 7. 

Подобное хлору распределение электронов по подуровням имеют 
и другие атомы элементов седьмой основной подгруппы: бром, иод 
и астат. 

Атомы инертных элементов неон и аргон имеют следующее распре
деление электронов по уровням и подуровням: 

s 
n=I t t р 

n= l t f t f t ! t ! 
Z=to Ne ts 2Z.s 2Zp 6 

5 

n=f f f Р 

Л=2 tt ti fJ ff 
n~J t f t t f t f t 

(J 

: t L- i 1 
1 L---- --..J 1 
1 1 1 

1 L-----------J 1 1 L---------------J 
Z=te Ar 1stzs22pllJsZJp6 

Аналогично аргону, распределение электронов по уровням и под· 
уровням имеют атомы криптона, ксенона и радона. 

У атома неона (и гелия s-элемента) нет свободных ячеек (т. е. 
d-подуровня). Поэтому можно полагать, что ковалентные соединения 
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для неона (и гелия) невозможны. Напротив, для атомов аргона, 
криптона, ксенона и радона при соответствующем возбуждении по
явятся неспаренные электроны и может проявляться валентность 

2, 4, 6 и 8. 
d-Элементы (элементы побочных подгрупп). У элементов по" 

бочных подгрупп (за исключением Мп, Zп, Те, Ag, Cd и Hg) запол
няется соседний с внешним уровнем d-подуровень. Иначе говоря, 
у d-элементов заполняются внутренние (п - 1) d-оболочки, где п -
номер периода, в котором находится элемент. Во внешнем слое у 
них находится 2 электрона или реже 1 электрон (у палладия во 
внешнем слое их нет вследствие того, что оба s-электрона находятся 
на подуровне d соседнего уровня). Элементов этого типа 32. 

d-Элементы проявляют различную валентность и степень окисле
ния, так как в химических процессах у них участвуют не только 

электроны внешнего слоя, расположенные на подуровне ns2 или, 
значительно реже, ns1 , но и часть электронов пd-подуровня. Поэтому, 
как правило, общее число валентных электронов наружного и сосед
него с наружным слоем равно номеру группы. Так, например, в под
группе скандия ~ возбужденном состоянии валентными электронами 
являются не только 2 электрона внешнего уровня (на s-подуровне), 
но и 1 электрон, расположенный на d-подуровне предпоследнего 
уровня (табл. 22-23). 

В химических реакциях элементы подгруппы скандия действи
тельно проявляют валентность и степень окисления + 3, соответст
вующую номеру_ группtr. 

У элементов седьмой и восьмой подгруппы Мп, Fe, Со, Ni валент" 
ными являются соответственно электроны, расположенные на под

уровнях ... 3d54s2 , ••• 3d64s2 , ••• 3d74s2 , ••• 3d84s2• Поэтому они имеют 
много степеней окисления, например марганец + 7, +6, + 5, + 4, 
+ 3, + 2. 

~ля некоторых d-элементов общее число валентных электронов 
из наружного и соседнего с наружным квантовым уровнем не равно 

номеру группы. Так, например, медь, серебро и золото находятся 
в I группе, но они могут проявлять ,степень окисления не только 
+ 1, но и + 2 и + 3. Из элементов V I I I подгруппы только рутений 
и осмий проявляют высшую степень окисления + 8, у всех же 
других она меньше. Восстановительная активность d-элементов в 
подгруппах возрастает снизу вверх (за исключением подгруппы 
Sc - Ас). 

Распределение электронов по подуровням изображают электрон
ной формулой. 

Так, например, атом Al находится в III периоде, а следовательно, 
имеет 3 квантовых уровня; электроны в атоме Al распределяются 
следующим образом: на первом квантовом уровне 2, на втором В и 
на третьем 3, т. е. 2)8)3) или по подуровням ls22s22p63s23p1 • 

В электронных формулах цифры перед буквами обозначают 
главное квантовое число, а буква - побочное квантовое число или 
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Таблиц а 22 

Число электронов у d-элементов на d- и s- подуровнях 

подгруппа 

ш !V v VI VII V!II 1 11 

Число электронов на d d'5 2 d252 d~5 2 d"5' d5s2 do52 d7 52 ds 52 (d10) 5' d1052 
и s подуровнях 

d 4s' d4s2 d7s' dss• d1o 

1 

или 

nd'ns2 nd.2ns2 nd8tis 2 пd"пs' nd5ns2 d 0s2 d 7s2 d 9s' nd10ns' nd10ns~ 

nd4ns2 nd0ns2 nd7ns2 nd8ns 2 

nd7ns' nd8ns' nd10 

nd6 ns 2 nd7ns 2 ndons' 

1 

1 



t..:> Таблица 23 
Q = Распределение электронов по энергетическим уровням и подуровням у некоторых d-злементов 

Уровень !IИерrии Число !IЛектропов на уровнях и подуровнях 

Чнс.ю Чи:до 
Э1емен• Период 

главное буквенное &лек'Iро- ячеек подуровни 

KIIЗH'IOBOe обозначе- нов п2 

число п ние s р d f 

?.1. Скандий IV 1 к 2 l -
Sc н 

2 L 8 4 н н н н 
3 м s+1 9 н ' t н н ' 4 N 2 16 ++ 1 1 1 1 1 1 .J 

152 25 2 lfl 5J52Jp5Jd14sг 

-22. Титан IV 1 к 2 1 н 
Т1 

н н н н 2 L 8 4 

3 м 8+2 9 н н н н • t 4 N 2 16 н 1 1 1 1 ! 1 ! 
152 252 zpGJ5 2 Jp5Jd2чsz 

23. Ванадий 
.--

IV 1 к 2 1 н v 2 L 8 

1 

4 н н н н 
3 м s+з 9 н н н н t t + 
4 N 2 

1 

16 н 1 1 1 1 1 1 i \ 

1 

l 1st 252 ZpiJsZJpGJdзч,5 z ! 



-
24. Хром IV 1 к 2 l н 

Cr 2 L 8 4 i • н н н 
3 м s+s 9 i ~ t. t • t • • + ~ t t 
4 N 1 16 t f 1 1 1 J ' 1 

1$2251. ZpGJsZ.Jp6JdSlfs' 

25. Марганец IV l к 2 1 тт 
Mn 2 L 8 4 н н н н 

3 м 8 5 9 н +t н н + ' ~ • • 4 N 2 16 н 1 1 1 1 1 1 ! 
tS~ 2.s2 2p5Js2 Jp5Jrf5цsz 

-26. Женезо IV l к 2 1 н 
Ре 2 L 8 4 " н н н 3 м 8 6 9 н н н н н • • • • 4 N 

1 

2 16 н 1 1 1 1 1 1 1 
152 г..szгpбJs2Jp5Jdsц5 2 

' 



Уровень энергии 

Число 
Элемент Период главное буквен- 11лектро· 

квантовое ное обоэна- нов 
число ti чение 

27. Кобальт IV к 2 
Со 2 L 8 

3 1\1 8 7 

4 N 2 

28. Никель IV к 2 
Ni 2 L 8 

3 м 8 8 
4 N 2 

Число 
ячеек 

n2 

4 

9 

16 

4 

9 

16 

Продолжение табл. 23 

Число электронов на уровнях и под:; ровнях 

подуровни 

s р d f 

н 
н ! • 

' f н 
н н н н н t 
н 

ts 2 zsz 2pll:Js2JpllJd7 4,;;2 

н 
н н н н 
~ н н н н н н + t 
н 

fS 2 252 2p635Z3p6Jd8if.5Z 



подуровень. Цифры вверху справа от букв s, р, d, f - число элек
тронов на этих подуровнях. 

Следовательно, и из электронной формулы для атома алюминия 
видно, что на первом энергетическом уровне имеется два s-электрона 

(ls2); на втором - два s-электрона (2s2) и, шесть р-электронов (2р6) 
и на третьем ~ два s-электрона (3s2) и один р-э.llектрон (3р1). 

Элемент № 36 относится к р-элементам. Напишем его электрон
ную формулу. Он находится в IV периоде и, значит, имеет 4 элек
троннь1х слоя. 

Атом имеет следующее распределение электронов по квантовым 
слоям: 2)8) 18)х) = 36, от~уда х 8. Его электронная структура: 

1s2 2s2 2р6 3s2 3р6 3d10 4s2 4рв 

Это элемент криптон Kr. 
Дан элемент с Z = 42 и указано, что он относится к группе 

d-элементов. Требуется написать его электронную формулу. Элемент 
находится в 5-ом периоде и, следовательно, имеет 5 квантовых 
уровней, из которых на последнем уровне находится 1 электрон, 
а на предпоследнем 8 + х электронов. Отсюда заполнение квантовых 
уровней: 2)8)18)8 + х)2) = 42, откуда х = 5. Электронная фор~ула 
атома: 1s22s22p63s23p63d1°4s24p64d55s1 • Это элемент молибден с метал· 
лическим характером и низшей степенью окисления 2; он может 
иметь и более высокую степень окисления (до 6) за счет еще 4 элек
тронов предпоследнего уровня. 

. /-Элементы (лантаноиды 58-71 и актиноиды 90-103). У ланта
ноидов пополняется электронами 4f-подуровень, а у актиноидов 
5f-подуровень~ т. е. в их атомах происходит заполнение (п - 2) 
{-оболочек (третьего снаружи квантового уровня). На внешнем уро
вне у них имеется 2 электрона (6s2 - у лантаноидов и 7s2 - у акти· 
ноидов); на предпоследнем уровне 8 (5s25p6 

- у лантаноидов и 
6s26p6 - у актиноидов) или реже 9 (5s25p65d1 - у лантаноидов и 
6s26p66d1 - у актиноидов). Всего этих элементов 28 ( 14 лантаноидов 
и 14 актиноидов). 

В табл. 24 показано заполнение 4f-подуровня у лантаноидов 
и 5f-подуровня у актиноидов. 

У лантаноидов и актиноидов валентными являются 2 электрона 
s-подуровня вн~шнего уровня, 1 электрон d-подуровня соседнего с 
наружным квантовым уровнем и для некоторых из них ограничен

ное число {-электронов (табл. 25). 
Для лантаноидов характерна валентность и стецень окисления 

+ 3. Но Се, Pr, ТЬ (и Dy) в некоторых соединениях проявляют 
степень окисления + 4, так как кроме двух электронов с внешнего 
s-подуровня, отдают с 4f-подуровня еще два электрона. Следователь
но, {-электроны 4-го квантового уровня у них являются лабильными. 

Элементы Sm, Eu, (Tu) и УЬ в за)?исимости от условий могут 
Проявлять степень окисления + 2, отдавая 2 электрона с внешнего 
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Таблица 24 

Лантаноиды 

58. Се 59. Pr 60. Nd 61. Pm 62. Sm 
... 4/2 ••• 6s2 ... 4/3 ... 6s2 ... 4/4 • " 6s 2 ... 4/5 ••• 6s2 . " 4/6 

". 6s2 

63. Eu 64. Gd 65. ть 66. Dy 
... 4/7 ". 6s2 . " 4/ 7 • • • 5d16s 2 . "4/8 

". 6s2 ... 4/10 ". 6s2 

67. Но 68. Er 69. Tu 70. УЬ 
... 4/11 ••• 6s2 ". 4/12 

". 6s2 4/1а 6s2 . . . . .. . " (4/14
) ". 6s2 

71. Lu 
. " 4/14 ". 5d16s 2 

Актиноиды 

90. Th 91. Ра 92. u 
.:-: 6d27s2 . " 5/2 ... 6d11s2 ... 5/3 

". 6d17 s2 

93. Np 94. Pu 95. Am 
". 5/4 ••• 6d17s2 . " 5/6 

• " 7s2 ... 5/7 ••• 7s2 

96. Ст 97. Bk 98. Cf 
". 5/7 

••• 6d17s 2 (". 5/8 
• " 6d17s2) (". 5/ ~ ... 6d17s2) 

99.'""Es 100. Fm 101. Md 
(." 5/11 

• " 7s2) ( ... 5/ 12 7s2) ( ... 5/ 13 ". 7s2) 

102. (No) 103. Lr 
( ... 5/ 14 ". 1s2) ( ... 5/14 . " 6d17s2) 

s-подуровня, или степень окисления+ 3, отдавая 2 электрона с внеш
него s- подуровня и 1 электрон с 4/-подуровня. 

У Gd и Lu на внешнем квантовом уровне (s-подуровне) по 2 элек
трона, на предпоследнем квантовом уровне {8 + 1) электронов, а на 
/-подуровне по 7 и 14 электронов, этим объясняется, что их единст
венная степень окисления равна + 3. 

Актиноиды проявляют различную валентнdсть и степень окисле
ния от + 2 до + 6. 

Однако с увеличением порядкового номера харак.терная степень 
окисления вначале повышается от + 4 до + 6, а затем становится 
характерной + 3, как и у лантаноидов. 

Подробные данные о степени окисления и валентности лантанои
дов и актиноидов приведены в табл. 14 и 25. 

Вступающие на /-подуровень первые электроны могут еще быть 
валентными (особенно у актиноидов)t затем по мере его заполнения 
они становятся неактивными. При этом конфигурация с семью /-элек
тронами /7 {наполовину заполненная) обладает о~обой прочностью. 
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Таблица 25 

Распределение электронов по энергетическим уровням и подуровням у некоторых /·элементов 

Уровень энергии Число электронов иа уровнях и подуровиях 

Пе- Число Чисю 
Э1емент риод r ~авиос букв~ниое электро- ячеек подуровии 

квантовое обозначе- нов пJ 

чи:,10 п ние s р d 1 

58. Uерий VI к 2 н 
Се 2 L 8 4 " н н н 3 м 18 9 н н н н н 

4 N 18+2 16 н н н н+ 
5 о 8 25 н н н н 
6 р 2 36 н 

15 z Zs 2 2р0 J5Z Jp0Jdf0Цs2//p5t;d t0цf2-ssz Sp6 fi.'i 2 

59. Празеодим VI к 2 тт 
Ог 

2 L 8 4 н н н н 
3 м 18 9 н н н н н н н н н 
4 N 1s+3 16 н н н н н н н н н t • t 
5 о 8 25 +t н н н 
6 р 2 36 н 



ПрDдQл::НСение табл. 25 

Уровень энер1·ии Число электронов на уровнях и подуровнях 

Пе· 
Число Число 

э.~емен'I 
риод г~авное буквенное электро- ячеек ПDдуровни 

квантовое обозначе- нов n2 
число п. ние 

1 s р d f 

-
63. Европий Vl 1 к 2 1 н 

Eu 2 L 8 4 н н н н 1 

3 м 18 9 н н н н н н н н н 
4 N 18+7 16 н н н н н н н н н t f f j ' t ! 

! 1 

5 о 8 25 н 
... 

+ t н н 
6 р 2 36 

... 
н ... 

fs 2 2sz Zp5 эs2 Jp5Jd1D4s 24pfi4d19чr1 ss2 Spfiбs 2 

,...._ 

68. Эрбий Vl 1 к 2 1 н 
Er 2 L 8 4 н н н н 

3 м 18 9 н н н +t н н н н н 
4 N 1s+12 16 н н н н н н н н н н н н н н t + 

о 8 25 

ин 
... 

5 

6 р 2 36 
... 
... 

1 1 

tsz 25z 2рв352 Jp& .Jd'oчszчp&IJdfoм12552 sp111isz 



1 

92. Уран 1 VII 1 к 2 1 

u i 
2 L 1 8 

1 

1 3 м 18 

4 N 32 
5 о 18 3 
6 р 8 1 
7 Q 2 

94. Плутоний Vll 1 к 2 
Pu 2 L 8 

3 м 18 

4 N 1 32 
5 о 18+6 

6 р 8 

7 Q 2 

\ 

1 
4 

9 

16 
25 

36 
49 

1 

4 

9 

16 
25 

36 
49 

! 

1 

-
н 

1Н " н н н ~н н н 
н н н н 
н н н н 
н t+ н н 
н 

fSZ 2Sl zp6Js2 

-
н 
н н н н 
н н ~ f н 
~; н н н 
н н н н 
t+ н н н 
н 
tsl 2sz 2p 0Jsz 

1 

нннннннннннн 
HHH+tH~ t + 

ннннн 
HHHHHHHHH~tHH 
ннннн ~ •• +. 



Сверх семи первые /-электроны снова еще могут быть валентными, 
но по мере их увеличения становятся недеятельными. Электронная 
структура с /14 электронами (целиком заполненная /-группа) снова 
обладает особой прочностью. Поэтому гадолие:ий (4f75d16s2), лютеций 
(4/145d16s2

) и кюрий (5/76d178'-) обладают особой устойчивостью в 3-ва
лентном состоянии. 

Лантаноиды отличаются высокой химической активностью. l(ак 
у лантаноидов, так и у актиноидов восстановительная активность 

по мере роста заряда ядра (и уменьшения радиуса атома) ослабевает. 
В этом же направлении уменьшается оснцвной характер оксидов и 
гидроксидов. Причем у актиноидов эти свойства выражены ярче. 

В атомах актиноидов заполняется 5/-подуровень и, следователь
но, отстоит от ядра дальше, чем в атомах лантаноидов 4/-подуровень. 
Поэтому связь электронов 5/-подуровня с ядром слабее и они могут 
проявлять роль валентных электронов. По своим свойствам актино
иды, подобно лантаноидам, п~хожи друг на друга, но их различие 
между собой проявляется в большей стеnени. 

Актиноиды nолжны быть более сильными восстановителями, 
нежели лантаноиды. Таким образом, у лантаноидов и актиноидов 
на наружном и втором снаружи квантовом уровне имеется почти 

одинаковое число электронов, чем и объясняется сходство свойств 
этих семейств. !(роме того, лантаноиды и актиноиды следует рас
сматривать как 14 иодгрупп сходных элементов (один лантаноид и 
один актиноид), так как у них электронная структура трех наруж
ных слоев почти идентична. 

СТРОЕНИЕ ЯДРА 

Знание строения ядра поможет нам глубже понимать и правильно 
писать уравнения ядерных реакций. 

Ядро - это центральная, положительно заряженная часть ато

ма, в которой сосредоточена почти вся его масса; заряд ядра опре
деляет число и распределение электронов в электронной оболочке, 
порядковый номер элемента и физико-химические свойства. 

Так, например, изобары 1~бSn, 1~~Те; 1giXe имеют одинаковые 
массовые числа, но различные заряды ядер и, следовательно, об-

" ладают различными своиствами. 

Поэтому в настоящее ВРЕ:МЯ периодический закон Д. И. Мен
делеева формулируется следуюn(им образом: свойства элемен.тов, 
а также формы и свойства их соединений находятся в периоди
ческой зависимости от величины заряда ядра их атимов. 

Индивидуальность атома сохраняется до тех пор, пока сохраня
ется целость его ядра. Атом может потерять несколько электронов 
или может приобрести определенное количество электронов, но ос
новная его индивидуальность при этом сохраняется. При изменении 
состава ядра изменяется и характер атома. 
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Размеры ядер атомов химических элементов несколько различа
ются между собой, но в среднем их радиус близок к величине 10-13 см. 
Радиус атомов примерно составляет 10-s см (в 100 ООО раз больше). 

Масса электрона очень мала и большая часть массы атома (0,999) 
сосредоточена в его ядре, а так как масса является мерой энергии, 
то в ядре сосредоточена почти вся энергия атома. Необходимо отме
тить огромную плотность вещества в ядре - около 1,4 · 1014 г/см3 , 
причем плотность ядер всех атомов примерно одинакова. 

Сложность ядра впервые с очеви.д.ностью обнаружилась в явле
ниях естественной радиоактивности. Было установлено, что некото
рые, наиболее тяжелые, элементы периодической системы с порядко
вым номером 84 и более самопроизвольно разлагаются, непрерывно 
выделяя какое-то излучение" Опыты показали, что под воздействием 
магнитного или электрического поля в этом излучении можно обна
ружить 3 части: 

1) альфа-лучи - поток тяжелых а-частиц, которые представляют 
собой ядра гелия с зарядом + 2 и массовым числом 4, летящие 
со скоростью около 20000 км/сек; 

2) бета-лучи - электроны (ё или ~),легкие, отрицательно заря
женные частицы, летящие со скоростью около 270 ООО км/сек; 

3) гамма-лучи (у) - обычные электромагнитные волны с длиной 
... 

волны меньше, чем у рентгеновских лучеи. 

Искусственная радиоактивность (открытая И. Кюри и Ф. Жолио
Кюри в 1934 г.) вполне аналогична естественной, но наводится благо
даря облучению того или иного элемента. При искусственной радио
активности очень часто вместо электрона вылетает позитрон. 

В 1932 г. советские ученые Д. Д. Иваненко и Е. Н. Гапон пред
ложили протонно-нейтронную теорию строения ядра, которая полу
чила всеобщее признание. Согласно этой теории, все ядра состоят 
из протонов и нейтронов (см. приложение 7). Чис..110 протонов в 
ядре равно порядковому номеру элемента в периодической систе
ме (Z); общая сумма протонов и нейтронов в ядре (общее число 
нуклонов) равно массовому числу (А) каждого изотопа данного эле
мента; число нейтронов (N) в ядре равно разности массового числа 
и числа протонов: N (число нейтронов) = А (массовое число) - Z 
(число протонов). 

Ядра принято обозначать так: слева от символа элемента внизу 
" пишут порядковыи номер элемента, т. е. заряд ядра, а вверху массо-

вое число атома, например: 

.ssN н а, 

Соотношение между числом нейтронов и числом протонов ( ~) 
несколько изменяется с изменением величины Z в сторону увеличе
;ния числа нейтронов, колеблясь около 1 для первых 20 более легких 
элементов периодической системы (за исключением более легкого 
изотопа водорода, у которого имеется только 1 протон и нет нейтро-
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нов), а затем с 21 элемента постепенно увеличиваясь и доходя до 1,6 
у тяжелого элемента урана, у которого 92 протона и 146 нейтронов. 

Однако по мере увеличения числа протонов в ядре и нарастания 
сил оттал·кивания между ними, начиная с 84-го элемента, ядра ато
мов становятся неустойчивыми (радиоактивными). 

Для устойчивости ядра необходимо, чтобы отношение числа 
... 

неитронов к числу протонов в каждом конкретном случае находилось 

в определенных пределах. Если эти пределы нарушаются так, что 
протонов становится больше, чем полагается, то ядро становится 
радиоактивным и перестраивается, выбрасывая положительно заря
женные частицы (позитроны или а-частицы). Точно так же, если 

u u 
в ядре слишком много~неитронов, то ядро становится неустоичивым 

и перестраивается, выбрасывая электроны. Очевидно, выбрасывание 
электрона происходит в момент превращения в ядре нейтрона в про
тон, а выбрасывание позитрона - за счет превращения протона 

" в неитрон. 

В настоящее время считают, что протон и нейтрон - это два 
различных состояния одной и той же частицы, и взаимопревращение 
их происходит по следующим схемам: 

нейтрон~ протон электрон антинейтрино 

п~ р+е(р) +v 

протон~ нейтрон-!- позитрон+ нейтрино 

р~п e+(p+)+v 

Следовательно, выбрасывание электронов радиоактивными эле
ментами можно объяснить тем, что один из нейтронов, входящих 
в состав ядра, превращается в протон, электрон и антинейтрино, 
при этом две последние частицы вылетают наружу, а заряд ядра 

уве.r1ичивается на единицу. 

В действительности, процессы по вышеуказанным схемам проте
кают более сложно. 

Ядра атомов обладают очень большой прочностью. 
Ядра любого атома состоят из определенного числа протонов 

и нейтронов. Если подсчитать массу протонов и нейтронов в ядре 
и сравнить ее с фактической (экспериментально определяемой) 
массой ядра, то получается некоторая разница в массе - «дефект 

массы» Лт: 

Лm=ZMp+(A -Z)Мп-Мядра, 

где Z - число протонов; М Р - масса протона; (А - Z) - чис
ло нейтронов; Мп - масса нейтрона; М ядра - масса ядра. 

Произведем расчет для ядра гелия, которое состоит из двух про

тонов и двух нейтронов. 
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Масса двух протонов 1,00757 · 2 - 2,01514; масса двух нейтро
нов 1,00893 · 2 = 2,01786. Отсюда дефект массы Лm = 2,01514 -f
-!- 2,01786 - 4,00260 - 0,03040. Эту убыль (уменьшение) массы при 
соединении свободных частиц в целостную связанную систему и 
называют дефектом массы. 

Закон взаимосвязи массы и энергии выражается, как известно, 
формулой Е = тс2, где Е - энергия в эрг, т - масса в г, с - ско
рость света (3 · 1010 см/сек). Отсюда, подставив в приведенную 
формулу 0,03040 г массы, получим 2,7 · 1019 эрг или 6,46 · 108 ккал. 

Следовательно, дефект массы, проис:х-одящий при образовании 
4 г атомных ядер гелия, должен сопровождаться выделением ог
ромного количества энергии. 

Энергия, которая выделилась при образовании ядра, называ-
ется энергией связи данного ядра (Е св). Если эту энергию связи 

отнести к 1 нуклону (ЕА"), то получится так называемая удельная 
(средняя) энергия связи, которая показывает прочность связи нук- . 
лонов в данном ядре. Эту энергию нужно затратить, чтобы вырвать 
нуклон из ядра. 

На сложную структуру ядра. указывает факт существования 
изомерии искусственных радиоактивных ядер, открытый советским 
физиком И. В. Курчатовым. 

Изомерия ядер выражается в том, что некоторые ядра, имеющие 
один и тот же заряд и одну и ту же массу, имеют в то же время разную 

продолжительность жизни. 

Например, искусственный изотоп 80Br существует в двух изомер
ных формах: одна, обладающая бета-радиоактивностью, имеет пе
риод полураспада 18 мин; другая, испускающая у-лучи, имеет пе
риод полураспада 4,5 ч; при этом вторая форма за счет у-излучения 
переходит в первую. _ 

Одна из структурных моделей ядра, предложенная Я. И. Френ
келем и Н. Бором, называемая капельной моделью, основывается 
на аналогии ядерного вещества с каплей очень плотной жи)I.кости. 
Эта аналогия оказалась довольно полезной и хорошо объясняет 
целый ряд особенностей ядер (в частности, деления атомных ядер), 
но все-таки еще многих свойств ядра она объяснить не может. -

Существует и другая модель ядра, так называемая оболочечная 
модель ядра. Согласно этой модели, протоны и нейтроны последо
вательно, независимо друг от друга, заполняют наиболее низкие 
энергетические уровни ядерных оболочек, подобно тому, как элек
троны в атоме заполняют электронные оболочки. Ядра с заполнен
ными протонными и нейтронными оболочками обладают наиболее 

u u u 

устоичивои структурои. 

Особенно высокой стабильностью отличаются ядра с числом 
нуклонов 2, 8, 20, 82 и 126. 

Указанные числа получили название «магических». Если в ядре 
количество нуклонов равно одному из этих чисел, то в нем оболочки 
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заполнены и оно исключительно прочно. Ядра с ма:r:ическим числом 
нуклонов широко распространены во Вселенной. 

Оболочечная модель ядра лучше объясняет свойства ядра в нор
мальном (невозбужденном) состоянии; капельная модель лучше объ
ясняет свойства ядер в возбужденном состоянии. 

Предложена обобщенная (коллективная) модель ядра. Она учи
тывает не только -индивидуальные для отдельных нуЕ:лонов, но и 

коллективные для всего ядра движения частиц и их совокупности. 

Движение и изменение состояния отдельных нуклонов передается 
всем ядерным частицам, что приводит к колебаниям повер:х:ности 
ядра и вызывает его деформацию. П9следняя приводит к резкому 

" изменению своиеrв ядра и нарушению количественных характери-
• u 

стик, отражающих состояние ядерном симметрии. 

Эта модель позволила объяснить такие особенности деления тя
. желых ядер, которые были непонятны с точки зрения капельной 
модели ядра. 

Ядерные силы. В состав ядра входят, как мы знаем, положитель
но заряженные протоны, которые должны были бы _отталкиваться 
между собою, а между тем ядра являются образованиями очень 
прочными. Какие же силы придают такую большую прочность ядру? 

Ясно, что, кроме электростатичеСких сил отталкивания, в ядре 
должны существовать еще и какие-то большие силы притяжения. 
Природа этих сил еще не изучена с достаточной полнотой, и :мр1 назы
ваем их ядерными силами. Однако совершенно ясно, что это не силы 
тяготения (эти силы слишком слабы) и не силы· электрические. 

Особенностью ядерных сил является то, что они имеют оченs 
большую величину - в сотни тысяч раз больше сил, удерживаю
щих атомы в мол~куле. В то же время они имеют очень малый радиус 
действия. Если химические силы действуют на расстоянии io-s см, 
то ядерные силы могут действовать только на рассто:Янии 2 · io-13 см, 
вследствие чего нуклон хорошо взаимодействует только со своими 
ближайшими соседями. 

Яде~рные силы действуют примерно одинаково для любой пары 
нуклонов. 

Как же осуществляется взаимодействие нуклонов в ядре? 
В настоящее время существует мезонная теория ядерных сил. 

По этой теории ядерн~е силы относятся к типу обменных сил и в этом 
отношении несколько напоминают химические силы и, в частности, 

ковалентную связь. 

Ковалентная связь, как известно,, осуществляется тем, 11то пара 

электронов является общей для двух атомов и что атомы связы
ваются ,между собою путем как бы взаимного «Обмена» своими элект
ронами, попеременно принадлежащим то одному, то другому атому. 

Мы уже указывали, что в ядре протон и uейтрон характеризуются 
своей взаимопревращаемостью. Нейтрон, испуская электрон и ан
тинейтрино, превращается в протон. Естественно было предполо
жить, что в результате такой взаимопревращаемости нуклонов осу-
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ществляются ядерные си.лы между нуклонами; нейтрон испускает 
" электрон и антинеитрино и превращается в протон, и далее все начи-

нается сначала. Таким образом, находящиеся все время в процессе 
передачи электрон и антинейтрино связывают, как бы склеивают 
между собою протоны и нейтроны. 

Однако расчеты показали, что ядерные силы, возникающие при 
таком обмене, слишком слабы по сравнению с опытными данными. 
Поэтому в 1936 г. японский физик Юкава предположил, что в об
мене между нуклонами должны участвовать какие-то особые частицы 
(в то время еще неизвестные) и вычислил массу этих частиц. 

Позднее, в 1947 г., такие частицы были открыты в космических 
, лучах и были названы пи-мезонами. 

Пи-мезоны крайне неустойчивы (время их существования около 
одной стомиллионной доли секунды) и могут распадаться в конеч
ном итоге на электрон (или позитрон) и нейтрино. 

В непрерывном обмене пи-мезонами, колеблющимися между нук
лонами ядра, и заключается сущность внутриядерных сил. 

Схемы взаимного перехода элементарных частиц можно предста~ 
вить так: 

а) п- ~ µ.-+\, 

б) µ.-~ е~ + v + v 
в) p+e-+v~n 

а) n+~µ.++v 

б) µ.+ ~e++v+v 

в) п+е++v~р 

Ядерные реакции*. При химических реакциях взаимодей
ствуют между собою атомы и молекулы, но ядра атомов остаются без 
изменения. 

~ Реакции, при которых происходят превращения атомных ядер, 
обусловЛенные их взаимодействием с элементарными частицами или 
друг с другом, называются ядерными. 

Первые естественные ядерные реакции наблюдались в явлениях 
'естественной радиоактивности. В этих случаях при самопроизволь
ном испускании а-частицы ядро умень.шает свою массу на 4 единицы 
и теряет два положительных заряда, т. е. превращается в новый 
элемент с порядковым номером на две единицы меньше. 

При испускании ~-"лучей (электронов) ядро не изменяет своей 
массы, но превращается в новый элемент с порядковым номером на 
единицу больше (правило сдвига). 

Первой искусственной ядерной реакцией была реакция превра
U\ения азота в кислород, проведенная Резерфордом в 1919 г. 

Как же осуществляются ядерные реакции? 
Они происходят при столкновении быстрых частиц (с большой 

энергией) с ядром и сопровождаются их изменением (при этом часто 

• См. В. И. Го JI ь J1 а и с кий. Я~ерные реакции и мето,gы их осуществления. 
Из,u-во «Знание», М., 1955. 
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происходит испускание фотонов). Протекание ядерной реакции 
складывается из двух фаз. I-Ia первой фазе происходит захват ча
стицы (вместе с ее энергией) и ядро переходит в возбужденное со
стояние с нарушением нормального отношения его составных частей 

и с избытком внутренней энергии. 
Возбужденное состояние длится около 10-13 и более секунд. 

За ним следует вторая фаза - стабилизация ядра, т. е. освобожде
ние от избыточной энергии и переход в более устойчивое состояние. 
Это может произойти двумя путями: или испусканием энергии в виде 
фотонов (у-излучение), или выбрасыванием соответствующей ча-
стицы. ' 

В настоящее время сушествует мноrо различных методов, с по
мощью которых можно зарегистрировать отдельные частицы и даже 

име1ь сведения u массе, заряде и энергии этих частиц. Так, напри
мер, счетчики Гейrера разных типов применяются для счета а- и 
~--частиц и у-лучей. · 

Для наблюдения ядерных частиц широко применяется такж~ 
камера Вильсона и толстослойные фотоэмульсии. 

Большую помо1ць -в анализе результатов ядерных реакций не
редко оказывае1 радиохимия (химия радиоактивных изотопов), 
позволяющая определить, ядра каких именно элементов возникают 

в результате ядерных превращений. 
С первых шагов исследований ядерных реакций было очевидно, 

что сущность их состоит в из:мененпµ состава и строения атомных 

ядер под воздействием бомбардЕровки ядерными частицами. 
\Изучены основные закономерности ядерных реакций в зависи

мости от энергии и природы бомбардирующих частиц и порядковых 
номеров ядер-мишеней. 

Как и при обычных химических реакциях, при ядерных реакциях 
происходит либо выделение энергии и массы, либо их поглощение. 

Ядерные реакции, в которых сумма масс полученных продуктов 
меньше суммы масс исходных ядер, а кинетическая энерrиц продук

тов больше кинетической энергии исходных, называются экзотер
мическими, т. е. идущими с выделением тепла (энергии). 

Так, например, ядерная реакция а-частицы с бериллием 

сопровождается выделением энергии в 5,6 Мав. 
Кинетическая энергия ядра углерода и нейтрона на 5,6 Мэв 

больше кинетической энергии ядра бериллия и а-частицы. В данном 
случае происходит освобождение скрытой ядерной энергии - пере
ход ее в кинетическую. 

Ядерные реакции, в которых массы полученных продуктов 
больше масс исходных ядер, а кинетическая энергия меньше, назы

ваются эндотермическими, т. е. протекающими с поглощением тепла 

(энергии). 
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Реакция а-частицы с азотом с образованием протона и кислорода 
является эндотермической. 

Сумма энергий ядра кислорода и протона меньше кинетической 
энергии исходных ядер на величину С2 .Nlaв. В данной реакции 
происходит превращение кинетической энергии в ядерную. 

Написание уравнений ядерных реакций" Основными харак
теристиками ядра являются две величины: его заряд и его массовое 

число. Поэтому ядро и изображается обычно химическим симводом 
с этими характеристиками, например: 

:не, :~Na, ;~Al и т. д. 

Точно так же изображаются и отдельные частицы, например: 

~р (протон), ~п (нейтрон), ;d (дейтрон) и другие. 
Индексы вверху означают массовые числа ядер, равные сумме 

" чисел протонов и неитронов, а индексы внизу - атомные номера 

ядер (числа протонов в ядре), равные порядковому номеру элемен
тов. 

Как же химически записать уравнение ядерной реакции? 
В левой части уравнения пишут исходные вещества, а в правой ~ 

конечные продукты. Между правой и левой частями уравнения ста
вят стрелку. 

Тепловые эффекты ядерных реакций в миллионы раз превышают 
тепловые эффекты химических реакций и достигают десятков и даже 
сотен миллионов электронвольт ( 1 эв = 1,60207 · 10-19 дж). 

При ядерных реакциях происходит изменение состава ядер, и, 
следовательно, происходит превращение одних атомов в другие, 

поэтому применяемая при химических реакциях система проверки 

правильности написанного уравнения реакции по количеству ато

мов каждого элемента здесь уже непригодна и должна быть заме-, 
иена другим приемом. 

Уравнение ядерной реакций является правильным, если в пра
вой и левой его половинах соблюдается равенство, общего массо
вого числа и равенство общего числа зарядов. Это правило почти 
полностью совпадает с правилом прове:рки правильности ионного 

уравнения. Например, уравнение: 

5Fe2+ MnO~ + 8Н+ = 5Fe3+ + Mn2+ + 4Н20 

написано правильно, ибо в нем слева и справа числа атомов каждого 
элемента и числа зарядов равны. 

Уравнение 

Fe2+ + MnO~ + 8Н+ == Fe3+ -t Mn2+ + 4Н20 

написано неправильно, ибо в нем равны числа атомов каждого эле
мента, но нет равенства зарядов. 

Напишем несколько уравнений ядерных реакций и прежде всего 
уравнение реакции Резерфорда. Он бомбардировал азот а-части-
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цами (т. е. ядрами гелия); при этом получались протоны и ядра 
какого-то другого вещества. 

Течение этой реакции выразится следующим уравнением: 

нN+4не~1Р+11х 
7 2 1 8 

Но ядро с зарядом 8 есть ядро кислорода. В окончательном виде 
уравнение реакции запишется так: 

нN + 4Не-+ 1р + 110 7 2 1 8 

Уравнение написано правильно, так как сумма массовых чисел 
в левой половине ( 14 + 4) равна сумме массовых чисел в правой 
половине (17 + 1) и сумма зарядов в левой половине (7 + 2) равна 
сумме зарядов в правой половине (8 + 1). 

Рассмотрим еще несколько примеров ядерных реакций: 
1. При действии а-частицы на бериллий выделяются нейтроны. 

У равнение этой реакции запишется так: 

:ве+ :не~ 1;с+ ~п 

(реакция открытия нейтрона). 
2. При действии а-частицы на серу выделяется дейтрон (ядро 

дейтерия). Уравнение я_еакции надо записать так: 

3. При 
Уравнение 

а25 + 4Не ~ sid + a4Cl 
16 2 1 17 

" " " деиствии деитронов на серу выделяются 

реакции: 

а-частицы. 

Для написания уравнения ядерной реакции пользуются перио· 
дической системой Д. }i. Менделеева, чтобы по порядковому номеру 
определить название элемента (и наоборот, по названию элемецта 
найти порядковый номер). 

Чтобы написать уравнение ядерной реакции, мы должны знать, 
кроме исходных веществ, хотя бы один конечный продукт из двух. 

Уравнение ядерной реакции часто пишут сокращенно, причем 
сперва пишется взятое для реакции ядро, затем рядом в скобках 
вначале действующая частица, а за:rем выделяющаяся частица и, 
наконец: после скобки, получающееся ядро. В сокращенной записи 
индексы внизу не пишут, так как заряды ядер заданы химическими 

символами. 

Приведем примеры полных уравнений ядерных реакций и в со-
" кращеннои записи. 

Полное уравнение 
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Сокращенная запись 

14N (а, p)17Q 
9Ве (d, n)lO 8 
i1 Al (р, iy)ee Si 



Для осуществления химической реакции необходимо сближенце 
атомов или молекул до расстояния порядка размеров атомов 

(,.....:::, 10-s см), при котором может произойти взаимодействие их эле
ктронных оболочек. Электростатические силы, связывающие атомы 
в различных химических соединениях, в миллионы раз меньше 

ядерных сил. Во столько же раз энергия, выделяющаяся при ядер
ных реакциях, больше энергии химических реакций. 

Чтобы вызвать ядерную реакцию,-необходимо сообщить ядрам 
такую энергию, при которой они смогут преодолеть электростати
ческое отталкивание и сблизиться друг с другом на расстояния по
рядка io-12-10-13 см, при которьiх происходит взаимодействие, 
обусловленное ядерными силами, действующими между нуклрнами. 

Ниже приводим типы некоторых ядерных реакций (табл. 26). 
Огромное количество энергии (называемой ядерной или атомной) 

находится в ядре в скрытом с6стоянии. Практическое использова
ние ядерных реакций для освобождения ядерной энергии очень долго 
оставалось невыгодным из-за малой вероятности удачных попада" 
ний. Однако в 1939 r. наступил новый этап в развитии ядерной фи· 
зики в связи с открытием деления ядер урана под действием нейт· 
ронов. 

Ядро урана захватывает нейтрон ,и распадается на два больших 
осколка. Происходит, таким образом, совершенно новый вид ядер
ных превращений - так называемое деление ядер урана. 

Очень быстро была установлена химическая природа этих ос
колков - они оказались радиоактивными изотопами элементов 

середины периодической системы. Величина этих осколков может 
быть различной, но сумма их зарядов должна быть равна 92 (заряду 
ядра урана). Как правило, обычно происходит асимметричное деле
ние ядра, т. е. один осколок несколько тяжелее другого. Чаще 
всего встречаются такие комбинации осколков: барий + криптон; 
цезий + рубидий; лантан +бром и др. · 

Деление ядра урана на два массивных осколка сопровождается 
выделением большого количества энергии. При полном делении Iкг 
урана-235 выделяется около 1,8. 1010 ккал или 20 миллионов кило
ватт-часов, что равно энергии, выделяющейся при взрыве 20000 т 
тротила. 

Особенностью этой реакции, как показал Жолио-Кюри, является 
то, что из ядра одновременно вылетает 2-3 нейтрона: 

2::u + ~п--э--- 1 осколок+ II осколок+ (2 - З)~п 
или 

2;:u+~n=:: х +;;~У +3 [~п] +в, 

где Z1 + zн = 92, А 1 + А 11 + 3 = 236. zr и zн моrут меняться 
от 30 ДО 65, А 1 и А 11 - от 72 ДО 162. 

Вылетевшие нейтроны в свою очередь способны вызвать деление 
новых ядер урана, начав цепную реакцию. 
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Таблиц::~ 26 

Типы некоторых ядерных реакций* 

Тип 
реакции 

а-р 

а-п 

р - а. 

p-d 

D 1 

р-п 

d-a 

d !J 

Частицы, 
употреб

ляемые для 

бомбарди
ровки 

4ас.тицы, 
получае

мые n ре
зультате 

реакции 

а-частица протон 

а-частица нейтрон 

протон а-частица 

протон дейтрон 

протон квант hv 

протон нейтрон 

дейтрон а-частица 

дейтрон протон 

d -р, а дейтрон протон и 
а-частица 

d - п дейтрон нейтрон 

п-а 

п р 

п-1 

нейтрон а-частица 

нейтрон протон 

нейтрон квант hv 

п - 2п нейтрон нейтроны 

п-3п 

Примеры 

1Li + IH - 2jHe 

~ве+ ~Н- ~Ве +JD 
ПAl+fH-i~Si+hv 

1so+1н_.1sp+1n 
8 1 9 о 

~g1Au +JD-HЧr+ 
+~н+:не 

:ве+~D- ~ов+Ап 

2зsu + 1п _ 2з9u 
92 о 92 

взсu + tn - очсu*--29 о 29 

_взсu*+tп-29 о 

-
62Cu*+21n -29 о 

-
61Cu +з1п 29 о 

• ll. П. К о рже в. Справочник по химии. Учпедrиз, 1958. 
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Примечание 

В зависимости от при~ 
меняемого снаряда 

и получаемого ос

колка эти реакции 

делятся на большое 
ЧИ'СЛО ТИПОВ: а - р 

(а, р) альфа-пэ, а~ 
п (а, п) альфа-эн и 
т. д. 

В реакциях этого ти
па протон захваты

вается ядрами и ис 
пускается квант 

энергии 

Реакциями этоrо ти 
па получено много 

радиоактивных изо

топов 

В результате этой 
реакции получается 

радиоактивный изо 
топ водорода-три 

тий 

Один из наиболее 
часто применяемых 

методов получения 

нейтронов 

Реакции этого типа с 
устойчивыми ядрами 
идут лишь под дейс 
твием нейтронов 
больших энергий 

Значок* обозначает 
возбужденное ядро 



Цепная реакция, раз начавшись, может продолжаться самопро
извольно лавинообразно и с нарастающей скоростью. 

Для того чтобы цепная реакция могла иметь место, необходимо, 
чтобы уран был очищен от примесей и его было бъ1 достаточное 
количество. Наименьшее количество урана, при котором возможна 
ц~пная ядерная реакция, называется критической массой. ECJiи 
количество урана меньше критической массы, то цепной процесс 
деления ядер может прекратиться; при слишком большой массе 
урана цепная реакция, если ее не регулировать, может, постепенно 

ускоряясь, принять характер взрыва. 

Кроме урана-235, совершенно аналогичное деление ядер способны 
также давать плутоний-239 и уран-233. Сырьем для плутония слу
жит уран-238 по реакциям: 

J38u + 1п ~ J31)u +" 
1)2 о 92 1 

sзou 13- 230Np 
02 23,5 м"!iН 03 

2sou 13- .t3op 
03 Р ~.з дн; a-t U 

Сырьем для урана-233 служит торий: 

23.tTh + 1п ~ .t3зTh +" 
00 о 00 1 

2аатh 11-_ 2аэра 
оо 23,5А~ин 01 

2зар tJ- !33U 
01 а ~7 .t дНЯ 92 

В настоящее время ядерная энергия уже входит в практический 
обиход. 

27 июня 1954 г. в СССР была пущена первая в мире электростан· 
ция в 5000 квт, работающая на ядерной энергии, и эту дату надо 
считать датой рождения новой области энергетики - ядерной энер· 
гетики. 

Реактор для получения энергии (урановый котел) загружается 
ураном, обогащенным до 5 % ураном-235. Расход горючего - 30 г 
урана в сутки. 

В конце 1957 г. был спущен на воду первый в мире атомный ле· 
докол «Ленин», предназначенный для плавания в районах Арктики. 

К известным уже до настоящего ~ремени видам энергии: механи
ческой, тепловой, химической, электрической и другим прибавился 

u 
новыи вид энергии - ядерная энергия. 

Ядерная энергия обладает большой концентрированностью. 
При пробеге автомобиля «Победа» в 100 ООО км двигатель его расхо
дует 10-11 т бензина, а атомный двигатель той же мощности и при 
том же пробеге израсходует всего лишь 6 г урана. 

Второй важной особенностью ядерной энергии является радио· 
активность: распадающиеся атомы благодаря своей радиоактивно
сти с помощью соответствующих приборов легко могут быть обна" 
ружены, поэтому их называют «мечеными атомами». Меченые атомы 
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очень широко применяются в качестве радиоактивных индикаторов, 

для самых разнообразных целей в научных исследованиях, в промы
шленности, в сельском хозяйстве, химии, медицине-, биологии и 
других областях. 

В последнее время внимание физиков и энергетиков сосредото
чено на разработке термоядерных реакций, происходящих при сверх
высоких температурах порядка десятков миллионов градусов и 

выше. 

К таким реакциям относятся: 

~Н (дейтерий)+ ~Н (тритий) ~;не+ ~п + 17 ,6 Мав 

:Li + ~Н-+ 2;не + 22,4 Мав 

Источником энергии солнца и других звезд являются термоядер· 
ные реакции. 

Из них основное значение имеет синтез гелия из водорода по сум-
u 

марнои схеме: 

4р =а+ 2е- + 565 млн. ккал, 

причем данная реакция протекает через целый ряд промежуточных 
стадий. В недрах солнца темлература достигает миллионов граду
сов, а давление - десятков и сотен миллионов атмосфер. Солнце 
состоит главным образом из водорода и гелия. На долю всех осталь
ных элементов (углерод, азот и др.) приходится 10%. 

Термоядерные реакции дают на грамм используемого горючего 
в четыре с лишним раза больше энерrии, чем деление ядер урана или 
плутония. Эти процессы пока реализованы лишь в форме так назы
ваемой водородной бомбы. Необходимая для такого процесса сверх
высокая температура (в десятки миллионов градусов) достигается 
при взрыве атомной бомбы285U или 239 Pu), которая детонирует 
термоядерное «горючее» (обычно смеси изотопов водорода). 

Характерная особенность ядерной реакции в том, что, начав" 
шись при очень высокой температуре, она дальше протекает само
произвольно. 

Ввиду того, что тритий очень дорог, г_.z~авная задача состоит 
u 

в создании такого управляемого термоядерного реактора, которыи 

работал бы на чистом дейтерии. А запасов дейтерия как топлива 
хватит на сотни миллионов лет, и производство его из обычной воды 
совсем недорого. Таким образом, после овладения термоядерными 
реакциями энергетические ресурсы человечества станут практиче

ски безграничными. 
Трансурановые элементы *. В настоящее время известно четыр· 

надцать элементов, синтезированных учеными. Из них десять рас
положены за ураном - так называемые заурановые или трансу-

• См. В. И. Г о л ь л а н с к и й. Новые элементы в периодической системе 
Д. И. Менделеева. Атомизлат, М., 1964; А. К. Л а в р у х и н а, Ю. А. 3 о -
лот о в. Трансурановые элементы. Изд-во АН СССР, М., 1958. 
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рановые - и четыре долгое время были «белыми пятнами» в пери
одической системе Д. И. Менделеева: 43 - технеций Те, 61 -
прометий Pm, 85 - астат At и 87 - франций Fr. 

Н е п т у н и й (элемент 93). Нептуний был впервые выделен 
искусственным путем в 1940 г. (Макмилланом и Абельсоном) в ре· 
зультате ~--распада ядер 289U, возникающих при облучении мед· 
ленными нейтронами изотопа 288U. 

2asu + 1п ~ 2зеu +"' 82 о 02 1 
Образовавшийся изотоп урана 289 U радиоактивен с периодом полу· 
распада 23 минуты (Т = 23 мин). 

Испуская ~-"частицы, 289U преfЗращается в новый элемент с по
рядковым номером 93: 

Выделенный таким путем элемент был назван нептунием по имени 
планеты Нептун, находящейся в солнечной системе за ураном. 

Несколько позднее нептуний был получен на циклотроне при 
бомбардировке урана дейтронами: 

2зsu 2н ~ 1 п + 2з0Nр 
!}2 1 о !}3 

Изотоп 239N р радиоактивен, с периодом полураспада 2-3 дня. 
Самый устойчивый изотоп нептуния 237Np с периодом полураспада 
2,2 млн. лет получается в ядерных реакторах в результате следую-... 
щеи реакции: 

2~~U + ~п ~ 2~п + 2&~U 
Образовавшийся изотоп 237U ~--радиоактивен: 

2з1u ~- 2a1Np 
92 ___.. 93 

На основании исследования химических свойств нептуния уста
новлено, что он может иметь валентность 2, 3, 4, 5 и 6, причем наи
более устойчивы его четырех- и шестивалентные состояния, а двух
валентное в растворах не существует. 

Окислительно-восстановительные реакции, приводящие к обра
ованию различной степени окисления нептуния, приведены в 

табл. 27. 
Его четырехвалентное состояние более устойчиво, чем соответ· 

ствующее состояние урана, а шестивалентное более устойчиво, чем 
у плутония. Этим пользуются при отделении ,образующегося в ядер
ных реакторах нептуния от урана и плутония. 

Шестивалентный нептуний в кислой среде образует ион непту
нил Npo~+, аналогично тому, как для урана известен уранил UO~+, 
а для плутония - плутонил Puo~+. При действии сернистой ки· 
слоты (как восстановителя) на смесь этих трех ионов получаются 
нептунит и плутонит с четырехвалентными N р и Pu; а уран остается 
шестивалентным. Последний может бь1ть осажден ацетатом натрия 
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Таблица 27 

Окислительно-восстановительные реакции нептуния 

Восстановитель 

S02, Fe2+1 Н2О2, NO;, Sn2+, 1-, 
NH10H, N2Ht 

S02, электролиз, атомарный 
водород, электролиз на ртут

ном катоде 

Степень 
окисления 

+в 

Np 
!f 
+5 
Np 
!t 
+4 
Np 

Jt 

Окислитель 

Br03, Mn04, Cr20,-, Ag+, 
Се4+ 

Те же, а также HN03 (при 
нагревании) 

Те же, а также HN03 (на хо" 
лоду) и кисдород воздуха 

в виде NaU~(CH8C00)3 • Четырехвалентный нептуний, оставшийся 
в растворе, можно окислить броматом калия KBr08 до шестивалент
ного, плутоний при этом остается четырехвалентным. Наконец, 
де11:ствием ацетата натрия можно получить NaNp02(CH3C00)3, т, е~ 
натрийнептунилацетат. Имеются и другие способы отделения Np 
от Pu. 

Из четырехвалентных соединений нептуния наиболее изучена 
двуокись нептуния Np02 и гидроокись нептуния Np(OH)4 • пН20. 
Двуокись нептуния представляет собой коричневый кристалличе
ский порошок, образующийся при 9рокали~ании гидроокиси или 
солей. Двуокись нептуния растворяется в концентрированной 
серной кислоте в присутствии бромата калия. 

Гидроокись нептуния - ётуденистая зеленовато-серая масса, 
получается при действии на четырехвалентные соли нептуния ам
миаком/ 

Гидроокись нептуния легко растворяется в кислотах. 
Нептуний с фтором образует соединения NpF6 , NpF5, NpF4 и 

NpF8 • С хлором, бромом и иодом образует соединения NpC13 , NpC14 , 

NpBr3, NpBr4 и Npls. 
Металлический нептуний получается восстановлением N pF8 

парами бария при 1200° С. Полученный таким путем металлический 
нептуний представляет собой серебристый металл, мало окисляемый 
на воздухе, плотность которого 19,5 г/см8 , температура плавления 
640° С~ " 

П л у т о н и й (элемент 94). Плутоний впервые получен (Сибор~ 
гом с сотр.) в 1941 г. и назВ'ан плутонием Pu по имени планеты Плу
тон, следующей в солнечной системе за Нептуном. Получается он 
при бомбардцровке ускоренными на циклотроне дейтронами ядер 

урана~ 2;;u + ~Н 4>- 2~п + 2;;N Р 
Будучи ~--радиоактивен, 288Np распадается 

i;&Np 2,1~~;т 2:4Pu 
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Изотоп 288Pu испускает а-частицы с периодом полураспада около 
90 лет. Более подробно изучен другой а-активный изотоп 289Pu 
с периодом полураспада 24 ООО лет. Эгот изотоп в настоящее время, 
наряду с изотопом урана-235, является основным материалом при 
производстве атомных бомб. 

Изотоп 289Pu получается в урановом котле в результате захвата 
ядрами 2зsu медленных нейтронов и последующего ~---распада 

2asu+ 1 + 2aou ~- 2aoN ~- saop 
9'1. оп-+ у 9'1. 2,3 мин 93 р 2,33 дня 94 и 

Изотоп 23 9Pu найден также в виде ничтожных примесей в некоторых 
урановых рудах. Химические свойства плутония изучены не хуже, 
чем свойства некоторых «старых» элементов. Плутоний, как U и 
Np, обладает переменной валентностью - (2), 3, 4, 5, 6. 

Наиболее устойчив четырехвалентный плутоний, а двухвалент
ный в растворах (так же, как и Np) отсутствует. Разделение U, 
N р и Pu основывается на осаждении четырехвалентных нептуния 
и плутония плавиковой кислотой HF в виде солей NpF4 и PuF4 • 

Что касается шестивалентного урана, то он остается в растворе. 
Затем осадок растворяется нагреванием с концентрированной 
H2S04 и после окисления N р до шестивалентного действием HF 
осаждается плутоний, нептуний же остается в растворе. 

Трехвалентные соединения плутония похожи по свойствам на 
соединения редкоземельных элементов. 

Соединения плутония, r.ne он пятивалентен, малоустойчивы" 
Соединения шестивалентного плутония бывают двух типов: 

плутояиты - (NH4) 2 Pu04 , BaPu04 и др. и плутонилы -Pu02(N08) 2 , 

Pu02S04 и др., в которых плутонил ион PuO\+ играет роль двухва
лентного катиона. 

Восстановители: H2S08 , NH20H : HCI, ~[Fe(CN)6t и др. - пере
водят в водных растворах четырехвалентный плутоний в трехва
лентный. В кислой среде соединения плутония различной валент
ности подвергаются реакциям самовосстановления - самоокисле

ния. 
1 

+t 
В концентрированной соляной кислоте Pu, подвергаясь само-

окислению-самовосстановлению (или диспропорционированию), пре-
+в +а 

вращается в Pu и Pu: 
+4 +4 ..1..в +а 

Pu+2Pu~Pu+2Pu 

причем реакция сдВинута слева направо тем сильнее, чем выше 
... 

температура и меньше концентрация солянои кислоты. 

В разбавленных растворах увеличивается концентрация пяти
валентного плутония и одновременно протекают реакции; 

+s +4 +в +а 

Pu + Pu_;!Pu +Ри 
+1 +1 r+в +4 
Pu + Pu .;! Pu + Pu 

229 



Изучение вышеприведенных реакций облегчается тем, что ионы 
плутония различной валентности имеют разную окраску раствора: 
трехвалентный - синий, четырехвалентный - бледно-розовый (за 
исключением Pu(N03) 4 - зеленый), пятивалентный - бесцветный, 
шестивалентный - оранжевый или розовый. 

Окислительно-восстановительные процессы, протекающие между 
различными степенями окисления плутония, приведены в табл. 28. 

Таблица 28 

Онислительно-восстановите.пьные реакции плутония 

Восстановнтель 
Степень 
окисления 

+в 
Pu 
! t 
+s 
Pu 

Окислите.1ь 

Cr20~- (все при нагревании) 
s201-, Се 4+, Ag2

\ 

502 (нагревание) j! HN03 (разбавленная, при на
гревании) 

+t 
Pu 
lt 
+з 

Pu Br03, N0.1p Mn04, Cr2 0~-, 
HN03 (конц.) 

Плутоний, находясь в состоянии высшей валентности, весьма 
склонен к образованию комплекснЬ1х се>единений. Металлический 
плутоний был получен восстановлением PuF4 парами бария при тем-

пературе 1200° С: 2Ва + PuF4 --+ Pu + 2BaF2 

По внешнему виду и плотности он похож на уран. 
Америций (элемент 95). Америций был получен (Сиборгом, 

Джемсом и Морганом) в 1944-1945 гг. из ~--радиоактивного 241Pu. 
Изотоп 241Pu получался при бомбардировке урана а-частицами 

с энергией 40-44 Мав по следующей ядерной реакции: 
12::u +~Не --+ 2:1Pu + An 

Образующийся изотоп 241Pu радиоактивен, с периодом полураспада 
около 10 лет и в результате радиоактивного распада превращается 
в америций: 2нрu ~- 2нАm 

94 - 95 

В наибольших количествах изотоп 241Am может быть получен при 
облучении плутония на ядерных реакторах: 

2:i.вpu Ап 4- 2~opu + 1' 
~140Pu + ~п 4-

111Pu +у 
241 Pu t 241 Am 

Наиболее устойчивым является америций в трехвалентном состоя
нии, в котором он схож с лантаноидами, почему последние и приме

няются как инертные носители при получении америция. 
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Кроме трехвалентного состояния америций проявляет такж~ 
валентность 2, 4, 5) 6. Причем его соединения высших валентностей 
весьма неустойчивы. 

Окислительно-восстановительные реакции америция, протекаю-
" " " щие под деиствием различных окислителеи и восстановителеи, 

представлены в табл. 29. 
Таблица 29 

Онислительно-восстановительные реанции америция 

Восстановитель 

с1-, Br- и другие 

Даже самые слабые восстано
вители 

Л:\rальrама натрия (?) (только 
для концентрации Ат по
рядка 10-s моль и ниже) 

Степень 
окисления 

+6 
Ат 

! t 
Л~ 

1 f 
л:n 
! t 
+3 
Ат 

!t 
+2 
Ат 

Окислитель 

Анодиое окисление OCI-, 
S20~-, 0 3 в карбонатных ра
створа:х: 

0 2 в условиях плавления, ио 
не в растворах 

Даже очень слабые окисли" 
те ли 

Америций в металлическом виде удалось получить действием 
паров бария на AmF3 при 1150-1350° С. Плотность америция 
равна 11,7 г/ см8 • 

I( юр и й (элемент 96). I(юрий был получен (Сиборгом с сотр.) 
почти одновременно с америцием. Цри бомбардировке а-частицами 
изотопа 239Pu получается кюрий по реакции: 

2;:Pu + ~He-?i- 2::cm + бn 
Полученный таким образом элемент был назван кюрием в честь 

знаменитых ученых Марии и Пьера :Кюри. 
Изотоп кюрия 242Cm в относительно больших количествах полу· 

" " " чается при деиствии на америции тепловыми неитронами в ядерных 

реакторах: 2:AAm + ~п -?i- 2::Am ')' 
242Am ~- 24зсm 
95 ~ 96 

Известны изотопы Cm с массовым числом 238-250. Наиболее 
устойчив изотоп 247Cm(T112 > 4 · 107 лет). 

Все изотопы могут быть .получены длительным облучением урана 
"' или плутония тепловыми неитронами в ядерных реакторах. 

242Cm имеет период полураспада 162 дня. Но, продолжая об
лучение тепловыми нейтронами изотопа 242Cm можно получить 
ряд изотопов: 242Cm (п, ')'), 243Cm (п, ')'), 244Cm (п, '\') и 245Cm (п, '\')· 

Из этих тяжелых изотопов последний является самым устой
чивым изотопом кюрия с периодом полураспада более 500 лет. 
Аналогично г.адолинию (в группе редкоземельных элементов) 
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кюрий характеризуется доволь110 устойчивым: единственньтм трех
валентным состоянием. Разделение кюрия, плутония и америция 
производится осаждением CrnF3 с носителем LaF3 в присутствии силь
ного окислителя, переводящего плутоний в шестивалентный. Можно 
также отделить кюрий от америция путем перевода последнего в 
шестивалентное срстояние каким-либо сильным окислителем. При 
этом кюрий остается по-прежнему трехвалентным. Ввиду сильного 
а-излучения кюрия, которое разлагает воду с выделением Н2 , 0 2 и 
Н202 , изучение свойств кюрия затруднительно. I(юрий в металли
ческом виде получается действием паров бария при_ 1275° С на фто~ 
рид кюрия CrnF3 • Полученный металл обладает серебристым цветом, 
плотность его 7 г/см8 • 
Берклий (элемент 97). Берклий был получен искусственно 

в 1950 г. (Томпсоном, Гиорсо и Сиборr;ом) при бомбардировке 241 Arn 
а-частицами: 

Известны изотопы Bk с массовым числом 243-250 и второй изо
мер изотопа 250Bk. Наиболее устойчивы 247Bk (T11s = 7000 лет) и 
249~k (Т11, = 290 суток). Из них первый получается при облучении 
а-частицами кюрия, а второй под действием тепловых нейтронов 
реактора на уран или плутоний. Аналогично тербию может прояв~ 
лять валентность 3 и 4. 

Берклий Bk назван по имени горQда, где он был впервые получен. 
I( ал и фор ни й (элемент 98). Получен в 1950 г. (Томпсоном, 

Стретом, Гиорсо, Сиборгом) пр и бомбардировке i 4zCrn а-частицами 
с энергией 35 Мэв: 

2::cm +~Не ~ 2:~cr + 2Ап 
I(алифорний Cf назван по имени штата, где,...он впервые получен. 
Берклий и калифорний могут быть также получены при бом

бардировке ядер урана ядрами углерода. 
Выделение берклия и калифорния химическим путем явилось 

триумфом хроматографического метода. 
Изучение химических свойств берклия и калифорния показало, 

что берклий проявляет валентность 3 и 4, а калифорний может быть 
только в трехвалентном состоянии. . 

Э й н ш т е й н и й (элемент 99). Первые сообщения о получении 
элемента с порядковым номером 99 и о присвоении ему названия 
«~финий», появившиеся в 1951 г., оказались· ошибоч~ыми" 

Эйнштейний был впервые получен в декабре 1952 г. группой аме
риканских ученых (из шестнадцати человек). Новый элемент был 
назван эйнштейнием в честь автора _теории относительности и закона 
о соотношении между энергией и массой Альберта Эйнштейна. 

Ныне известно уже 11 изотопов в интервале массовых чисел от 
246 до 256. Наиболее '"долгоживущим изотопом является 254Es. 
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Легкий изотоп этого элемента (246Es) может быть синтезирGван 
при бомбардировке урана ионами азота: 

2;~u + 1;N ~ 2::Es + 6~п 
Более тяжелые изотопы получаются в ядерных реакторах при 

длительном облучении плутония медленными нейтронами. 
Отделение эйнштейния от других элементов осуществляется ме

тодом соосаждения и ионного обмена. Причем при вымывании его 
из катионообменной колонки он предшествует калифорнию и зани
мает положение, эквивалентное положению гольмия при вымыва

нии лантаноидов. 

По химическим свойствам он является аналогом гольмия и отно
сится к третьей группе периодическqй системы Д. И. Менделеева. 
Ферм и й (элемент 100). Появившееся в 1951 г. сообщение об 

искусственном получении элемента с порядковым номером 100 и 
о присвоении ему названия «центурий» оказалось ошИбочным. Изо
топ фермия 255Fm был получен в 1953 г. группой американских уче
ных путем ионнообменного разделения продуктов облучения урана 
мощным мгновенным потоком нейтронов, выделенных при термоя
дерном взрыве. 

Изотоп фермия 25°Fm получен на циклотроне при бомбардировке 
урана-238 шестизарядными ионами кислорода: 

2;~u + 1:0 ~ f ggFm + 4бп 
Изотопы фермия могут быть также получены в ядерных реакто

рах при длительном облучении плутония или медленными нейтро
нами в результате многократного повторения радиационного захвата 

нейтронов и р--распада или при бомбардировке эйнштейния нейтро
нами. 

Получено 7 изотоriов фермия с атомными весами 250-256. Фер
мий относится к семейетву актиноидов, является гомологом эрбия 
и химически близок к кюрию. 

Он так жеt как и эйнштейний, соосаждается с соединениями лан
тана (Laf"'3 и La(OH)3), извлекается трибутилфосфатом и т. д. Назван 
в 1955 г. в честь итальянского физика Энрико Ферми, впервые от
крывшего метод искусственного получения радиоактивных изо

топов. 

Менделеев и й (элемент 101). Менделеевий получен в 1955 г. 
группой американских ученых: Сиборrом, Гиорсо, Харви, Чоппи
ном и Томпсоном путем бомбардировки эйнштейния ионами гелия. 

На тонкую золотую фольгу наносились атомы эйнштейния 
(около миллиарда) и через фольгу пропускался поток а-частиц с 
энергией 41 Мэв. Протекала ядерная реакция: 

11;:Es +;не ~ ~:~Md + ~п 
Образующиеся в результате реакции атомы менделеевия испыты

вали отдачу и с бомбардируемой золотой фольги отбрасывались на 
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соседнюю золотую фольгу. После окончания облучения золото экст· 
раrировалось этилацетатом и разделение актиноидов производилось 

:ма катионнообменной колонке. 
По своим свойствам менделеевий является аналогом тулия и 

относится к III группе периодической системы Д. И. Менделеева. 
В водных растворах менделеевий проявляет только трехвалентное 
состояние. 

Элемент нсiзван в честь великого русского химика Дмитрия 
Ивановича Менделеева. 

Н о б е л и й (элемент 102). В 1957 г. группа ученых - Фильдс 
и Фридман из Аргонской национальной лаборатории (США), Мил
стед и Бидл из научно-исследовательского центра по атомной энер
гии в Харуэлле (Англия) и Аттерлинг, Форслинг, Хольм и Астрам 
из Нобелевского Физического института (Швеция) сообщили об от
крытии изотопа элемента 102 с массовым числом 253 и 251 в резу ль
тате бомбардировки изотопа 244Cm ионами 13С с энергией приблизи
тельно 90 Мэв, ускоренными на шведском 225-сантиметровом цикло-
троне: . 

244Cm(13C, 6n)251 l02 или Cm (13С, 4n)253102 

Всего было зарегистрировано 20 атомов. Элемент 102 был назван 
ими нобелием в честь Альфреда Нобеля. 

В том же 1957 г. в Беркли (США) были поставлены опыты, 
аналогичные шведским, по получению элемента 102. После тща
тельно проведенных опытов Гиорсб, Сикленд, Уолтен и Сиборг 

... 
пришли к выводу, что результаты стокгольмскои группы оши-

бочны. 
Осенью 1957 г. в Москве Г. Н. Флеров с сотрудниками получил 

элемент 102 при облучении плутония 241Pu и 239Pu ионами кислорода 
160, ускоренными до энергии r-...J 100 Мэв. В опытах установлено, что 
образующийся изотоп элемента 102 испускает а-частицы с энергией 
r-v 8,8 Мэв. 

Данные Г. Н. Флерова с со-Ррудниками также не подтвердили 
результатов, полученных группой ученых в Швеции. 

В апреле J958 г. Сиборг, Гиорсо, Сикленд и Уолтен "'Получили 
изотоп 102 при бомбардировке 246Cm ионами 12С, ускоренными на 
новом линейном ускорителе тяжелых ионов в Беркли: 

2::ст 1iC -Э1>2н102 + 4бп 
Период полураспада элемента 254 102 оказался равным 3 сек. 
В 1959 г. эта группа ученых при облучении 244Cm ионами 13С 

получила изотоп 253 102, имеющий период по~ураспада r-....1 15 сек и 
Еа r-.....J 8,8 Мэв. Эти значения хорошо совпадают с результатами, 
полученными Г. Н. Флеровым с сотрудниками. 

Химические свойства элемента пока детально не изучены. Ре
зультаты экспериментальных данных по отделению его от других 

трансурановых элементов в катионнообменной колонке показывают, 
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trтo он в периодической системе сЛедует за менделеевием и, следо
вательно, является гомологом иттербия. 

Вопрос о приоритете открытия элемента 102 остается открытым. 
Лоу ре н с и :й (элемент 103). Лоуренсий получили в 1961 г. 

Гиорсо, Сиккеланд, Ларш и Латимер путем бомбардировки I{али
форния ускоренными ионами бора 10В или 11В. Среди а-активных 
изотопов, получающихся при такой бомбардировке, был обнаружен 
изотоп с периодом полураспада 8 + 2 сек, ядра последнего испус
кали а-частицы с энергией 8,6 Мэв. В результате ядерной реакции 
252Cf (10В, 5п) или 252Cf (11В, 6п) получен элемент с массовым числом 
257. Новый элемент назван лоуренсием Lr в честь изобретателя цик
лотрона Э. О. Лоуренса. 

По заполнению электронных слоев он принадлежит к /-элемен
там (. "5/14 

••• 6d17s2). 
К у р ч а то в и :й (элемент 104). В лаборатории ядерных реак

ций Объединенного института ядерных исследований в Дубне 
(СССР) в 1965 г. под руководством Г. Н. Флерова получен новый 
элемент. Этот элемент предложено назвать курчатовием Ku в честь 
выдающегося советского физика И. В. Курчатова. Эксперименты 
были выполнены на мощном циклическом ускорителе многозаряд
ных ионов, в котором плутониевая мишень облучалась ускорен
ными ионами неона. По своим химическим свойствам курчатовий 
является аналогом гафния и резко отличается от, остальных тран
сурановых элементов. Его электронная структура (."5f46d27s2). 

В заключение укажем, что у актиноидов, так же как у лантанои· 
дов, происходит заполнение более r лубокого третьего слоя, и основ" 
ное отличие их заключается лишь в том, что среди первых актинон· 

дов вплоть до америция прочность связи 5/- и 6d-электронов разли
чается меньше, чем 4/- и 5d-электронов у лантаноидов начальной 
группы, благодаря чему у первых актиноидов преобладает пере
менная валентность, и, только начиная с элемента америция, трех

валентное состояние является наиболее устойчивым. 
Ниже приводим расположение электронов (на ~последних трех 

энергетических уровнях) в атомах лантаноидов и актиноидов * 
(табл. 30). 

Наиболее важные твердые соединения урана, нептуния, плуто· 
ния и америция перечислены ниже. 

Окислы UO, U20 3 , U02 , U30 8 , U03, NpO, Np20 3, _NpQ2" Np30 8 , 

PuO, Pu20 3, Pu02, AmO, Am02 

Фториды UF8, UF4, UF5, UF6, NpF3, NpF4, NpF5, NpF6, PuF8, 

PuF4, PuF6, AmF3 

Хлориды UC18, UC14, UC15, UCI6, NpCI8, NpCI4, PuCI3, AmCI8 

Бромиды UBr3 , UBr4, NpBr3, NpBr4, PuBr3 , AmBr8 

* В. И. С п и ц ы н. Современное состояние периоJlическоге ~ак•на J(. И. 
Менделеева. Доклад. на vtII Мен).J.елеевском СЪQЭl!;е по общей химии. Иэ4·ве АН 
СССР, М., 1959. 
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Та бди ц а 30 

Расположение злектронов в атомах лантаноидов и антиноидов 

Ланга- 58 59 60 61 62 63 64 65 66 67 68 69 70 l 71 
ноиды Се Pr Nd Pm Sm Eu Gd ть Dy Но Er Tu УЬ Lu 

э 

Слои 
:_ 1 :_ 

2 • 
2 2 2 6s 2 2 2 2 2 2 2 2 

лекгро- 5d - - - - 1 - - - - - - 1 
нов 4/ 2 3 4 5 6 7 7 9 10 1 l 12 13 14 14 

1s 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 
6d 2 1 1 - - - 1 - - - - - 1 
&/ - 2 & 5 6 7 7 9 10 11 12 13 14 1 4-

кг ин о- 90 191 92 93 94 95 96 97 98 99 100 101 102 ioa 
ИДЫ Th Ра u Np Pu Am Ст Bk Cf Es Fm Md No Lr 

А 

Ниже кратко описаны полученные искусственным путем эле
менты технеций, прометий, астат и франций, которые относятся 
к различным периодам и группам периодической системы Д. И. Мен
делеева. 

Тех не ц и й (элемент 43). Существование технеция (экамар
ганца), являющегося аналогом марганца, и его основные свойства 
были предсказаны Д. И. Менделеевым. 

В 1937 г. технеций был искусственно получен Сегре и Перрье 
при бомбардировке изотопов молибдена с массами 94-97 дейтро
нами: 

В дальнейшем большое число радиоактивных изотопов технеция 
было получено посредством различных ядерных реакций. Получен
ные 17 изотопов технеция неустойчивы (радиоактивны). Из них 
наиболее долговечны 

::тс(Т=2,1·106 лет) и :~Тс(Т= 104 лет) 

По своим химическим свойствам технеций похож на марганец 
и рений. Проявляет валентность 2, 4, 6, 7. 

Его соли пертехнаты (КТс04) являются сильными окислителями, 
как и перманганаты. У технеция металлическая решетка изоморфна 
с таковой у рения, его плотность 11,5. 
Пр омет и й (элемент 61). Радиоактивный химический эле· 

мент III группы периодической системы Д. И. Менделеева. 
Первы~ данные о получении прометия при бомбардировке 

неодима дейтронами были опубликованы в 1938 г. Пулом и Куил
лом, но существование наблюдавшегося ими изотопа с периодом 
полураспада Т = 12,5 ч оказалось недостоверным. 

В 1941-1946 гг. ими и другими американскими учеными были 
" получены посредством ядерных реакции различные изотопы. проме-

тия, но выделить и изучить их им не удалось. 
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Прометий (изотоп 1&IPm) был впервые выделен в 1947 г. Марин
ским и Гленденином из продуктов деления ypafla в урановом котле. 

Он может быть также получен по реакции: 
1&;Pr +~Не ~ 1:~Pm + ~п 

Получено 13 изотопов прометия, которые все радиоактивны. 
Наиболее устойчивым изотопом является 1gf Pm (Т = 30 лет). По 

u " 
химическим своиствам прометии сходен с не9димом и друrими лан-

таноидами. . 
А с т а т (элемент 85). Неустойчивый радиоактивный элемент 

V 1 I группы периодической системы Д. И. Менделеева является 
элементом, предсказанным Д. И. Менделеевым в 1840 г. экаиодом -

1 

первым после иода галогеном. 

Получили его в 1940 г. Корсон, Маккензи и Сегре бомбардиров" 
кой изотопа висмута а-частицами 

2~:вi +~Не ~з~~Аt + 2Ап 
В скором времени различные изотопы астата были обнаружены 

при подробном изучении радиоактивных превращений в природных 
радиоактивных семействах. Известно много изотопов астата (202-
219). Все они весьма недолговечны. Из них наиболее долговечный 
а-радиоактивный 2~gAt (Т = 8,3 ч). 

По своим химическим свойствам астат, с одной стороны, яв
ляется аналогом галогенов, так как образует неустойчивое газооб
разное соединение HAt, раств·оряется в органических растворите" 
лях, образует соли AgAt, NaAt03 и т. д. С другой стороны, астат, 
подобно металлам, осаждается сероводородом из раствора его солей 
в виде осадка AtS, вытесняется цинком в свободном состоянии, вы
деляется на катоде при электролизе его солей. 

Ф ран ц I;I й (элемент 87). Радиоактивный химический элемент 
подгруппы щелочных _металлов. Существование франция, являю
щегося аналогом цезия - экацезия, и его основные свойства были 
предсказаны Д. И. Менделеевым. 

В 1939 г. франций (изотоп 23~Fr) был обнаружен Пере при изуче-
" нии природных радиоактивных семеиств как продукт а-распада од-

ного из членов семейства актиноурана: 

22зрr 
87 

/"~-
227 Ас/ "22зАсХ 

89 " / 88 

~/а 
2~~Rd Ас 

Известно 8 изотопов франция (212-223), все они весьма не
устойчивы. Из них наиболее долгоживущий изотоп 2;;Fr (Т = 
=- 21 мин). . 

По химическим свойствам франций - аналог щелочных метал-
" " лов, причем самыи активным. 
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Упражнения 

Закончить уравнения сле]!ующих ядерных реакций: 

1 . 1~F +~Не ~ lP 
2. i~AI +~Не_~ ~п 
3 70L + 1 1 • 3о n 1Р ~оп 
4 89у + 1 1 

• 39 оп~ 1Р 
5. r:s+~d~~нe 
6. 1~F + "? ~ ~п 
7 42с + 2d 43s • 20 а 1 -:;...- 21 с 
8 197А + 1 • 79 u оп~"( 

9. f~AI + lP ~~Не 
1 О. ~Li + ~d ~ бп 
11 . ~~Mg + "? ~ i~N а 
12. ffNa + id ~ fp 
13. ilMn + бп 4- ~~V 



Часть IV 

УПРАЖНЕНИЯ ПО СОСТАВЛЕНИЮ ХИМИЧЕСКИХ 

УРАВНЕНИЙ 

При составлении химических уравнений нужно: 
1) не только правильно составить или закончить данное уравне· 

ние, но и указать на важнейшие условия реакции (реакцию среды, 
концентрацию участвующих веществ, температуру, катализатор 

и т. д.); 
2) уметь направить реакцию в желательную сторону (т. е. созна

тельно управлять процессом); 
3) понимать сущность и значение химической реакции в технике 

и лабораторной практике; 
4) уметь читать и писать как обычные, так и структурные фор· 

мулы. 

Водород, кислород, перекись водорода * 

1. В лабораторной практике водород обычно получают действием 
металлов на разбавленные кислоты, воду и растворы щелочей. 
Составить уравнения реакций получения водорода из кислот, воды 

" и растворов щелочеи. 

2. С помощью таблицы окислительно-восстановительных потен
циалов определить, какие металлы будут выделять водород из кис
лот и какие нет. 

3. * Закончить уравнения реакций получения водорода: 
1) *Fe+H20~ 
2) С --1- Н2О ~ 

Указать условия протекания реакций и написать выражение для 
константы равновесия. 

* См. Практикум по общей и неорганической химии. Под редакцией М. Х. 
Караnетьяица и С. И. Дракииа. Изд-во «Высшая школа>>, М., 1964. Звездочкой 
отмечены воnросы и задачи, на которые в части V книги даны решения. Двумя 
звездочками отмечены вопросы, на которые в части V ланы ответы. 
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4. Составить уравнения реакций, в которых водород проявляет 
восстановительные или окислительные свойства. 

5. В лабораторных условиях кислород часто получают разложе
нием кислотосодержащих соединений. К таким веществам относятся: 
бертолетова соль, перманганат калия, нитрат калия, бихромат 
калия и др. Написать уравнения реакций получения кислорода раз
ложением КМпО,, K2Cr20 7, HgO. 

6. Составить уравнение реакции получения кислорода при 
u 

электролизе воды в присутствии серном кислоты. 

7. Составить уравнения реакций окисления кислородом несколь
ких металлов и неметаллов. 

8. С точки зрения теории Баха - Энглера написать уравнения 
реакций окисления кислородом воздуха лития, бария и магния. 

9. С помощью таблицы окислительно-восстановительных потен· 
циалов определить, какой окислитель более сильный: кислород или 
озон. 

Составить уравнения реакций, в которых кислород и озон про-
" являют окислительные своиства. 

10. Составить уравнение реакции окисления озоном иодида 

калия в водном растворе. 

11. Что происходит при воспламенении смеси, состоящей из двух 
объемов водорода и одного объема кислорода? Написать уравнение 
реакции. 

12. Закончить следующие уравнения реакций получения пере-
киси водорода: 

1) Zn + 0 2 + Н20 -+ Zn(OH)2 
2) N а202 + Н2О -+ N а ОН 
3) H2S20 8 + Н20-+ H2S04 
4) Ва02 + H2S04-+ 
5) Ва02 + СО2 + Н20 -+ ВаС03 
Указать условия проведения, сущность и практическое значение 

каждой реакции. 
13. Зак:ончить уравнения реакций, в которых Н202 является 

окислителем: 

1) **KI+H202 +H2S04~ 
2) NaCr02 + Н2О2 + NaOH ~ Na2Cr04 
3) MnO + Н2О2 -+ Mn02 
4) Mglg + Н2О2 + H2S04 ~ 

14. Закончить уравнения реакций, в которых Н202 является 
восстановителем: 

1) **Н2О2+кмnо,+Н2SО4-+ 
2) Н202 + K2Cr20 7 + H2S04-+ 
3) **AgN08 +H20 2 +NH,OH-+ 
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15. Составить уравнение реакции самоокисления - самовосста
новления перекиси водорода. 

16. Указать, при производстве какого горючего вещества вода 
является одним из исходных продуктов. Написать уравнение ре
акции. 

17. Какие вещества (кроме щелочных металлов) воспламеняются 
при действии на них воды. Составить уравнения соответствующих 

... 
реакции. 

ЩеJiочнь1е мeтa.JIJПt1 

1. Как относятся щелочные металлы к воде, кислороду и кисло
там: соляной, серной и азотной? Написать уравнения соответствую
щих реакций. 

2. Составить уравнения реакций получения в свободном виде 
лития, натрия, калия, рубидия и цезия. Указать условия и сущ· 

" ность реакции. 

3. Написать уравнения реакций между рубидием и бромом, 
цезием и селеном, францием и серой, литием и азотом, калием и 
водородом. 

4. Составить уравнения реакций гидролиза следующих солей: 
Na2Se, СН8СООК, NaHC08• 

5. При взаимодействии ионов любой растворимой соли натрия 
(NaCl, NaN08, Na2S04 и т. д.) с ионами KH2Sb04 или ~H2Sb207 
образуются соответственно белые кристаллические осадки солей 
NaH2Sb04 или Na2H2Sb20 7• Составить уравнения реакций и напи-
сать структурные формулы образующихся солей. . 

6. Если к раствору соли натрия (например, NaCgH80 2} приба
вить избыток двойной соли цинкуранилацетат() (U02}8Zn(~H802) 8, 
то выпадает желтый кристаллический осадок (U02) 8ZnN а(~Н802)9 • 
Написать уравнение реакции и назвать полученное вещество. 

7. * Составить уравнение реакции между растворами хлорида 
калия и винной кислоты (при этом выпадает белый кристаллический 
осадок КН~Н4Ов)· 

В. * * При сливании раствора KN08 с раствором соли гексанитро
кобальтиат натрия Na8[Co(N02)6] образуется желтый кристалличе
ский осадок гексанитрокобальтиат натрий-калия K2Na[Co(N02}6] 

или, если KN08 присутствует в избытке, получается осадок того же 
цвета K8[Co(N02) 6]. Написать уравнения соответствующих реакций. 

9. Закончить уравнения реакций: 
КНС4Н406 +КОН ~ К2С4Н406 

кнс,н4о6 + Nаон ~ кNас4н4:оs 
10. Что получается при действии гидроокисей щелочных метал

лов на соли тяжелых металлов? Написать чет:q1ре уравнения. Ука
зать условия протекания, суть и практическое значение каждой 

реакции. 
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11. Какой из металлов - Lj, Na, К, Rb, Cs или Fr - легче 
окисляется и почему? 

12. Какие соли получаются при насыщении раствора l(OH 
двуокисью углерода, хлором, сероводородом и двуокисью серы. 

Составить уравнения соответствующих реакций. 
13. Как получить l(OH, исходя из l(Cl? Написать уравнение 

реакции. 

14. * * Составить _уравнение реакции между N а202 и СО2 • 
15. При каких условиях в результа1е электролиза хлорида 

натрия можно получить NaOH, NaOCI, NaCI03? Написать уравне-
" ния соответствующих реакции, происходящих у катода и у анода. 

16. Составить уравнения реакций получения соды по способам 
Леблана и Сольвэ. Указать условия, сущность и значение каждой 
реакции. 

17. Как в технике получают 1(2С03? Объяснить, почему его 
нельзя готовить по способу Сольвэ? Ответ подтвердить написанием 
уравнения реакции. 

18. Как получить из металлического натрия: 1) окись натрия, 
2) перекись натрия, 3) карбонат натрия? 

19. Как взаимодействует гидрид натрия с водой? 
20. Каким путем можно превратить друг в друга следующие 

соли натрия: 1) хлорид в сульфат, 2) сульфат в нитрат, 3) сульфит 
в сульфат? Написать уравнения соответствующих реакций. 

21. Написать уравнение реакции гидролиза №202 • 
22. Каким образом, не прибегая к н"агреванию, превратить пить· 

евую соду в карбонат натрия? 
23. Что представляет собой по составу: 1) сода техническая, 

2) сода кальцинированная, 3) сода кристаллическая, 4) сода питье
вая, 5) сода каустическая? 

24. Написать уравнение реакции между гидридом калия и хло· 
ром. 

Медь, серебро, золото 

1. Как получают медь в технике, исходя из следующих веществ: 
а) сульфида меди, б) окиси меди, в) карбонат дигидроксомеди? Со· 
ставить уравнения реакций и указать условия их протекания. 

2. Закончить уравнения реакций, лежащих в основе изученного 
П. Р. Багратионом (1843) цианистого способа получения серебра и 
золота: 

1) Ag2S + NaCN ~ Na [Ag (CN)2] + Na2S 
2) Zn + Na [Ag (CN)2] ~ Ag + Na2 [Zn (CN)4 ] 

3) Au + 0 2 + NaCN + Н2О ~ Na [Au (CN)2J + NaOH 
4) Zn + Na [Au (CN)2] ~ Au 

У казать условия и сущность каждой реакции. 
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3. Как относятся медь, серебро и золото к воде, кислороду воз
духа, кислотам и щелочам? Написать уравнения соответствующих 

... 
реакции. 

4. Что получится при взаимодействии сульфата меди и едкого 
натра? Написать уравнение реакции. 

5. Составить уравнения реакций растворения Cu(OH)2 в кисло
тах и щелочах. 

'6. Что произойдет с голубым осадком Cu(OH)2 в растворе, если 
нагреть последний до кипения? Написать уравнение реакции. 

7. * * Как получить Cu20? Составить уравнение реакции. 
8. Как получить монохлорид меди, исходя из CuCl2 и Cu? 
Написать уравнение реакции. · 
9. * * Дописать уравнения реакций: 

1) CuCI + HCI ~ 
2) CuCI + NH40H ~ 

1 О. В- производстве азокрасителей большое значение имеет 
реакция комплексообразования их с медью, значительно повышаю
щая прочность окрасок. Внутрикомплексное соединение азокраси
телей и меди с координационным числом шесть изучено Б. И. Степа
новым (1962). 

Закончить уравнение реqкции: 

C6I-I4 N==N-C 10H6 CuS04 t- NaOH-* 
\ \ 

CI ОН 
C6H4-N==N-C10H6 

1 1 

Cl О 

~/ 
-* Cu Na2S04 Н2О 

/~ 
О CI 
1 1 

C10H6-N==N-C6H4 :r 

11. Составить уравнения реакций растворения хлорида серебра 
в растворе аммиака и обратного его выделения азотной кислотой. 
Указать условия и сущность реакций. 

12. Составить уравнения реакций образования осадков AgCI, 
AgBr и Agl. Какие из них растворимы в тиосульфате натрия? 

13. Написать реакции гидролиза CuSe04 , CuCl2 , Cu(N08) 2 • 

243 



14. * * При с.ливании растворов солей CuS04 (или другом какой
либо растворимой соли меди) и Na2C03 образуется зеленый осадок 
основного карбоната меди Cu2(0H)2C03 (или CuC03 • Cu(OH)2). Со
ставить уравнения реакций получения Cu2(0H)2C03 по стадиям с 
учетом гидролиза и по суммарному уравнению: 

2CuS04 + 2Na2C03 + Н2О-* 
15. Иногда зеленый налет гидроксикарбонат.а.. меди можно ви

деть на медных предметах (например, водопроводных кранах). 
Написать уравнение реакции между Cu, Н201 0 2 и СО2 • 

16. Как получить Cu2S и Ag2S? Написать уравнения реакций. 
Указать условия, сущность и значение каждой реакции. 

17. При добавлении к разбавленному раствору CuS04 раствора 
иодида калия образуется иодид одновалентной меди Cu I с одновре
менным выделением свободного иода. Написать уравнение реакции. 

18. Закончить уравнения следующих реакций: 

1) Cu + HN03 конц --* N02 

2) Ag + НNОзразб--* NO 
3) Аg+НNОзконц--* 
4) Cu + Н2SО4конц--* S02 
5) Ag + Н2Sе04ковц--* H2Se03 

6) РЬ + AuC13 --* 
7) Н2 + Cu(N03) 2 --* 

19. Закончить уравнение реакции восстановления окиси меди 
метиловым или этиловым спиртом, имея в виду, что метиловый (или 
древесный) спирт окисляется до формальдегида, а этиловый (или 
винный) до уксусного альдегида: 

или 

н 

1 
Н-С-0-Н 

1 

н 

/1'0 
CuO-*Cu+H-C-H 

формальдегид 

н н н 

1 J ! /,о 
Н-С -С-о-н+сuо-*сu+н -С--С/ 

! 1 1 ~н 
н н н 

уксусный альдегид 

20. ** Если к раствору AgN03 прибавлять по каплям разбавлен
ный раствор NH40H до растворения образующегося вначале осадка, 
а затем прилить несколько напель одного из трех растворов: форма~ 
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JJина, 10%-ного раствора гл10козь1 (СвН1206), сегl!етовой соли 
(KN~~H406) - осторожно нагреть, то внутренняя поверхность 
стекла покрывается блестящим слоем металлического серебра. 
Составить уравнения реакций, которыми можно в91разить процесс 
серебрения стекла. 

21. Закончить уравнения следующих реакций: 

1) Н2О2+АиСiз+кон ~ли+о2+ кс1 +н20 
2) SnCI2 + AuQ1 3 ~Аи -t-- SnCI, 

(SnCI, + Н2О ~ HCI -t- H 4Sn04 ) 

3) К2СиО2 + Na20 2 ~ Cu20 3 К.20 Na20 
4) СиS+НNОзконц~СиSО4 
5) СиS + НNОзразб ~ S +Си (N03) 2 

6) Ag + 0 2 + KCN + Н2О ~К [Ag (CN}:J -t- КОН 
н 

7) н)с=О АuСis+н2о~лu+нс1+нсоон 
8) Си+ 0 2 + NH40H ~[Си (NH3) 4 ] (ОН)2 + Н2О 

Указать условия проведения и сущность каждой реакции. 
22. На основании таблицы окислительно-восстановительных 

потенциалов определить, слабыми или сильными окислителями яв" 
ляются ионы: Cu+, Cu2+, Ag+, Au+, Au3+; расположить их в порядке 
возрастания окислительной способности. 

23. с помощью той же таблицы установить, какие кислоты окис
ляют Cu, Ag, Au. 

24. Закончить уравнения реакций, на которых основана в фо
тографии сущность процессов проявления и фиксирования: 

AgBr + С6Н4 (ОН)2 ~ С0Н,О2 + HBr + Ag 
гидрохинон хинон 

AgBr + Na2S20 3 ~ Na3 [Ag (S20 3) 2 ] 

25. Перечислить наиболее часто употребляющиеся для восста
новления меди, серебра и золо'tа из их солей металлы. 

26. * * Чем объясняется почернение на воздухе серебряных пред
метов? Составить уравнение реакции. 

27. * * Чем объяснить выпадение белого осадка, если к насыщен
ному раствору CuS04 прилить насыщенный раствор NaCI, а затем 
через раствор пропустить двуокись серы? Написать уравнения 

" соответствуюЩ.ИХ реакции. 

28. При проriускании электрического тока через раствор 
K[Au(CN)2], который- обычно применяется для золочения металлов, 
на катоде выделяется золото. Какие химические процессы происхо
дят у анода и у катода? 
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'Gериллий, маrний и щелочноземельные метал.тtьt 

1. Как бериллий, магний и щелочноземельные металлы относятся 
k воде, кислороду воздуха, кислотам и щелочам? Составить уравне
ния соответствующих реакций. 

2. Почему реакция металлов Sr, Ба и Ra с водой протекает энер
гичнее, чем та же самая реакция с Mg и Са? 

3. Составить уравнения реакций получения в технике берил
лия, магния и щелочноземельных металлов. Указать условия и 
сущность реакций. 

4. Что получится, если на гидроокись магния подействовать 
NH4CI, а на гидроокись бериллия - кислотой или щелочью? 

Написать уравнения соответствующих реакций. 
5. * * Что произойдет прй сливании растворов Mg(N03) 2 и Na2C03 

и пропускании затем в раствор с выпавшим осадком двуокиси угле

рода? Составить уравнения соответствующих реакций. 
6. Из труднорастворимых солей магния особо важны ортофосфат 

и ортоарсенат. В аналитической химии образованием последних 
пользуются для открытия, с одной стороны, иона Mg2+, а с другой, -
фосфорной и мышьяковрй кислот. Так, например, если к раствору 
какой-либо соли магния (MgC12) прибавлять понемногу гидроокись 
аммония и хлорид аммония (до растворения осадка) и затем по 
каплям раствор моногидрофосфата натрия Na2HP04 , то тотчас же 
образуется белый мелкокристаллический осадок ортофосфата маг" 
!'!Ия-аммония MgNH4P04 • Написать уравнение этой реакции. 

7. Составить уравнения реакций получения растворимых гидро· 
окисей Са(ОН)2 , Sr(OH)2 , Ва(ОН)2 , Ra(OH)2• 

8. Что получится, если через растворы известковой или бари
товой воды пропустить двуокись углерода до растворения образую
щихся вначале осадков средних солей? Написать уравнения реак-

" ции. 

9. Реакция любой растворимой соли магния (например, MgC12) 

с небольшим колич~ством раствора Na2C03 протекает с образова
нием белого осадка основного карбоната магния Mg2(0H)2C03 • 

Дописать уравнение реакции: 

MgCl2 + Na2C08 + Н2О ~ 

10. Закончить уравнения реакций: 

1) CaCI2 +Na2C03 ~ 
2) Sr (N03) 2 + К2СО3 ~ 
При этом нужно иметь в виду следующее. 
Реакции растворимых солей с содой не всегда сопровождаются 

получением средних карбонатов. В зависимости от природы иона 
металла, входящего в состав соли, реагирующей с карбонатом, 
могут также получаться основные соли и гидроокиси. В этом отно· 
шении все металлы можно разделить на следующие группы: 
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а) металлы, обладающие основным характером, соли которых 
с карбонат-ионами образуют средние соли; к данной группе относят" 
ся· Са2+ Sr2+ Ва2+ Cd2+ Mn2+ Fe2+· . ' ' ' ' ' ' 

б) металлы, обладающие менее выраженными основными свой-
ствами, соли которых более гидролизованы и с карбонат-ионами об" 
разуют основные соли; к данной группе относятся: Mg2+, Cu2+ и др; 

в) металлы, гидроокиси которых обладают амфотерным харак
тером, не образуют углекислых солей и при реакции с растворимы-... 
ми углекислыми солями дают гидроокиси; к даннои группе относят-

ся: AI3+, Cr3+, Sn2+ и др. 
11. Что произойдет при взаимодействии растворов нитрата 

(или хлорида) кальция, стронция и бария с насыщенным раствором 
CaS04? Написать уравнения реакций. Объяснить, какие выводы 
можно сделать, исходя из величин произведения растворимости. 

12. Закончить уравнения реакций: 

1) ВаС12 + N а2НРО4 ~ t Ва3 (POt)2 

2) Ва (N03) 2 + K2Cr20 7 ~ t BaCr04 
3) Са (НСО3)2 +Са (ОН)2 ~ 
4) Mg (ОН)2 + NH4CI ~ NH3 MgCI2 + Н2О 
5) CaCI2 + (NH4) 2C20 4 ~ t СаС2О4 + NH4Cl 
6) MgS04 K2H2Sb20 7 ~ MgH2Sb20 7 

Указать сущность каждой реакции и назвать получившиеся 
продукты (см. приложение 1). 

13. Закончить уравнения реакций окисления кальция различ-
ными веществами: 

1) Са+Р ~ 
2) Са+ Н2SеО4разб ~ 
3) Са+ Н2SО4 конц ~ H2S 
4) Са НNОзразб ~ 
5) Са НNОзконц ~ 

14. Закончить уравнения реакций: 

1) Ba+N2 ~Ba8N2 
2) Ba8N2 +н2o~NH3 Ва(ОН)2 
3) Sr(N03) 2 + K2Cr04 ~ 
15. Почему реакция окисления магния ионом водорода воды не 

идет до конца в отсутствие NH4Cl или CuCl2? Написать уравнения 
реакций. 

16* *. Какие процессы происходят: а) при сгорании гидрида 
кальция на воздухе и б) при взаимодействии его с водой? Написать 
соответствующие уравнения. 

17. Написать выражение для константы равновесия следующей 
реакции: MgCI

2 
+ Cu(N03)2:;: Mg(N03) 2 + CuC12 
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У казать, каким образом эту реакцию можно заставить идти по 
преимуществу слева направо и, наоборот, справа налево. 

18. Какая реакция протекает при нагревании смеси кристалли
ческого сульфата магния MgS04 • 7Н20 и хлорида натрия? Соста
вить уравнение реакции. 

19. В трех пробирках налиты разбавленные растворы солей: 
СаС11, MgC12, ВаС11• l(ак узнать, в какой из пробирок находится 
раствор СаС1 2 и в какой BaCI2, если в вашем распоряжении имеются 
растворы сульфатов натрия и к~льция? 

20. Закончить уравнения следующих реакций: 
1) CaC03+HN03 ~ 
2) CaF2 + Н3РО4 -+ 
3) CaH2+H2So,~ 
21. Что такое алебастр? На какой реакции основано его приме

нение? 
22. Что такое жесткость воды? Написать уравнения реакций 

устранения временной и постоянной жесткости воды. 
23. Закончить уравнения реакций: 

1) SrC03 + Н3РО, ~ 
2) SrC12 + CaSO,-+ 
3) Sro+co2 +NaOH-+ 
4) Sr(HC03) 2 + СаО-+ 
5) Ва(НС08)2 + Sr(OH)2 -+ 
Указать сущность каждой реакции и назвать получившиеся ве

щества. 

24. Что представляет собой по химическому составу «баритовая 
вода» и почему она мутнеет при стоянии на воздухе? Ответ мотиви
ровать составлением соответствующего уравнения реакции. 

25. Закончить уравнения реакций: 

1) Mg+H20-+ 
2) Mg(OH)2 + NH4Cl -+ 
3) Mg2(0H)2C03 + HCI -+ 
4) ВаС03 + Н2О + СО2 -+ 

Указать сущность каждой реакции. 

ЦиRR, кадмий, ртуть 

1" Пользуясь периодической системой Д. И. Менделеева и табли
цей окислительно-восстановительных потенциалов, охарактеризо

вать химические свойства Zn, Cd и Hg. 
2. * * Если металлическая ртуть содержит примесь металлов Zп, 

Sn и РЬ, то для их удаления ртуть взбалтывают с насыщенным 
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. раствором сульфата ртути. Что здесь происходит? Составить ураВ· 
нения соответствующих реакций. 

3. Составить уравнения реакций получения в промышленности 
цинка, ~адмия и ртути. Указать условия и сущность реакций. 

4. Закончить уравнения реакций: 

1) ZnCI2 + l(OH ~ Zn(OH)2 

2) CdS04 + l(OH ~ 
3) Hg(N03) 2 + l(OH ~ HgO 

5. Составить уравнения реакций взаимодействия гидроокиси 
" цинка с кислотои и щелочью. 

6. Написать уравнения реакций получения хлорида ртути (11) 
(или сулемы) HgCl2 и хлорида ртути (или каломели) Hg2Cl2• 

7. Составить уравнения реакций гидролиза следующих солей 
цинка, кадмия и ртути: ZnS04, CdS04, HgS04, Zn(N03) 2, Hg2(N03) 2 • 

8. При реакции между растворами солей Zn(N03) 2 и Hg(NQ3} 2 
с Na2C03 (или l(2C03) получаются осадки основных карбонатов: 
Zn2(0H)2C03 , HgO · HgC03• Закончить уравнения реакций: 

1) Zn(N03) 2 + N а2С03 ~ 
2) ZnC03 + Н2О ~ Zn2(0H)2C03 + С02 
3) Zn(N03) 2 + Na2C03 + Н2О ~ 
4) Hg(N03)2 + Na2C03 ~ 

5) HgC03 + Н2О ~ HgO · HgC03 

9. Составить уравнение реакции между растворами солей CdS04 
и К2С03 ; 

1 О. Написать уравнения реакций взаимодействия основных 
солей цинка и ртути с кислотами HCl и HN03 • 

11. Написать уравнения реакций получения сульфидов ZnS,CdS, 
HgS. 

12. Закончить уравнения реакций: 

1) CdS + НNОзразб ~ Cd(NOз)2 + NO + S 
2) HgCl2 + NH40H ~ NH2HgC1 + NH4Cl 
3) ZnS + НNОзразб ~ 
У казать сущность каждой реакции и назвать получившиеся 

вещества. 

13. Если к растворам солей ZnS04, CdS04 и Hg(N03) 2 приливать 
сначала немного, а затем избыток сильно концентрированного рас
твора· аммиака, то образуются комплексы: 

[Zn(NH8) 4 ] 2+, [Cd(NH3) 4] 2+, [Hg(NH3) 4] 2+ 

Написать уравнения соответствующих реакций. 
14. ** Щелочной раствор K2[Hgl4 ] (так называемый реактив Нес

слера) служит для обнаружения следов аммиака (или ионов NH4), 
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tак как образует с последним красновато-коричневый осадок 
[NH2Hg20 ]1 (присутствие весьма малых количеств ионов NHt окра
шивает раствор в желтый или оранжевый цвет). 

Закончить уравнение реакции: 

K2[HgI 4] КОН+ NH4Cl ~ t [NH2Hg20]I 
иодистый меркураммовий 

15. Закончить уравнения реакций: 

1) Hg2CI2 + NH3 ~ NH 2HgCl + Hg 
2) Hg2(N03) 2 ~~К: I ~ 
3) SnCI 2 +HgCI2 ~Hg2C1 1 +SnCl4 
4) SnCI 2 + Hg2Cl 2 ~ Hg 

У казать условия и сущность каждой реакции. 
16. Закончить уравнения реакций действия разбавленных кислот 

на металлы цинк, кадмий и ртуть: 

1) Cd -t~ H 2S04 ~ 

2) Zn -t- l-IN03 ~ 

3) Hg+HN03 ~ 
4) Нgизбыток + НNОз ~ Hg2(NOз)2 

17. Закончить уравнения реакций между концентрированными 
растворами кислот и металлами Zn, Cd, Hg: 

1) Zn Н2SеОз ~ 
2) Cd + H2S04 ~ S02 
3) Zn+HN03 ~ 
4) Hg+HN03 ~ 

18. Закончить уравнения реакций: 

1) Zn КОН-~- Н2О ~ Н2 
2) Hg AgN03 ~ 
3) **HgS-t-HC1-tHN03 ~S HgC1 2 NO 

19. Закончить уравнение реакции получения минеральной 
белой краски литопон: 

ZnS04 BaS~ 

20. Что представляют собой по химическому составу цинковые 
белила? 

21. Как отличить цинковые белила от литопона? 
22. Что получается при растворении металлического цинка 

в копцентрированном растворе аммиака? Написать уравнение реак· 
ции. 

23. Написать уравнение реакции гидролиза цинката калия. 
24. Каким путем можно выделить кадмий из смеси кадмия и цинка? 

Ответ подтвердить составлением уравнения реакции. 
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Бор, алюминий и элементы подгруппы скандия 

1. По учебникам или таблице окислительно-восстановительных 
потенциалов выяснить отношение бора и алюминия к воде, кислоро" 
ду, кислотам и щелочам. 

2. Из каких природных соединений получается металлический 
алюминий? 

Написать уравнения реакций, происходящих у катода и анода 
при его получении. 

3. Составить уравнения реакций получения ортобоn:ной кислоты. 
4. Закончить уравнение реакции гидролиза буры: 

Na2B40 7 Н2О ~ Н3В03 
5. Реакция обнаружения борной кислоты заключается в следу10-

щем: в фарфоровую чашку кладут 2-3 кристаллика Н3В03 (или 
Na2B40 7) и приливают к ним 2 мл метилового (или этилового) 
спирта и 1 мл концентрированной H2S04 ; после этого поджигают 
спиртовой раствор и наблюдают зеленую окраску пламени (горящего 
эфира), характерную для соединения бора. Закончить уравнения 
реакций: 

/О-СН3 
СН30Н + Н3В03~В"-О-СН3 + Н20 

О-СН3 
борнометиловый 

эфир 

/О Н Н-О-С2Н5 /О-С2Н5 
В-0-Н + Н-0-С2Н5 ~ В-О-С2Н5 
"-о-Н Н-О-С2Н5 "'-о-С2Н5 

борно&тиловый 
&фир 

~ 6. Составить уравнения реакций получения перлов буры с со
лями ионов кобальта, хрома и марганца (Со2+, Cr3+, Mn2r-). 

7. Закончить уравнение реакции нейтрализации борной кислоты 
едким натром: 

Н3В03 + NaOH ~ 

8. Закончить уравнения следующих реакций: 
1) в+о2 ~ 
2) в+ Н2О(пар) ~ Н2 
3) В+ НN03раэб + Н2О ~ NO + Н3В03 
4) В+ НNОзконц ~ N02 
5) .в+ Н2SО•конц ~ S02 
6) Mg+ В-+-
7) НВО2 + Н2О -+-
8) Н2в.02 + Н20 ~ 
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У казать условия, сущность реакции и назвать получившиеся 
вещества. 

9. Написать структурные формулы мета- и тетраборной кислот. 
Составить уравнения реакций их получения. 

1 О. Составить уравнения реакций пмучения В2Н6 и В4Н10 • 
Написать структурные формулы бороводородов В2Н6 и В4Н~0 • 

11. Закончить уравнения реакций: 

1) ВС13 + Н2О 4'-
2) В208 CaF2 +H~S04 4'-BF3 +CaS04 
3) BF8 +H204'-HBF4 Н3ВО3 
4) ВС13 + NH 3 -+В (NH2) 3 + HCl 

, 5) В2Н6 + Br2 -+ B2H0Br 
6) B2H5Br + Н20 4'- Н3В03 HBr + Н2 
7) В4Н10 NH3 4'-

Указать условия реакций и назвать получившиеся продукты. 
12. Составить уравнения реакций взаимодействия алюминия 

с разбавленными кислотами HCI, H2S04 , HN03 • 

13. Закончить уравнения реакций: 

1) А1 + K2Cr20 7 + H2S04 4'-
2) Al + КМп04 + H2S04 4'-

14. Закончить уравнение реакции взаимодействия металлического 
алюминия с водным раствором щелочи: 

Al + NaOH + Н2О 4'- Н2 

15. Составить уравнения реакций получения Al(OH)3 и отноше~ 
ния ее к H2S04 и КОН. 

16. Почему при реакции раствора AICl 3 с кристаллической 
солью 1(2СО8 выделяется С02? Написать· уравнение реакции. 

17. В основе действия некоторых старых типов огнетушителей 
лежит реакция взаимодействия раствора алюминиевокалиевых 
квасцов 1(2S04 • Al 2(S04) 3 • 24Н20 с содой. Написать уравнение 
реакции. 

18. Чем объяснить различное действие избытка гидроокисей 
NH40H и NaOH на раствор Al2(S04) 3? Написать урр.внения реакций. 

19. Закончить уравнения реакций гидролиза следующих .солей: 
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1) Al2 (S04) 8 + Н2О -Ji-
2) Al (С2Н8О2)8 + Н10 -Ji-Al (ОН) (С2Н8О2)2 

Al (ОН) (С2Н302)2 + Н2О 4'-

* Н. С. А х м е то в. Неоргацическая химия. Казань, 1966, 



20. * * Закончить уравнения реакций (сплавление) алюминия 
с КС103 , Na20 2 и К:Мп04 : 

1) А1+кс10"~Аl2Оз 
2) Al + Na202 ~ 
З) Al KMn04 ~мnо2 
21. Закончить уравнения реа[{ций: 
1) Sc +н~о4 ~н2 
2) У +нс14'-
3) I.Ja CI 2 4'-
4) La+ Н2 4'-
5) La+ N2 4'-

Назвать получившиеся вещества. 
22. Составить уравнения реакций образования гидроокисей 

скандия, иттрия и лантана. 
23. l(ак получить нитрат скандия и. сульфат иттрия? 
24. Сульфиды иттрия и лантана можно получить накаливанием 

их окислов (У 20 3, La20 3) в токе сероводорода при высокой темпера~ 
туре. Написать уравнения соответствующих реакций. 

Уrлерод, :кремний, олово, свинец и эле:меиты подrруппь1 
титана 

1. Составить уравнения реакций получения С02 • 
2. Как получить NaHC03? Составить уравнение реакции. 
3. Огнетушитель заполнен концентрированным раствором NaHC03 

(содержащим обычно примеси веществ, способствующих образованию 
пены) и концентрированной H2S04 (в стеклянной ампуле). Что 
произойдет при взаимодействии указанных веществ? Составить 
уравнение реакции. l(акую роль играет образующаяся С02? 

" 4. Составить уравнения реакций между баритовой водой и дву
окисью углерода. 

5. Что произойдет, если в двуокись углерода внести горящий 
магний? Написать уравнение реакции. 

6. ** Составить уравнения реакций образования основных солей 
кобальта и никеля СоС03 • Со(ОН)2 , NiC03 • Ni(OH)2• 

7. Составить уравнеnия реакций полученµя окиси углерода. 
8. Для обнаружения окиси углерода пользуются ее способностью 

восстанавливать металлы. Закончить уравнения следующих реак
ций: 

1) CO+PdCI2 +H204'-Pd СО2 HCI 
2) AgN03 NH40H ~ [Ag (NH3) 2] ОН 

3) СО+ 2 [Ag (NH3) 2] ОН 4- Ag + С02 + NH3 
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В первой реакции СО обнаруживается (в смеси газов) по тем
ному окрашиванию раствора вследствие выделения металлического 

Pd. Аналогично обнару)кивается 00 и в третьей реакции. 
9. Закончить уравнения реакций получения метана: 

/у О 
1) Н3С С-0- Na NaOH ~сн" 
2) Н2+со~сн4 
3) Н2 СО2 ~ СН4 

10. Закончить уравнения реакций получения четыреххлористо
го углерода СС14, который применяется в качестве органического 
растворителя: 

1) СН4 +С12 ~ 
2) CS2 +c12 ~ 

11. Смесь газов С02 , N2, S02 пропустили через склянку, наполнен
ную водным раствором брома. Каков состав газа, выходящего из 
склянки? Написать уравнение реакции. 

12. Закончить уравнения реакций и назвать полученные продук
ты: 

1) со +с12 ~ 6) Fe со~ 

2) CS2 + K2S-+ 7) BaCS3 H 2S04 ~ 

3) со s~ 8) Ба (CN)2 H2S04 ~ 

4) с s~ 9) СН4 02 ~002 Н2О 

5) cs2 +вas~ 10) CCI 4 +H20~ 

13. Мыло - это натриевая или калиевая соль стеариновой 
кислоты (Ci_7H 35COOH). Получается оно взаимодействием сложного 
эфира (жира) с раствором едкой щелочи при кипячении. Закончить 

" уравнения реакции: 

1) С3Н5 (ООСС17Н 35)3 NaOH-+ C11H 35COONa С3Н5 (ОН)3 
трист еарин (жир) стеарат натрия r лицерин 

(мыло) 

2) C1,H35COONa Н2О ~ NaOH 
3) С17Н35СООН +Са (Н003)2 --+--} Са (С17Н35СОО)2 -t- 002 + Н2О 

У казать сущность и значение этих реакций. 
14. Составить уравнения реакций: а) получения карбида каль

ция и б) действия на него воды. 
15. В пробирках находятся растворы: NaOH, NaHC03 , Na2C03• 

С помощью каких реакций можно отличить их друг от друга? Соста· 
вить соответствующие уравнения. 
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16. Закончить уравнения реакций: 
1) C--t- Н2~еО4 --+ 
2) c+HN03 ~N02 
3) А1+с~ 
4) З~Н5ОН + 4KMn04 --+ КС2Н3О2 Mn02 +КОН+ Н2О 
5) 5С6Н1206 -t-24KMn04 + H2S04 ~ ЗОСО2 + MnS04 + K2S04 

Н2О 
У казать сущность каждой реакции и назвать получившиеся 

вещества. 

17. Закончить уравнения реакций: 
1) со NH3 ~нсN 

2) CaCN 2 +С+ Na2C03 ~ NaCN + СаС03 
3) CaCN2 + Н2О ~Са (HCN2) 2 +Са (ОН)2 
4) с+NНз+К2Соз~ксN Н2О 
5) NH3 + CS2 f Са (ОН)2 --+ NH4CNS -t- CaS + Н2О 
6) KCN (NH4) 2S2 ~ KCNS (NH4) 2S 
7) AgSCN + Br2 ~ AgBr + (SCN) 2 

У казать сущность каждой реакции и назвать получив
шиеся вещества. 

18. Объяснить сущность теории химического строения Бутлерова, 
используя приведенные ниже химические формулы и уравнения. 

Написать структурные формулы указанных веществ: 

С2Н6 С2Н4 CH3N02 С5Н12 С6Н14 
зтан 

Уравнения: 

1) С2Н4 
эти1ен 

зтилен нитрометан 11ентан гексан 

но H2S04C НОН 
2 - 2 5 

эти ювый спирт 

/0ZnCH3 

2) СН3СОС1 + 2Zn (СН3)2 --+ СН3 - С-СН3 + ZnClCH3 

хлористый цинкдиметил ""СНз цинкхлорметид 
ацетил 

/0ZnCH3 

циикметилтри

метидкарбинод 

3) СН3- С-СН3 + 2Н2О ~ Zn(OH)2 + СН4 -

""сн3 

/он 
СН3~С-СН3 

""сн3 
третичный бути· 

ловый спирт. или три· 
метилкарбинол 

19. Составить уравнения реакций получения свободного кремния. 
У казать условия протекания и сущность каждой реакции. 
20. Как получить силикат натрия, исходя из Si02 и NaOH? 
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21. Закончить уравнения реакций получения метакремниевой 
кислоты. 

1) N a2Si03 + НС1хонц --+-
2) Na2Si03 NH4C1 + Н20-+ 
22. Закончить уравнения реакций: 

1) H 2Si03 +NaOH ~ 
2) AgN03 + Na2Si03 ~ 
3) BaCl2 + K2Si03 ~ 

23. Какие соединения нужно ваять для получения силиката 
железа FeSi03 и силиката никеля NiSi03? Составить уравнения 
реакций. 

24. Метасиликат натрия Na2Si03 И ортосиликат кальция Ca2Si04 
подвергаются гидро.лиэу. Одним нэ продуктов гидролиза первого 
является двуметасиликат натрия (Na2Si20 6), второго-метасиликат 
кальция (CaSi03) Написать уравнения реакций. Написать структур· 
ную формулу Na2Si206• 

25. Закончить уравнения реакций получения силицида магния 
Mg2Si, кремневодорода (силана) SiH4 , двуокиси кремния Si02 
фторида кремния SiF4 икремнефтористоводороднойкислоты H2[SiF6 ]: 

1) Mg + Si--+ 3) SiH1 + 0 2-;)- Si02 
2) Mg2Si + HCI ~ 4) Si02 -t- 2F 2 --+-02 

5) H2F2+SiF4 ~ 

26. Закончить уравнения реакций получения стекла: 

Na2C03 + СаС03 + Si02 ~ t Co2+Na20 · СаО · 6Si02 
С Na2S04 +CaC03 Si02 ~Na2Q.Ca0·6Si02 tCO tC02 

Указать условия и сущность каждой реакции. 
27. Закончить уравнение реакции растворения стекла в плавико

вой кислоте: 

Na2CaSi80 14 28HF ~ NaF + CaF 2 SiF 4 + Н2О 
28. Закончить уравнения реакций: 

I) Si+кон+н2о~н2 
2) с+ Si02 ~ SiC 
3) K2Al2Si60 16 + СО2 -t- Н2О ~ H4Al2Si20 9 SI02 -1- l(2C08 

ортоклаз каолии 

У казать условия и сущность реакций. 
29. Закончить уравнение реакции, детально изученной В. И. Спи

цыным (1930): 
С 1- Si02 Cl2 + 5 ккал~ SiCl, +СО 
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У J{азать сущность реакции и факторы, влияющие на сдвиг равно

весия. 

30. Закончить уравнения реакций: 

1) SiC14 + Н20 -1'- Si02 
2) SiF 4 + Н2О ~ Si02 + H2SiF в 
3) Si (ОС2Н5)4 Н20-1'- H4Si04 С2Н0ОН 

Указать сущность реакций и назвать исходные и получившиеся 
вещества. 

31. Закончить уравнения реакций окисления олова и свинца 
в кислотах: 

1) Sп + H2SeO 4 -1'-

рззб. 

2)' Рр + H2Se04 ~ 
конц. 

конц. 

4) РЬ + II2S04 -1'-S02 + РЬ (HS04) 2 * 
конц. 

5) Sn + HN03 __,. N02-r- Н2Sп03 НаО 
конц. 

6) Sп + HN03 -э-. Sп (N03)2 

очень разб. 

7) РЬ HN03 -э-. РЬ (N03) 2 
рззб. 

32. Одинаково ли действует горячий раствор щелочей на олово 
и свинец? Составить уравнения реакций. 

33. Могут ли одновременно находиться в растворе SпС12 и FeC13, 

FeC12 и Co(N08) 2 ? Ответ подтвердить составлением уравнений 
соответствующих реакций. 

34. Составить уравнения реакций получения Sn(OH)2 и РЬ(ОН)2 
и взаимодействия их с кислотой (H2S04) и щелочью (NaOH). 

35. ** I(акие свойства проявляют в растворе ионы двухвалентного 
олова, трехвалентного висмута при реакции Na2Sп02 с Bi(OH)3? 
Написать уравнение реакции. 

36. I(ак в лабораторных условиях можно получить сернистые 
соединения: SпS, PdS, PdS2? Написать уравнения реакций. 

37. Составить уравнение реакции между SпS и двухсернистым 
аммонием (NH4) 2S2 (с образованием сульфосоли - сульфостанната 
аммония (NH4)2SпS3). 

38. I(акой процесс произойдет при действии на (NH4) 2SnS3 
соляной кислотьl (один из получающихся продуктов - SnS2)? 
Написать уравнение реакции. 

, * В случае концентрации HiS04 более 80%. 
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39. Закончить уравнение реакции образования основного кар-
боната свинца (свинцовых белил) - 2РЬС03 • РЬ(ОН)2 , или 
РЬ3(0Н)2(СОз)2: 

РЬ (N03)2 + Na2C03 + Н2О--+ СО2 
Указать условия реакций и написать структурную формулу 

основного карбоната свинца. 
40. Закончить уравнение реакции окисления SnS2 раствором 

концентрированной азотной кислоты. 

SnS2 + HN03 -+H2Sn03 -1- H2S04 + N02 
41. Закончить уравнения реакций: 
1} SnC14 + NaOH--+ 
2) Sn (ОН)4 NaOH--+ 
3) Sn (ОН)4 + HCI --+ 

42. Почему хлорид олова может быть использован для получения 
дымовой завесы? Ответ подтвердить составлением уравнения реакции. 

43. Составить уравнение реакции получения РЬ02• 
44. Составить уравнения реакций образования РЬ203 и РЬ304, 

Причем для сурика указать технический способ получения. 
45. Каким путем из РЬ02 можно получить РЬ304 и наоборот? 
46. Закончить уравнения реакций, в которых РЬ02 и РЬ30, 

проявляют окислительные свойства: 

1) KI -1- РЬ304 + H2S04 --+ РЬSО4 
2) MnS04 + РЬ304 + HN03 --+ HMn04 + PbS04 + Pl) (N03) 2 
3) HCI РЬ02 --+ Cl2 
4) MnS04 + РЬ02 + H2S04 --+ HMn04 + PbS04 
47. Какие окислительно-восстановительные процессы происходят 

при зарядке и разрядке свинцового аккумулятора*? Ответ мотиви
ровать составлением уравнений соответствующих реакций. 

48. Составить уравнения реакций получения Sn и РЬ в технике. 
49. * * Написать уравнение реакции получения (NH4) 2[SnCl6]. 

50. Закончить уравнения реакций получения титана и циркония: 
1) Са+ Ti02 ~ Ti +сао 
2) СаС12 + Ti02 ~ TiC14 + СаО 
3) TiC14 +са~ Ti CaCl2 
4) СаН2 + Ti02 ~ TiH2 + СаО-1- Н2 
5) Na TiCl4 ~ Ti + NaCI 
6) Mg + TiCl4 ~ Ti MgCI2 
7) Mg + ZrCl4 ~ Zr 
8) Na K2ZrF6 ~zr -1- NaF + KF 

*И. Н. Путил•ва, Г. Е. Левант, Р. А. Райцин, М. А. 
Мен к о в с кий, И. В. Крот о в, Б. И. Лосе в. Курс общей химии. 
Из~-во «Высшая школа», 1964. 
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У казать условия и сущность реакций. 
51. Как относятся Ti, Zr и Hf к воде, кислороду и кислотам (HCI, 

H2S04 , HN03)? 
Написать уравнения соответствующих реакций. 
52. Составить уравнения реакций получения гидроокисей Ti(OH)4 , 

Zr(OH)4 и Hf(OH)4 • 

53. Написать уравнение взаимодействия Ti(OH)4 с HN03• 

54. Составить уравнения реакций получения (TiO) S04 и 
(ZrO)Cl2 • 8Н2О. 

55. Закончить уравнение реакции получения галогенида титана: 

Ti02 С+ CI 2 -Э>- TiC1 4 

56. Закончить уравнения реакций: 

1) TiC1 4 + Н2О ~ Ti02 + HCI 
2) ZrBr4 +H20~ZrOBr2 +нвr 

Указать условия протекания реакций и назвать получившиеся 
вещества. 

57. Закончить уравнение реакции получения белого осадка орто~ 
титановой кислоты H4Ti04 : 

Ti (S04) 2 -t- (NH4) 2 S + Н2О -Э>- t Н4 Ti04 + (NH4) 2 S04 -t- H 2S 

58. Закончить уравнение реакции восстановления Ti 4+ до Ti 3+ 
действием металлического цинка на Ti(S04) 2 в кислой среде: 

Zn Ti (S04) 2 -Э>- Ti2 (S04) 3 ZnS04 

(данная реакция сопровождается появлением бледно-фиолетовой 
окраски, характерной для иона Ti3+) .. 

Азот, фосфор, мьШiьяк, сурьма, висмут и элементы 
подгруппь1 ванадия 

1. В лабораторных условиях азот может быть получен по одному 
из следующих способов: 

а) из сел и т р ы. При осторожном нагревании смеси, состоя" 
щей из мелкого порошка калийной селитры и железных опилок, 
выделяется газ (азот). Составить уравнение реакции между KN08 
и Fe, имея в виду, что в этой реакции, кроме азота, образуются еще 
К2О и Fe20 3; 

б) и з а м м и а к а д е й с т в и е м н а н е г о о к и с ь ю 
м е д и. Газообразный аммиак реагирует с окисью меди, причем 
образуются азот, медь и вода. Написать уравнение реакции между 
аммиаком и окисью меди; 

в) д е й с т в и е м б р о м а н а а м м и а к. Если к раствору 
аммиака припить бромную воду, то образуется азот и бромистый 
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водород. Что получится, если бромисть1й водород будет реагиро
вать с избытком аммиака? Составить уравнение реакции; 

г) п р и в э а и м о д е й с т в и и р а с т в о р о в х л о р и д а 
а м м о н и я и н и т р а т а н а т р и я . Если насыщенный рас
твор хлорида аммония нагреть в колбе до 80-90°, а затем из воронки 
по каплям приливать к нему раствор нитрата натрия. то обраэую-

u u 
щиися вначале нитрит аммония подвергается внутримолекулярнои 

реакции окисления - восстановления с выделением азота. Написать 
уравления соответствующих реакций; 

д) и э в о э д у х а. При горении фосфора под колоколом 
по мере использования кислорода пламя постепенно затухает; обра
зующийся белый дым фосфорного ангидрида растворяется в воде 
с образованием метафосфорной кислоты (Как в этом убедиться?). 
Горящая лучина при опускании в колокол гаснет, так-. как оставшие
ся 0,8 воздуха представляют собой главным образом азот. Соста
вить уравнения реакций: 1) сгорания фосфора под колоколом и 
2) образования метафосфорной кислоты. 

2. Каково значение азота в природе, сельском хозяйстве и про
мышленности? 

3. Закончить уравнения реакций получения аммиака: 

1) H 2 +N2 -+ 2) CaCN2+ Н20-+ 
3) AIN + Н2О--+ 4) NH40H --+ 5) NH4Cl + Са(ОН) 2 

Отметить условия протекания реакций. У казать, на каких при
веденных эдесь реакциях основаны технические и лабораторные 
способы получения аммиака. 

4. Что применяется для осушки аммиака? Почему нельзя ис
пользовать для этой дели CaCl2? Написать уравнение реакции меж
ду CaCI2 и NH3 • 

5. Какое равновесие существует в водном растворе аммиака? 
Как оно будет смещаться от прибавления кислоты (HCI) и щелочи 
(NaOH)? 

Составить уравнения соответствующих реакций. 
6. Из гаэообра~ного аммиака под действием света в присутст

вии дейтерия образуются дейтероаммиаки. Написать уравнения 
" реакции. 

7. Как получить «дым» хлорида аммония, не сливая вместе кон
центрированные растворы аммиака и соляной кислоты? Составить 
уравнение реакции. 

8. Что образуется при прибавлении раствора NH40H к раство
рам РЬ(С2Н302)2 , SnC12, Al2(SOJ 3, CdS04? Написать уравнения 
реакций и указать, к какому типу они относятся (к обменным или 
окислительно-восстановительным). 

9. Как получаются аммиакаты [Co(NH3) 8]C1 8, [Ni(NH3) 8](0H)2, 

[Zn(NH3) 8]S04? 
Написать уравнения соответствующих реакций. 
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10. Закончить уравнения реакций: 

1) NH4Cl + NaHC4H40 6 --+ NH4HC4H40 6 

2) NH4Cl + Na3 [Go (NО2)в]--+ (NH4) 2Na [Со (N02)в] 
Назвать исходные и полученные продукты. 
11. Закончить уравнения реакций получения гидразина: 

1) NH3 + NaOCI --+ NH2Cl 
хлорамин 

2) NH2C1 + NH3 ~ N2H4 

Указать условия проведения реакций. 
12. ** При окислении гидразина перманганатом калия в кислой 

среде образуются N2, MnS04 , K2S04 , Н20. 
Написать уравнение реакции. 
13. Закончить уравнения реакций получения азотоводородной 

кислоты: 

1) N2H4 HN02 --+ HN3 + Н2О 
2) N20 + KH2N--+ KN3 

3) KN3 + H2S04 ~ HN3 K 2S04 

Указать условия реакций. 
14. Пары азотоводородной 'кислоты при нагревании разлагают

ся с сильным взрывом. Написать уравнение реакции. 
15. Написать уравнение реакции получения азида свинца Pb(N3) 2 • 

16. Закончить уравнения реакций получения нитрида алюминия 
и амида натрия: 

1) AI+NH8 -+AIN+H2 

2)-Na+NH3 -+NaNH2 

17. Закончить уравнения реакций горения аммиака в кислороде 
(в присутствии катализатора и без него): 

; 

1) NH3 +02 -+ NO 
2) NH8+02~ 
18. Гидроксиламин NH20H находит применение в химической 

практике как сильный восстановитель (окисляется в зависимости 
от условий реакции до N2 или N20). Закончить уравнение реакции: 

NH20H + KMn04 + H2S04 --+ N2 + MnS04 + K 2S04 + Н20 
19. -Закончить уравнения реакций: 

1) NH3 +02 -+NO 
2) N0+02 -+ 
3) N02 + Н20 ~ HN03 + HN02 

4) HN02 + HN02·~ HN03 + NO 
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Указать условия проведения и сущность реакций. 
20. Как получаются азотные удобрения NH4N03, (NH4) 2S04, 

CaCN2, KN03? 
Написать уравнения реакций и указать условия выполнения 

" этих реакции. 

21. Азотная кислота является сильным окислителем. Составить 
уравнения реакций, где HN03 восстанавливалась бы до NO, N02, 
NH3 , NH1, N2, N20. 

22. Многие взрывчатые вещества готовят взаимодействием не
которых органических соединений с азотной кислотой. Закончить 

" уравнения реакции: 

С6Н1005 + HN03 -+ С6Н702 (ON02)3 + Н2О 
це.1люлоза пирокси.~ин 

С6Н702 (ON02)3 -+ N2 +СО СО2 Н2О 

23. При нагревании азотная кислота подвергается внутримоле
кулярной реакции окисления - восстановления с образованием 
N02, 0 2, Н20. Составить уравнение реакции. 

24. Серебро взаимодействует с концентрированной и ра.3бавлен
ной HN03 . Какая из них будет расходоваться меньше? Написать 

" ур-авнения соответствующих реакции. 

25. * * Чем объяснить, что азотной кислотой можно воспользо
ваться для получения С02 из Na2C03 , но не для получения S02 из 
N a2S03? Ответ подтвердить составлен11ем уравнений соответствую-

" щих реакции. 

26. Закончить уравнения реакций, в которых соли азотной 
кислоты являются окислителями: 

1) Zn + KN03 +КОН -+ NH3 + K2Zn02 

2) Cr 20 3 + KN03 -t КОН-+ KN02 
3) С+ KN03 -+ СО2 + KN02 
4) MnS04+ NaN03 + Na2C03 -+СО2 + Na2Mn04 + NaN02 

5) Mn02 + KN03 +КОН ~ K2Mn04 

6) РЬ + KN03 -+ РЬО + KN02 

Указать условия протекания и сущность каждой реакции. 
27. Закончить уравнения реакций разложения солей азотной 

кислоты: 

1) KN03 ~KN02 
2) AgN03 -+ Ag + N02 
3) РЬ (N03) 2 ~ РЬО + 0 2 -1 N02 

28. Составить уравнение реакции получения азотистой кислоты. 
29. Азотистая 'кислота может проявлять окислительные и вос

становительные свойства, а потому способна к реакции самоокисле· 
l!Иf! - самовосстановления. 
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Закончиtь уравнения реаkций~ 

1) к1+нN02+H2S04--*NO 
2) Na2S+NaN02+H2S04--*S+NO 
3) Zn KN02 KOH--*NH3 +K2Zn02 Н2О 
4)- NaN02 +PЪ02+H2S04~NaN03 +Pb (NOs)2 

5) HN02 + KMn04 + H2S04 --* HN03 + MnS04 
Указать, какими окислительно-восстановительными свойствами 

обладает HN02 и ее соли. 
30. При каких условиях происходит разложение нитрата аммония 

с образованием N20 и N2? Написать уравнения реакций. 
31. Закись азота N20 является сильным окислителем. 
Закончить уравнения реакций горения серы, фосфора и водорода 

в закиси азота: 

1) S+N20--*N2 
2) P+N20--* 
3) Н2 N20--* 

32. Как, исходя из калийной селитры, можно получить HN02, 

NO, N02? Написать уравнения реакций. 
33. Окись азота может быть получена при взаимодействии FeCl2 , 

NaN02 и HCI. Написать уравнение реакции. . 
34. Что получится, если к раствору, содержащему KN02 и KI, 

прибавить H2S04? Написать уравнение реакции. 
35. Как повлияет повышение температуры, концентрации и дав· 

дения на равновесие следующих обратимых реакций: 

1) N2 + 0 2 ~ 2NO 43,2 ккал 
2) NH3 + HCI +t NH4Cl + 42 ккал 
3) N 20 3 -t- 1 О ккал~ NO N02 
4) N02 +N02+tN20 4+ 13ккал 

36. Если в колбу с кусочками мышьяковистого ангидрида при" 
лить азотной кислоты и осторожно подогреть, то начинается реакция 
с образованием азотистого ангидрида и ортомышьяковой кислоты. 

Составить уравнение реакции. Объяснить процесс. 
37. Закончить уравнения реакций: 
1) N20 3 + Н2О--* HN02 

2) N20 3 H 20--*HN03 +NO 
3) N20 3 +КОН--* KN02 Н2О 
4) N20 3 + 0 2--* N20 4 ~ N02 

Объяснить, какими свойствами обладает азотистый ангидрид. 
38. Составить уравнение реакции получения двуокиси азота. 
39* *. Каковы окислительно-восстановительные свойства дву-

окиси азота. Ответ подтвердить составлением уравнений реакций. 
40. Составить уравнение реакции получения [Fe(NO) ]S04. 
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41. Даны: NO, HN02 , N20, N02. Все эти вещества восстанавлива
ются до N2• С помощью приложения 6 объяснить, что в реакциях 
окисления - восстановления является наиболее сильным окислите
лем. 

42. Закончить уравнения реакций:*' 
1) Са3 (РО4)2 + 8С-+Са3Р2 + СО 
2) Са3 (РО4)2 + Са3Р 2 -+ Р + СаО 
3) Cao+Si02-+ 
У казать условия и сущность реакций. 
43. Почему раствор ортофосфата натрия N а3Р04 на воздухе 

постепенно превращается в Na2HP04 и Na2C03? 
Ответ подтвердить составлением уравнений соответствующих 

реакций. 
44. ** Что окисляется и что восстанавливается в том случае, 

когда фосфористая кислота при нагревании превращается в орто
фосфорную кислоту и фосфористый водород? Составить уравнение 
реакции. 

45. Закончить уравнения реакций: 
1) РСiз+НОН-+.Н3РОз+нс1 
2) РС13 + NH3 + Н2О -+{NH4) 2 НР03 + NH4Cl 
3) Н3Р03 HgC12 Н2О-+ HgiC1 2 Н3РО4 + HCI 
46. При нагревании Ag2HP03 распадается с образованием Ag 

и Н 3Р04 • 
Составить уравнение реакции и обЪяснить, к какому типу окис

лительно-восстановительных реакций она относится? 
47. Закончить уравнения реакций: 

Н3РО4 + MgCI2 + NH4C1 + NH40H -+MgNH4P04 NH4CI + 
+н2о+нс1 

Na 2HP04 + MgCI2 + NH40H + NH4Cl -+MgNH4P04 + NaCI 
Указать условия, сущность и значение реакций. 
48. При сливании растворов Н3Р03 и HgC12 образуется вначале 

белый осадок кало~ли Hg2CI2, а затем он чернеет вследствие вос
становления иона [Hg2 ]2+ до металлической ртути. Написать урав
нения обеих стадий реакций. 

49. Закончить уравнения реакций получения ортофосфорной 
кислоты: 

1) Са3 (РО4) 2 + H 2S04 -+ 
2) Р -+ HN03 -+ N02 

конц. 

3) р Н2О давле~ 

4j Р 20 5 Н20 -+ 
5) НР03 + Н2О-+ 
6) Na3P04 + H2S04 -+ 
* Н. М. Сел н ван о в а, И. И. Ру э а в н н. Неорганическая химия. 

ИэkВО «Высшая школа», 1965. 
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Указатьt на какой реакции основан технический способ получе· 
ния Н3Р04 . 

50. Составить уравнения реакций получения Ag3P04, AgP03 , 

Ag4P201. 
51. * * В аналитической химии для открытия иона P08'i (орто

фосфорной кислоты и ее солей) нередко пользуются получением жел· 
того осадка (NH4)3H4[P(Mo20,)6]. 

Закончить уравнение реакции между Na2HP04 и «молибденовой 
жидкостью» (раствором молибдата аммония в азотной кислоте): 

Na2HP04 + (NH4)2Mo04 + HN03 -+ i (NН4)зН4 [Р (Мо207) 6 ] + 
+NH4N03 

52. Кем и когда были открыты месторождения фосфоритов на 
Кольском полуострове? 

53. Закончить уравнения реакций: 

1) NaP03 + СоО-+ 
2) NaP03 Cr 20з-+ CrP04 + Na3P04 

3) NaH2P04-+ NaP08 

4) NaNH4HP04-+ NaP03 NH3 

5) Na2HP04-+ N84P201 
54. Составить уравнения реакций получения мета- и пирофос

форной кислот*. Указать условия, при которых идут реакции. 
55. Как получаются фосфиды кальция и магния? Написать урав· 

нения реакций. Указать условия реакций и объяснить эти реакции 
с точки зрения окислительно·восстановительных процессов. 

56. Смесь РН3 и Р2Н4 может быть получена при взаимодействии 
фосфида кальция с соляной кислотой или водой. Закончить уравне-

" ния реакции: 

1) Са3Р2 + HCl-+ РН3 
2) Са3Р 2 Н2О-+ Са(ОН)2 
3) Са2Р2 + Н20 ~ Р2Н4 
4) Са2Р2 + HCl -+CaCl2 
Смесь РН3 и Р 2Н4 может быть получена и при взаимодействии 

концентрированного раствора едкого кали с белым фосфором. 
Закончить уравнение реакции: 

Р КОН+ Н2О ~ РН3 + КН2РО2 
При данной реакции в небольшом количестве получается также 

жидкий Р 2Н4. 
Закончить уравнение реакции: 

Р +КОН+ Н~ -+Р2Н4 + КН2РО2 
57. Какие вещества образуются при взаимодействии едкого 

кали с иодидом фосфония? Написать уравнение реакции. 

• Г. П. Хо м ч е н к о. Практикум по общей химии и качественному 
анализу. Изд~во МГУt 1961. 
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58. Написать уравнение реакции получения хлорида фосфония 
[PH4 ]Cl. 

59. Кислоты Н3Р02 и Н3РО3 являются сильными восстановите
лями. Составить уравнения реакций взаимодействия Н3Р02 и Н3Р03 
с раствором ~gN03 • 

60. Закончить уравнения реакций получения простого суперфос-
фата, двойного суперфосфата и преципитата: 

1) Са3 (РО4)2 + H2S04 -+ Са(Н2Р04)2 
2) Са3 (РО4)2 + Н3РО4 -+ Са(Н2РО4)2 
3) Н3Р04 + Са(ОН)2 -+ СаНРО4 • 2Н20 
Указать условия, сущность и значение каждой реакции. 
61. Хлорокись фосфора может быть получена по уравнению: 

3РС16 + Р 20 5 = 5POCJ 3 

В технике П. П. Будников и Е. А. Шилов (1924) РОС1 8 предложи
ли получать действием смеси СО и С12 на Ca 8(POJ2, а Б. А. Рожде
ственский (1934) - взаимодействием хлора со смесью Са3(Р04) 
с углем. 

Составить уравнения соответствующих реакций._ 
62. Закончить уравнение реакции, которая лежит в основе ме

тода открытия мышьяка (этот метод широко применяется при раз· 
личных судебномедицинских и санитарных анализах): 

Zn + Аs20з + HCI -+ AsH8 :t ZnCI2 + Н2О 
(AsH3 -+ As + Н2) 

Указать условия и сущность реакции. 
63. Аналогично мышьяку «зеркало черного цвета» дает и Sb. 

Чтобы отличить их одно от другого, действуют гипохлоритом нат
рия NaOCJ, в котором мышьяковое зеркало растворяется, а сурь
мяное нет. Закончить уравнение реакции: 

As + NaOCI + Н2О -+ H3As04 + NaCI 
64. Составить уравнения реакций получения As(OH) 3 и растворе

ния его в кислотах и щелочах. 

65. Закончить уравнения реакций: 
1) As20 3 -t- NаОН ч. NaAsOJ 
2) Bi + HN03 конц-+ Bi(NOs)з + N02 

66. * * Составить уравнение реакции окисления As;;,0~3 хлор нова-
" " тистои кислотои. 

67. Закончить уравнения реакций, которые используются для 
открытия -иона Aso;-: 

1) Na2HAs04 + AgN03 -+ t Ag3As04 
шоколадного цвета 

2) Na~HAs04 + (NH4) 2Mo04 + HN03 -+ t (NH4) 3H 4 [As (Mo20,)6J 
же 1того цвета 

3) Na2HAs04 MgC1 2 NH40H + NH4Cl -+ t MgNH4As04 
бе1рrо цве\[1 
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Указать условия реакциИ и назвать получившиеся вещества. 
68. Составить уравнения реакций образования Sb(OH) 3 и раство· 

рения его в избытке щелочи. 
69. Составить уравнение реакции образования Bi(OH)3 • Указать, 

будет ли Bi(OH)3 взаимодействовать с избытком щелочи. 
70. Как из раствора Bi(N03) 3 получить висмут в свободном виде? 

Составить уравнение реакции. 
Следует иметь в виду, что основные свойства гидроокисей Sb(OH)3 

и Bi(OH)3 выражены значительно сильнее, чем у As(OH) 3 ; поэтому 
гидролиз их солей (например, SbC1 8) протекает не с образованием 
свободной гидроокиси, а с образованием основной соли согласно 
уравнениям: 

1) SbC13 + Н2О ~ Sb (OH)Cl2 + HCI 
2) Sb (OH)Cl2 + Н2О ~ Sb (ОН)2С1 + HCI 
3) Sb (OH)2CI --+ SbOCI + Н2О 
71. Составить уравнения реакций гидролиза BiC1 3 и Bi(N03) 3 • 

72. Написать структурные формулы сульфидов As2S3 , Sb2S3, 

Bi2Sз, As2S5 • 

Составить уравнения реакций получения этих сульфидов. 
73. Закончить уравнения реакций получения тиоарсенита аммо~ 

ния и тиоарсената аммония: 

1) As2S3 + (NH4) 2S--+ (NH4) 3AsS3 

2) As2S5 + (NH4) 2S--+ (NH4) 3AsS, 
Указать условия и сущность каждой реакции. 
74. Составить уравнения реакций получения (NH4) 3SbS3 и 

(NH4) 3SbS4 • 

75. Закончить ур~внения реакций: 
1) (NH4) 3AsS3 + НС1 --+ As2S3 + NH4Cl + H2S 
2) As2S5 +КОН--+ K3As0, + K3AsS4 

76. Закончить уравнение реакции окисления иодида калия арсе" 
натом натрия (в кислой среде): 

KI + Na3As04 + HCI --+ AsC1 3 + NaCI 
77. Составить уравнение реакции окисления Na3As03 иодом 

в щелочной среде. 
78. Закончить уравнения реакций: 
1) As+HN03 --+H3As04 N02 

конц. 

2) Ca+As--+ 
3) Ca:iAs2 ~t- HCI--+ AsH3 

4) Ca3As2 + Н20--+ Са(ОН)2 
5) SbOCI Н2С4Н4С6 --+ (SbO)HC4H40 6 

6) SbCJ 5 + Н20--+ Sb(OH)4Cl + HCI 
7) Sb(OH)4Cl --+ Sb02CI + Н2О 
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У казать, к какому типу относится каждая реакция. 
79. Как относятся V, NЬ, Та к воде, кислороду, кислотам и ще" 

лочам? Написать возможные уравнения реакций. 
80. Закончить уравнения реакц:цй: 
1) NaV03 +(NH4)2S+H20-+NaVS3 +NH40H 
2) V + Cl2 нагрев)> 

Указать, к какому типу относится каждая реакция и назвать 
получившиеся вещества. 

81. Написать уравнение реакции восстановления V03 до vз 1-
д~ЙС1'вием KI на N а V03 в кислой среде: 

KI Na V03 + H2S04 -+ V 2(S04) 3 

82. * * Надванадиевая кислота HV04 получается, если к под
кисленному раствору ванадата натрия прибавить небольшое коли
чество раствора Н2О2 . Написать уравнение реакции. 

83. Закончить уравнение реакции окисления металлического 
" цинка ванадатом натрия в кислои среде: 

Zп + N а V03 -f- HCI_-+ VCI2 + ZпС12 + N aCI + Н20 
84. Составить уравнение реакции образования поливанадата 

натрия Na4V60 17, имея NaV03 и НС1." 
85. Составить уравнения реакций получения VC14, ТаС1 5, NЬС15 

и TaF0 • 

86. Оксихлорид ванадия VOC1 3 получается при действии сухого 
хлора на пятиокись ванадия при 600-700°. Закончить уравнение 

реакции: V20ь+CI2-+02 

87. Хлорирование окислов ниобия и тантала проводят при 1000-
1100°. При этом хлорирование протекает с выделением кислорода. 

Закончить уравнения реакций: 

Nb20 0 + CI2 -+ Nb0CI8 

Та2О5 CI2-+ ТаС15 
88. Закончить уравнения ... 

реакции: 

1) VC1 4 + Н2О-+ VOCI2 
2) ТаС14 + Н2О-+ ТаС13 Та(ОН)5 + НС1 
89. Как получить Та(ОН)5 и Н2 , исходя из Та(ОН) 3? Составить 

уравнение реакции. 

Сера, селен, теллур, полоний 

1. В свободном виде серу можно получить, имея в своем распоря
жении CaS, Н20, С02 , 0 2. Написать уравнения соответствующих 
реакций, приняв во внимани·е, что CaS с СО2 и Н20 образует H2S и 
СаС03 . 
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2. Составить уравнение реакции получения свободной серы, ис
ходя из S02 и С. Указать условия протекания реакции. 

3. Как получить серу, имея в своем распоряжении С, BaS04, 
СО2 , Н2О и 0 2? 

Написать уравнения соответствующих реакций. 
4. Закончить уравнения реакций получения селена и теллура*: 

1) so2 +seo2+H20-+Se 
2) 2NaHS03 + H2Se03 -+ Se 
3) 3С Na2Se03 -+ Na2Se 
4) Na2Se 1/ 20 2-+ Se 
5) 2S02 + ТеС1 4 4Н 20-+ Те 
6) Н2 + Те02 -+ 
5. Какими тремя способами можно получить сероводород, имея 

в своем распоряжении цинк, серу, водород и серную кислоту? Со-
... 

ставить уравнения соответствующих реакции. 

6. Составить уравнения реакций поЛучения селеноводорода 
и теллуроводорода всеми известными вам способами. 

7. Какие химические процессы произойдут при пропускании 
H 2S в водные растворы солей: KCI, Pb(N03) 2, CdCl2, ZnS04, BaCl2, 

HgC12? Составить уравнения соответствующих реакций. 
8. Гидросульфид натрия получают в технике насыщением рас

твора Na2S сероводородом. Написать уравнение реакции. 
Указать условия, сущность и значение этой реакции. 
9. Бумажка, смоченная раствором оксалата свинца РЬ(С2Н302)2 

применяется как реактив на присутствие в газообразной среде серо
водорода. Бумажка чернеет. Какой зде~ь происходит процесс? Напи
сать уравнение реакции. 

10. Закончить уравнения реакций окисления H 2S и H 2Se раз-
личными веществами: 

1) H2S + 0 2 -+ S02 (при избытке кислорода) 

2) H 2S + 0 2 -+ S (при недостатке кислорода) 

3) H2S+I2 -+.HI 
4) H 2S KMn04 + H 2S04 -+ S MnS04 

5) H 2Se+K2Cr20 1 +H2S04 -+ 
6) H 2Se + Br2 -+ 

11. Можно ли H2S в реакциях п. l О заменить N a2S или (NH4) 2S? 
12. Какая окислительно-восстановительная реакция произой-

дет, если через раствор сероводорода в воде пропускать озон? 
Составить уравнение реакции. 

13. Чем объяснить, что сероводородная вода при стоянии мут
неет? 

* А. А. К у JJ. р я в ц е в. Химия и технология селена и теллура. Из~-во 
«Металлургия», М., 1968. 
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14. С помощью периодической системы Д. И. Менделеева и таб
лицы окислительно-восстановительных потенциалов показать, какие 

атомы и молекулы будут окислять сероводород и селеноводород*. 
15. Закончить уравнения реакций получения S02: 

1) Na2S03 + HCl -+ 
2) Cu H 2S04 конц-+ 
3) с+ H 2S04 -+ 

4) s+o2 -+ 
5) *FeS2 +02 -+ 

16. Закончить уравнения реакций: 
1) Pb(C2H3Q 2) 2 + H2Se -+ 

2) NaHS03 + Br2 + Н2О-+ NaHS04 + HBr 
17. Закончить уравнения реакций: 
1) *S02 +02 -+ 
2) 12 S02 + Н2О-+ 
3) H2S08 + Br2 + Н20-+ 
4) * *H2S03 + К.Мn04 + H2SQ4 -+ 
5) so2 +K 2Cr20 7 H2S04 -+ 

Указать, какие окислительно-восстановительные процессы при 
этом происходят. 

18. Какие свойства, окислительные и~ли восстановительные, про
являет сернистая кислота при ее взаимодействии: а) с магнием, 
б) с иодом, в) с сероводородом? 

Составить уравнения соответствующих реакций. 
19. Что образуется при пропускании S02 паров воды и кисло

рода (из воздуха) через нагретый хлорид натрия? Написать уравне
ния реакций. 

20. Закончить уравнения реакций: 
1) AgN03 + N a2S03 -+ 
2) K2S03 + 12 + Н2О-+ 
21. Сульфит натрия Na2S03 в технике получают взаимодейст

вием раствора NaHS03 с раствором соды. Составить уравнение ре
акции. 

22. Почему осадок, образующийся при прибавлении раствора 
BaCJJ к раствору Na2S03, не всегда полностью растворяется в соля
ной кислоте? Ответ подтвердить составлением уравнений соответ
ствующих реакций. 

23. Что произойдет, если в раствор Na2S03 , имеющий щелочную 
среду, добавить раствор иода?** Составить уравнение реакции. 

* Курс химии. Часть I. Под ред. Г. А. Дмитриева, Г. П. Лучинского и 
В. И. Семишина. Изд-во «Высшая школа>>, М., 1967. 

** М. К. Стр у г а цк и й, Б. П. На.де ин с кий. Общая химия. 
Из)!-во «Высшая школа>>, 1965. 
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24. Закончить уравнения реакций: 
1) PCJ5 S02 ~ SOCJ2 POCJ3 

2) SOCI2 Н2О ~ H2S03 

3) S03 -t- HCI ~ 
4) S02(0H)Cl + Н2О ~ 
Назвать исходные и полученные вещества. 
25. Закончить уравнения реакций получения гидросульфита 

натрия Na2S20 4 и его окисления перманганатом калия в кислой 
среде: 

1) Zп + N aHS03 + H2S03 ~ N a2S20 4 + ZnS03 

2) 5Na2S20 4 6KMn04 + H2S04 ___,.. Na2S04 + K2S04 
26. Как действует разбавленная серная кислота на металлы Cs, 

Sr, Ga, Ln. Составить уравнения соответствующих реакций. 
27. Закончить уравнения реакций окисления концентрированной 

серной кислотой следующих веществ: 

1) Zn H2S04 ___,..* 
2) S + H2SO 4 --э--
3) KI + H2S04 ~ 
4) Н2Ро + H2.S04 ~ 

28. Закончить уравнения реакций: 

1) Na2S03 + S ~ 
2) S02 + H 2S + NaOH ~ Na2S20 3 

3) BaCl2 + N a2S20 3 ___,.. 

Указать условия и сущность каждой реакции. 
29. Как получается и разлагается тиосерная кислота? Написать 

u 

уравнения реакции. 

30. Закончить уравнение реакции окисления тиосульфата натрия 
хлором: Na _о ~О 

"'+в# Н 
/ s~_2 +с12 +н20~ 2so4 +Nac1 

Na-o ~s 
31. Как, пользуясь соответствующей кислотой, различить раство

ры тиосульфата и сульфата натрия? Написать уравнения реакций. 
32. Составить уравнения реакций получения серной кислоты по 

контактному и нитрозному способам. Указать условия выполнения 
и сущность каждой реакции. 

33. Закончить уравнения реакций: 

1) S03 -t- H2S04 ___,.. 
2) кнsо~ ~ к2s201 

* При слабом нагревании выделяется S02, при дальнейше\t нагревании 
образуются сера и сероводород. 

271 



При каких условиях идут реакции? Назвать получившиеся про
дукты. 

34. Закончить уравнения реакций получения перкислот моно
надсерной кислоты H2S05 и надсерной (или перпиросерной) кислоты 
H2S20s: 

Н-[02]"'- j'O 
1) Н2О2 + H2S04-+ /S~ 

Н-0 ~О 
2) Н2О2 + S03 -+ 
3) S020HCI + Н2О2 -+ 

35. Соли надсерной кислоты находят применение в практике 
как окислители. 

Закончить уравнения реакций: 

1) Мп(N03) 2 + K2Sz08 + Н2О-+ 
-+ HMn04 HN03 KHS04 

2) FeS04 + (NH4)2S20 8 -+ Fe2(S04)3 + (NH4)2S04 

36. Составить уравнение реакции получения дитионовой кислоты 
Н2S20в, строение которой (НО - S02 - S02 - ОН) впервые (1870) 
установил Д. И. Менделеев. Указать условия выполнения и 
сущность реакции. 

37. Тетратионат натрия получается при окислении тиосульфата 
слабыми окислителями, как, например-, иод. Закончить уравнение 
реакции получения Na2S406 *: 

Na-0, .110 
2 's# + I -+ 
Na-o/ ~s 

2 

/,о 

Na-0-SJ 
1~0 
s 
1 +NaI s 

Na-o-k~0 
'\о 

38. Закончить уравнения реакций окисления селена: . 
1) Se + HN03 + Н2О-+ H2Se03 + NO 
2) Se + K2Cr20 7 H2S04-+ 

-+ H2Se08 + Cr 2(Se04)8 + K2S04 + Н2О 
3) Sе+Оз+ Н20-+ H2Se03 0 2 

4) Se К ОН -+ K2Se + К2SеОз + Н2О 
5) Se + AuC13 + Н2О-+ Аи+ H2Se03 + HCI 

* В аналитической химии эта реакция лежит в основе одного из наиболее 
точных методов объемного анализа (иодометрии~. 
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39. Закончить уравнения реакций: 
1) HI + H2Se03 ~1 2 + Se 
2) H2S + SeCl4 --э-- Se + S + HCl 
3) FeO + Na2Se03 --э-- Fe20 3 + Se + Na20 
40. Сильными окислителями соединения четырехвалентного 

селена могут быть сами окислены до валентности селена +6. Закон
чить уравнения реакций: 

1) K2Se03 + Cl2 + Н2О --э-- K2Se04 + HCI 
2) H2Se03 + KMn04 +КОН --э-- H2Se04 + K2Mn08 -t Н20 
3) Se02 + Н2О2 --э--

41. Производные шестивалентного селена (H2Se04 и ее соли) 
являются окислителями, но менее активными, и восстанавливаются 

значительно труднее. Из~ восстановителей относительно быстрее 
других окисляются производными шестивалентного селена ионы га

логенов 1-, вr-, CI-. Закончить уравнения реакций: 
1) HBr + H2SeO 4 --э-- Br 2 + H2Se03 

2) HCI BaSe04 --э--Сl 2 + H2Se03 + BaCl2 
42. Селеновая кислота может быть получена окислением селена 

хлорной водой. Написать уравнения реакции. 
43. Концентрированная селеновая кислота. (в горячем виде) вза

имодействует с палладием. Составить уравнение реакции. 
44. Закончить уравнения реакций окисления теллура: 

1) Те+ HN08 --э-- Te20 3(0H)N03 N02 + Н2О 
Te20 3(0H)N03 ~ Те02 HN03 

2) Те+ НС108 + Н2О ~ Н6Те06 + С1 2 
3) Те+ AuCl3 ~ ТеС14 Au 
45.' Характерным свойством теллура (аналогично селену) являет

ся легкое восстановление двуокиси теллура, теллуристой кислоты 
" и ее солеи. 

Закончить уравнения реакций: 

1) SnC12 + ТеО2 + HCl --э-- Те+ SnCl4 

2) Na3As08 + Na2Te03 --э--Nа2Те+ Na3As04 

3) SnCI2 + TeCl4 ~Те+ SnCl4 
46. Соединения шестивалентного теллура, проявляя окислитель

ные свойства, восстанавливаются до элементарного состояния или 
до четырехвалентного. 

Закончить уравнения реакций: 

1) HCI + Н2ТеО, --э--Сl2 + TeCl4 

2) Se + Н2Те04 + Н2О--э-- Н2ТеО3 + H2Se03 

3) H2S Н2ТеО4--э--Те+s+н20 
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Хром, моJiибден, воJiьфрам 

1. Закончить уравнения р..еакций: 

1) Fe(Cr02)2 + 702 + Na2C03 --+ СО2 + Fe20 3 + Na2CrO 4 

2) c+Na2Cr04 -+CO+Cr20 3 

3) AI+Cr203 ~ 
4) Fe(Cr02)2 +С~ Fe + Cr +СО 

Указать условия, сущность и значение каждой реакции. 
2. Составить уравнения реакций получения в свободном состоя

нии Мои W путем восстановления их окислов углем или водородом. 
3. Что происходит при действии кислорода на гидроокись хрома 

(11)? 
Составить уравнение реакции. 
4. Гидроокись хрома (111) может быть получена действием на 

соль хрома (111) щелочью. Написать уравнение реакции. 
5. Что получится при взаимодействии Na2C03 и CrCl3; (NH4) 2S 

и Cr 2(S04) 3? Составить уравнения соответствующих реакций. 
6. Как действуют кислоты и щелочи на Cr(OH)3? Написать урав

нения соответствующих реакций. 
7. Составить уравнение реакции получения хромоJзых квас

цов*. 
8. Закончить уравнения реакций окисления соединений трех· 

валентно.го хрома в щелочном растворе: 

1) ксrо2 +с12+кон~ 
2) Na3Cr03 + CaOCl2 + NaOH ~ Na2Cr04 
3) Na3Cr03 + РЬО2 + NaOH ~ 

9. Составить уравнение реакции окисления трехвалентного 
" хрома в кислои среде. 

1 О. Как наиболее простым способом получить хромовый ангидрид? 
Написать уравнение реакции. 

11. Хроматы в кислой среде переходят в бихроматы; последние 
в щелочной среде вновь переходят в хроматы. Составить уравнения 
реакций перехода хромата в бихромат и обратно, пользуясь схемой: 

н+ 

Cro2- -Эr- Cr 0 2-
4 ~ 2 7 
он-

* См. С. А. Б а л е з и н, Г. С. Р а з у м о в с к и й, А. И. Ф и л 'ь. к о. 
Практикум по неорганической химии. Изд-во «Просвещение», М., 1967; Н. С .. Т и
х о н о в. Р:уководство к лабораторным работам по неорганической химии, М., 
1962. 
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12. Закончить характерные уравнения реакций на открытие 
ионов Cro}- и Cr20~~: 

1) K2Cr04 AgN03---+ Ag2Cr04 
красно-бурый 

осадок 

2) K2Cr 20 7 + AgN03 + Н2О---+ Ag2Cr04 
3) K2Cr04 + BaCI2 ---+ BaCr04 

желтый осадок 

4) K2Cr20 7 + BaCI2 + Н2О---+ BaCr04 

Указать условия происхождения и сущность каждой реакции. 
13. Закончить уравнения реакций, в которых соединения шести-

валентного хрома проявляют окислительные свойства: 

1) **NaN02 K2Cr20 7 + H2S04 ---+ 
2) Na2S03 + K2Cr20 7 + H2S04 ---+ 
3) * * HCI + K2Cr 20 7 ---+ 
4) 3С2Н5ОН 4Cr03 + H2S04 -)о> 

---+ СН8СООН + Cr2(S04) 3 + Н2О 
Последняя реакция применяется для обнаружения небольших 

следов алкоголя, .так как хромовый ангидрид желтого цвета восста
навливается спиртом до Cr3+ - зеленого цвета. 

14. Закончить уравнения реакций получения хлористого хро
мила Cr02C1 2 и действия на него воды: 

1) K2Cr 20 7 + КС1 + H2SO 4 ---+ K2SO 4 

О~ /CI 
2) of"Cr "-с!+ Н20-+ H2Cr04 

15. Как, исходя из кристаллического K2Cr20 7 и концентрирован
ной НСС получить хлорохромат калия KCr03C1? Написать уравне
ние реакции. 

16. Закончить уравнения реакций образования молибденового 
ангидрида и его растворения в щелочи: 

1) (NH4)2M004 при нагреван~ МоО3 
2) Мо03 +КОН---+ К2МоО4 

17. Составить уравнение реакции получения молибденовой сини 
Мо03 · Мо2О0 • Н2О 

18. **Закончить уравнения реакций восстановления соединений 
молибдена и вольфрама: 

1) Zn + (NH4) 2Mo0 4 + HCI ---+ МоС1 3 
2) Na2W04 Zп + HCI---+ W20 5 

3) K2Cr 20 7 -t- Н202 + H2SO 4 ---+ Cr05 
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Гал:оrенъ1 

1. Закончить уравнения реакций получения в свободном виде 
хлора, брома и иода: 

1) HCI + Mn02 -+ MnC1 4 + Н2О, MnC14 -+ MnC12 + Cl2 

2) HCI + KMn04 -+ С1 2 + MnC12 

З) нс1+саос12 -+Сl2 
4) NaBr+c1 2 -+ 

5) NaI +с12 -+ 
6) KHS03 + NaI03 + H2S04 -+ NaHS04 +1 2 

7) Окисление газообразного хлористого водорода кислородом 
воздуха: HCI + 0 2 -+ Cl2 

8) NaBr + Mn02 + H2S04 конц~ Br2 

9) Nal -f- Mn02 + H2S04 конц-+ 
10) KBr + K2Cr20 7 + H2S04 -+ 

Указать условия, сущность и значение каждой реакции. 
2. А. А. Яковкин доказал (1899), что равновесие реакции хлора 

с водой значительно сдвинуто влево: 

Cl2 + Н2О ~ HOCI + HCI 

Какими внешними воздействиями.. можно нарушить это равно
весие? 

3. Как реагируют между собой Си и F 2, Ре и С12 , Са и Br 2, Zn и I2? 
Написать уравнения соответствующих реакций. 

4. Составить уравнения реакций, в которых водные растворы 
хлора, брома и иода проявляют окислительные свойства. 

5. Как в осмовной подгруппе галогенов изменяются окислительно
восстановительные свойства фтора, хлора, брома и иода с увеличе
нием порядкового номера? 

6. Составить уравнения реакций получения Cl20, С102, Cl20 7 • 

7. Закончить уравнения реакций получения галогеноводородов 
и галоrеноводородных кислот: 

1) СаF2 +Н2SО4 -э--
конц. 

2) Н2+ F 2 -+ 

3) NaCl + Н2SО4 -э-- NaHSO, 
конц. 

4) NaCI + NaHSO, ~ 
5) H2 +cl2 -+ 
6) PBr3 + Н20-+ HBr + Н3РО3 
7) PI3 -f- Н2О 4 

8) H2S Br 2 (бромная вода) -+ S + HBr 
9) H2S + I2 (иодная вода)-+ 
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Указать условия каждой реакции; сравнить эти условия. 
8. В склянке содержится смесь двух солей AgF и AgCI. Объяснить, 

как их можно разделить. 

9. Что получится при действии серной кислоты на криолит? 
Написать уравнение реакции. 

10. Составить уравнения реакций на открытие ионов с1-~ вr-, 1-. 
11. Закончить уравнения реакций, в которв1х отрицательные 

ионы Cl -, вr-, I - являются восстановителями: 

1) HCI + КС103 -+ Cl 2 

2) HBr -1- K 2Cr 20 7 -+ 
3) HI + H2S04 -+ 

конц. 

4) KI+KN02 +HCl-+NO 

12. Закончить уравнения реакций: 

1) HI + FeC13 -+ 
2) HI+Zn-+ 

13. Закончить уравнения реакций получения хлорной (белильной 
извести и ее взаимодействия с С02 и HCI: 

1) Са(ОН)2 + Cl2 -+Ca(OCI)2 +CaCI2 +H20 
OCI 

2) Са(ОН)2 + Cl2-+ Са( 
"-Cl 

3) CaCI(OCI) + СО2 -+ Cl20 + СаС03 
4) Ca(Cl)OCI -r HCI -+ С12 + CaCl2 

Указать условия выполнения и сущность реакций. 
14. Закончить уравнения цепных реакций*. 

1) СI2 +свет-+Сl +с1 2) Н2+02 -+ОН 
с1+ H2-+HCI он+ Н2-+ Н20+ н 
н+с12 -+с1 н+о2 -+он+о 
с1+н2 -+нс1-rн и т. д. о+н2 -+он+н и т. д. 

3) H2S03 + HI03 -+ H2S04 + HI 
HI + HI03 -+ I2 + Н2О 
H2S03 + I2-: ~ Н2О-+ H2S04 + HI 

Указать условия, сущность и значение этих реакций. 
15. Закончить уравнения реакций, в которых галогены (в соеди

нениях) проявляют окислительные свойства: 

1) **KI+Naoc1+н2s04 -+ З) **Na2s+нo1 
2) Na2S + NaOBr + H2S04 -+ 4) **H3As03+CaOCI2+ КОН-+ 
* Б. В. Н е к р а с о в. Курс общей химии. Госхимиз)!аТ, М., 1962, стр. 236; 

Н. Н. С е м е н о в. Усп. химии, 20, 6, 673, 1951. 

277 



16. Составить уравнение реакции получения k.Cl03. 
17. Как доказать, что в состав бертолетовой соли входит калий, 

хлор и кислород? 
18. Что получится при взаимодействии двуокиси хлора и едкого 

кали? Написать уравнение реакции. 
19. Как получить иодистоводородную и иодноватую кислоты, 

а также пятиокись иода, исходя из молекулярного иода? Составить 
уравнения соответствующих реакций. 

20. Закончить уравнения реакций получения хлорноватой, бром
новатой и иодноватой кислот: 

1) **I2 + HN03--?>- 3) **Br2 +с12 + Н20--?>- HCI 
конц. 

2) Nal03 H2S04 ---?>- 4) Ba(Br03) 2 + H2S04 --?>-
5) КС103 + H2S04 --?>-

21. Как получить иодноватую кислоту, исходя из двуокиси мар
ганца, соляной кислоты и иода? Написать уравнения реакций. 

22. Какой кислотой рациональнее действовать на иодид натрия 
для получения иодистого водорода? 

23. * * Каким образом KBr08 отличить от KI03 и KCl03? Соста-
" вить уравнения соответствующих реакции. 

24. Как изменяется сила кислоты и окислительные свойства 
в ряду кислот HOCI, HOBr, HOI? 

25. Почему фтор не может быть получен из его соединений хими· 
ческим путем? 

26. Составить уравнение реакции: 

F2 +КОН---?>-

Указать сущность ее. 
27. Объяснить, в чем заключается сущность процесса травления 

стекла? 
28. Каким образом можно сдвинуть равновесие реакции 

0 2 + 4HCI ~ 2С12 + 2Н2О 
слева направо и наоборот - справа налево? 

29. Как изменя1отся сила и окислительные свойства кислородных 
кислот хлора НОС!, HCI02 , НС108 , НС104? 

30. Написать структурные формулы кислородных кислот хлора. 

Марганец 

1. Составить уравнения реакций между С и Mn02, Al и Mn02• 

Указать условия и сущность реакций. 
2. Как марганец относится к воде, кислороду и кислотам (HCI, 

Н2~04, HN03)? Написать уравнения реакций. 
3. Составить уравнения реакций получения дигидроксида мар

ганца и окисления его кислородом воздуха. 
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4. * * Почему полученный в лабораторных условиях осадок MnS 
(телесного цвета) при стоянии на воздухе буреет? Написать уравне
ние реакции. 

5. Что получается при действии серной кислоты на Mn20 3, Mn02, 

MnC03 и J\\n(OH)2? Составить уравнения соответствующих реакций. 
6.** Закончить уравнения реакций окисления двухвалентного 

марганца в четырехвалентный: 

1) MnS04 + CaOCI2 + NaOH-+ Mn09 

2) MnCI2 + KOCI +КОН --)-
3) MnS04 + Н2О2 +КОН--)-
4) *Мп(NО3) 2 + [Ag(NH3) 2]0H Н2О-)о-

-)о- H2Mn03 + Ag + NH,N03 

7. Составить уравнение реакции окисления двухвалентного мар· 
ганца бромной водой в щелочном растворе. Вычислить э. д. с. галь· 
ванического элемента, в котором протекает эта реакция. 

8. Каким путем~ имея двуокись марганца, получить окись мар
ганца? Написать уравнения реакций. 

9. Закончить уравнения реакций окисления соединений двухва
лентного и четырехвалентного марганца в соединения шестивалент

ного марганца: 

1) **МпSО4 NaN03 + Na2C03 -)o-

2) Mn02 KN03 + Na2C03 -)о-

Указать условия и сущность реакций. 
10. Составить уравнение реакции окисления Мп02 в K2Mn04 

в щелочной среде (КОН) селитрой. 
I i. Осуществить переходы соединений марганца низшей валент

ности в высшие, составив уравнения соответствующих реакций по 
схеме**: 

* Данная реакция применяется для открытия ионов марганца при помощи 
аммиаката серебра по Тананаеву. 

*"* Я. И. Ми хайле н к о и Н. М. По кр о в с кий. Практические 
занятия, параллельные курсу общей и неорганической химии. МХТИ им. Д. И. 
Менделеева-. ч. 111, 1938, стр. 120. 
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12. Осуществить переходы соединений марганца высшей валент
ности в низшие, составив уравнения соответствующих реакций по 
схеме: 

13. Закончить уравнения реакций окисления К:2Мn04 хлором 
и белильной известью: 

1) K2Mn04 +Cl2 -+KMn04 

2) К2МпО4 + СаОС12 + H2S04 -+ 

14. Закончить уравнение реакции получения марганцовистой 
кислоты: 

K2Mn04 + H2S04 -+ 

Марганцовистая кислота весьма неустойчива, так как подвер
гается реакции самоокисления - самовосстановления: 

2H2Mn04 + Н2Мп04 -+ 2НМн04 + MnOz + 2Н2О 

15. Каким путем из MnCl2 получить K2Mn04 и КМn04? Написать 
u 

уравнения соответствующих реакции. 

16. Закончить уравнения реакций, в которых KMn04 , К2Мп04, 
Мп02 проявляют окислительные свойства: 

I) Na2S20 3 + КМп04 -1- КОН -+ К2Мп04 + Na2S40 6 
недостаток 

2) Na2S20 3 -+~ КМп04 +КОН-+ МпО2 + Na2S40 6 
избыток 

3) Н2О2 + KMn04 +КОН-+ К2МпО4 
4) KI + K2Mn04 + Н2О-+ Mri02 

5) Na2S03 + K'2Mn04 + Н2О-+ 
6) KI + Mn02 + H2S04 -+ MnS04 

Указать условия и сущность каждой реакции. 
I 7. Что образуется при взаимодействии буры с MnCl2? Написать 

уравнение реакции. 

18. П. М. Лукьянов показал, что манганат калия можно полу
чить электролизом расплавленного едкого кали, содержащего взвесь 

пиролюзита. Написать уравнение реакции. 
19. Имеется перманганат калия. Какие еще потребуются реак

тивы для получения K2Mn04, K2Mn08 , Mn02, MnCl2 и Мп? Соста· ... 
вить уравнения соответствующих реакции. 
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ЖеJiезо, :кобаJiьт, ни:кеJiь и Wiатиновые мeт3.JIJIЫ 

1. Составить уравнения реакций, происходящих в доменной 
печи при выплавке чугуна. Указать условия и сущность реакций. 

2. Как относится металлическое железо к воде, кислороду воз
духа и кислотам HCI, H2S04, H!'f03 разбавленным и концентриро
ванным? Написать уравнения соответствующих реакций. 

3. Какие растворы нужно взять для получения Fe(OH)2, FeC03 
и FeS? Что с ними происходит при стоянии на воздухе? Написать 
уравнения реакций. 

4. Закончить уравнения реакций, в которых соединения двух
валентного железа проявляют восстановительные свойства: 

1) FeS04 ·7H20+HN03 -+Fe(N03) 3 
конц. 

2) FeS04 • 7Н20 + Br 2 + H2S04 --+ 
3) (NH4) 2S04 • FeS04 • 6Н2О+ КМп04 + H2S04 -+ Fe2(S04) 3 

4) (NH4) 2S04 • FeS04 • 6Н20 + K2Cr20 7 + H2S04 --+ 

Б~ Закончить уравнения реакций на ион железа Fe2+: 

1) FeCI2 + K3[Fe(CN)6]-+ Fe3[Fe(CN)6 ] 2 + KCI 
турнбулева синь 

2) Fe(N03) 2 + NaOH--+ 

6. Закончить уравнения реакций на ион железа Fe3+: 

1) *FeCl3 + K4[Fe(CN)6 ]-+ 
2) FeCJ 3 + КОН--+ 

7. * * Каким образом, исходя из железистосинеродистого калия, 
получить железосинеродистый калий? Написать уравнение реакции. 

8. Закончить уравнения реакций, в которых трехвалентное же-
лезо является окислителем: 

1) Fe(CNS)3 + Na 2S20 3 --+ Na2S40 6 + Fe(CNS)2 + NaCNS 
2) Na2S03 +Fe2(S04) 3 +H20-+ 

9. Составить уравнение реакции гидролиза FeCl 3• 

1-0. Закончить уравнения реакций получения ферратов калия 
и бария (K2Fe04 , BaFe04): 

1) КОН+ FeCJ3 + Br 2 --+ K2Fe04 
раствор фиолетово

красного цвета 

2) K2Fe04 -1- BaCI2 -+ t BaFe04 
осадок фиолетово-

кр асного цвета 

3) Fe20 3 + KN03 КОН -+ KN02 

Указать условия и сущность каждой реакции. 
11. Как хлористое железо превратить в хлорное, и наоборот? Со-... 

ставить уравнения соответствующих реакции. 
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12.** Написать уравнения реакций получения гидрата закиси 
кобальта и его окисления кислородом воздуха. 

13. ** Что получается при действии на раствор Co(N03) 2 сначала 
небольшого количества, а затем избытка NH40H? Написать урав
нения реакций. 

14. Составить уравнения реакций образования ~сновного карбо
ната кобальта Со2(0Н) 2С03 и растворения его в H2S04• 

15. Как получается сульфид кобальта (CoS)? Составить уравне
ние реакции*. 

16. Характерной реакЦией на ион Со2+ является образование 
комплекса синего цвета I(2[Co(CSN)4] (или (NH4) 2[Co(CSN) 4]). Послед
ний получается, если к нескольким каплям концентрированного 
раствора Co(N03) 2 прибавить немного амилового спирта и эфира, 
а также несколько капель раствора KCNS (или NH4CNS). После 
взбалтывания жидкости слой амилового спирта окрашивается. в 
синий цвет. Написать .уравнение реакции между Co(N03) 2 и KCNS. 

17. Какой процесс происходит при нагревании кристаллов соли 
СоС12 • 6Н20? Написать уравнения реакций. 

18. Как получить Со(ОН)3? Какие свойства проявляет Со(ОН) 3 
в реакции с соляной кислотой? Составить уравнения соответству-
ющих реакций. , 

19. Закончить уравнение реакции получения гексанитрокобаль· 
тиата калия K3[Co(N02) 6 ], протекающей в несколько стадий**: 

1) CoCJ 2 + 2I(N02 -+ Co(N02) 2 

2) KN02 + НС2Н302 -+ HN02 + КС2Н302 
3) Co(N02)2 + HN02 + HN02 -+ Co(N02)3 + NO 
4) Co(N02) 3 KN02 -+ t Кз[Со(NО2)6 ] 

желтый осадок 

20. Какими двумя способами можно получить хлорид никеля, 
исходя из металлического никеля? Написать уравнения реакций. 

21. Составить уравнения реакций образования Ni(OH)2 и раст
ворения ее в HN03 . 

22. **Что образуется при окислении Ni(OH) 2 бромной водой и 
белильной известью? Написать уравнения соответствующих реак· 

... 
ци:и. 

23. Как получить комплексное соединение [Ni(NH3) 6.]S04? Напи
сать уравнение реакции. 

24. ** ·Для качественного открытия никеля пользуются реакти
вом Л.А. Чугаева - диметилглиоксимом С4Н8N202,который с солями 
никеля (в аммиачной среде) образует характерный розово~красный 

* Следует иметь в виду, что CoS (и NiS) при нагревании может взаимо}!ейство
вать со смесью HCI и Н202 («смесь I<омаровскоrо») с образованием хлористого 
кобальта, свободной серы и воды. 

** См. В. И. Сем и ш и н. Практикум по общей химии. Госхимиз)!ат, 
1967. 
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осадок димитилглиоксима никеля Ni(C4H7N20 2) 2 • Закончить уравне
ние реакции диметилглиоксима с гидроокисью никеля (11): 

C4H8N2 + Ni(OH)2 ~ Ni(C4H7N20 2) 2 

25. Как платиновые металлы - платина, рутений, родий, пал
ладий, осмий и иридий относятся к воде, кислороду, кислотам и 

щелочам? Написать уравнения возможных реакций. 
26. Платиновые металлы проявляют различную валентность 

(от единицы до восьми). Составить уравнения реакций образования 
соединений, в которых Pt,+ Ir+, Pt2+, Pt4+, Ru8+ и Os8+ обладают 
указанными валентностями. 

27. Составить уравнение реакции получения платинохлористо
водородной кислоты H2(PtC16]. 

28. Закончить уравнения реакций: 

1) H2[PtCI 6J KCJ ~ K2[PtCl6J 
2) H2 [PtCl6] + NH4Cl ~ (NH4) 2 [PtCl 6 ] 

29. Сульфат железа {ll) восстанавливает платину из H2(PtCl 6 ] 

в слабощелочном растворе (сода). Закончить уравнение реакции 

Fe2+ +со;-+ Н2О + [PtC18]
2

- ~ 

30. Составить уравнения реакций образования Rh2S3, Rh(OH)3, 

Os(OH) 4• 

31. Какой элемент был назван в честь России? Кем, где и когда 
он был открыт? Описать его химические свойства и составить урав-

" нения реакции, в которых он проявляет низшую и высшую валент-

ность. 

32. Написать уравнения реакций образования Pd(OH)2 , PdS, 
[Р d(NH3) 4 ]Cl2• 

33. Составить уравнение реакции окисления иодистого калия 
восьмивалентным осмием (восстанавливается до четырехвалентного 
осмия). 

34. Закончить уравнения реакций: 

1) RuC1 3 + H2S-+ 
2) K2Ru04 + HN03 ~ KN03 + Ru(OH) 4 Ru04 

35. Составить уравнения реакций получения lr 2S3 и K2(IrC1 6], 

исходя из Na2(IrCl 6 ]. 

Лантаноиды* 

Лантаноиды химически активны. Они разлагают воду с выделе~ 
нием водорода, окисляются ионами водорода обычных кислот, при 

" высоко и температуре реагируют со всеми типичными неметаллами. 

* Из элементов, относящихся к лантаноип.ам, рассматриваются только наиА 
более изученные. 



В семейство лантаноидов входят элементы, приведенные в табл. 31. 

Элемент 

8. Церий 
9. Празеодим 
О. Неодим 
1. Прометий 
2. Самарий 
3. Европий 
4. Гадолиний 

5 
5 
6 
6 
6 
6 
6 
6 
6 
6 
6 
6 
7 
7 

5. Тербий 
6. Диспрозий 
7. Гольмий 
8. Эрбий 
9. Тулий 
О. Иттербий 
1. Лютеций 

Символ 

Се 
Pr 
Nd 
Рт 
Sm 
Eu 
Gd 
ть 
Dy 
Но 
Er 
Tu 
УЬ 
Lu 

Лантаноиды 

Ионный 
Энергия 

ионизации 
Itадиус Ro -Rs+, s+, А. 98 

1,00 37,2 
1,00 37,5 
0,99 37,8 
0,98 38,2 
0,97 38,2 
0,96 38,8 
0,94 38,6 
0,92 39,4 
0,91 39,5 
0,89 40,0 
0,87 40,2 
0,86 40,3 
0,85 40,8 
0,84 4.1,О 

Таблиц а 31 

Стандартны~ 
злектродныи 

Валентность 
потенциал 

'R" -+ -gs+ • в 

-2,33 3 и 4 
-2,2 3, 4 (5) 
-2,246 3 
-2,2 а 
-2,2 а и 2 
-2,2 3 и 2 
-22 

' 
3 

-2,2 3 (4) 
-2,2 3 (4) 
-2,1 3 
-2,1 3 
-2,1 3 (2) 

-2, 1 3 и 2 
-2,1 э 

В скобках указана валентность, не вполне установленная или мало 
изученная. 

1. Закончить уравнения 

1) Се+Н20-+ 
2) Eu+H20-+ 

реакций: 

3) Lu+ H2S04 --+ 

4) тu+s-+ 
5) Ho+N2 -+ 

2. В металлическом виде лантаноиды получаются электролизом 
расплавленных хлористых солей. Какие реакции протекают у ка
тода и у анода при электролизе NdCl 8? 

3. Написать уравнения реакций получения Се203 и Се02 • 
4. Составить уравнения реакций образования гидроокисей пра

зеодима, неодима и евро пи я и взаимодействия йх с кислотами (HCI 
и H2S04). 

) 5. Составить уравнения реакций образования карбидов Се, Pr 
и Nd. 

6. Составить уравнения реакций образования солей Ce(N03) 8 и 
Се2(С204)3 , из которых первая применяется в производстве сеток 
для газокалильных и керосинокалильных ламп, вторая в медицине. 

7. Закончить уравнение реакции восстановления галогенида 

EuCiз водородом: Н + EuCI -+ 
2 3 

8. ** Двухвалецтные соединения Sm, Eu и УЬ (галогениды и 
сульфаты) являются сильuыми восстановителями. Составить урав~ 

" нения соответствующих реакции. 
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9. Составить уравнения реакций образования Nd2S3 и CeN. 
1 О. Как получить соль церия Ce(OH)2N03 • 3Н2О? 
11. Как получается и где прнменяется соль Ce(S04) 2? Составить 

уравнение реакции. 

12. Закончить уравнения реакций: 

1) Ce(N03) 3 +~NH40H -+ 

2) Се(ОН)з + 0 2 + Н2О-+ 

13. * * Четырехвалентный церий является сильным окислителем 
(заменяет KMn04 или K2Cr20 7). Закончить уравнения реакций, в 
которых Се4+ проявляет окислительные свойства: 

1) H20 2 +Ce(S04) 2 -+Ce2(S04) 3 

2) KI + СеО2 + HCI -+ 

14. Какой металл из семейства лантаноидов наиболее распро
странен в природе? 

15. Закончить уравнение реакции: 

Се(ОН)4 + HCI -+ 

16. Чем объясняются относительно близкие химические свойства 
лантаноидов? 

17. Составить уравнение реакции получения церата натрия. 
l8. Написать химические формулы следующих соединений: 

1) азотнокислого тербия; 2) хлористого лютеция; 3) сульфида дис
прозия; 4) окиси гадолиния; 5) двуокиси празеодима. 

Автииоиды 

В семейство актиноидов входят элементы, приведенные в табл.32. 
1. * ~ При прокаливании металлического урана на воздухе обра

зуется окись урана U30 8 (2U03 • U02), которая растворяется в силь
ных кислотах с образованием урановых и ураниловых солей. 

Закончить уравнения реакций: 

1) U30 8 + H2S04 -+ U02S04 

2) U30 8 + HCI + HN03 -+ U02CI2 

2. Двуокись урана растворяется в сильных кислотах. Закончить 
уравнения реакций: 

1) uо2 +нс1-+ 
2) U02 + H2S04 -+ 

3. **Урановые соли весьма нестойки и кислородом воздуха окис 
ляются, образуя ураниловые соли. Закончить уравнения реакций: 

1) UCI, + 0 2 + Н20 ~ U02Cl2 

2) U(S0,)2 +02 +H20-~ U02S04 
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Актиноиды 

Элемент Симво.11 
Ато1'lf1шй 

Валентности вес 

90. Торий Ti1 232, 038 3, 4 
91. Протактиний Ра ~231] 3, 4, 5 
92. Уран u 2 8, 03 3, 4, 5, 6 
93. Нептуний Np [237] 3, 4, 5r б 

94. Плутоний Pu [242] 3, 4, 5, 6 
95. Америций Am [243] (2), 3, ( 4), 

5, 6 
96. Кюрий Cm [247] 3 
97. Берклий Bk [247] 3, 4 
98. Калифорний Cf [249] 3 
99. Эйнштейний Es [254] 3 

100. Фермий Fm [253] 3 
101. Менделеевий Md [256] 3 
102. Нобелий No f256J (3) 
103. Лауренсий J..,r [257] (3) 

4. Закончить уравнение реакции: 
" 

U03 +HCI--+ 

в 

Та б .11 и ц а 32 

Примечание 

квадратнЬJх скобка 
указан атомный ве 

х 

с 

наиболее долгоживу 

щего радиоактивног о 

изотопа 

Америций известен в сос 
динениях, rдс он двух 

валентен. Такая вален 
тность для этого эле 

мента возможна благо 
даря наличию 

электронов в 

сем 

5/-сло 
и 

е 

оболочки подобно ев 
ропию, который спо 
собен образовать двух 
валентные соединени я 

ю благодаря присутстви 
семи электронов в 4/ 
слое оболочки 

5. Диуранат калия K2U20 7 может быть получен взаимодействием 
нитрата уранила U02(N0з) 2 со щелочью. Написать уравнение реак
ции. 

6. Если к полученному желтому осадку К.2U207 добавить кон
центрированного раствора (NH4) 2C03, то осадок растворяется вслед
ствие образования комплексного иона [U02(C03) 8] 4-. Составить 
уравнение реакции. 

7. Составить уравнение реакции получения сульфида уранила 
U02S (бурый цвет), исходя из нитрата уранила U02(N03) 2 и суль
фида аммония (NH4) 2S. 

8. Что получится при взаимодействии трехокиси урана U03 
с азотной кислотой, хлорида уранила U02C1 2 со щелочью? Написать 
уравнения соответствующих реакций. 

9. Закончить уравнение реакции получения бариевой соли ура
нилкарбоната: 

U02(N03) 2 + ВаС03 --+ Ba2[U02(C03) 3] 

1 О. При реакции U02(N08) 2 с Na2HP04 в числе проду1{тов обра
эу~тся желтовато-белый фосфат уранила U02HP04• Составить урав
нение реакции. 
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11. **Закончить уравнения реакций и назвать полученные про" 
дукты: 

1) :К4[Fe(CN)6 ] + U02Cl2-+ (U02) 2[Fe(CN)6 ] 

2) (U02) 2lFe(CN)6 ] +:КОН-+ K4[Fe(CN)6 ] :К2U2О7 

12. **Закончить уравнения реакций осаждения ураната аммония 
и растворения его в углекислом аммонии: 

1) U02CI2 NH40H ~ (NH4)2U20 7 

2) (NH4)2U20 7 + (NH4) 2C03 + Н2О-+ (NH4) 4[U02(C03) 3 ] 

13. При взаимодействии нитрата уранила U02(N03 ) 2 с карбо
натом натрия (Na2C03) в числе продуктов реакции получается оран· 
жево-желтый осадок натриевой соли карбоната уранила 
N a4[U02(C03) 3]. Составить уравнение реакции. 

14. Закончить уравнения реакций, в которых соединения урана 
являютGя восстановителями или окислителями: 

1) U(S04)2+ :КМnО4 + Н20-+ U02S04 + :КНSО4 +мпо2+ 
+H2S04 , 

2) Zn + U02CI2 + H2S04-+ U(S04)2 + ZnCI2 
15. Осуществить переходы урана в соединениях от низшей валент

ности в высЦJие и наоборот (от высшей валентности в низшие), соста· 
вив уравнения соответствующих реакций no схеме: 

на ртутном катоде 

16. Составить уравнение реакции восстановления двуокиси 
нептуния (до NpO) в токе водорода. 

17. Закончить уравнение реакции: 

H2 +NpF4 ~NpF3 
18. Написать формулу нитрата нептуния и сульфата плутонила. 
19. Назвать следующие соединения: 

1) Ра2О0 4) N р2О3 
2) H2U04 5) Pu02S04 
3) K2Np04 6) Cm2(S04) 3 

20. Составить уравнения реакций последовательного превраще-
+з +4 +n +в 

ния Np в Np, Np и Np. 
21. Осуществить переходы плутония в соединениях от низшей 

степени окисления в высшие и, наоборот, от высшей степени 
окисления в низшие. 
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22. Составить уравнения реакций последовательного окисления 
-1-2 +i н. +Б +о 

Ат в Ат, Ат, Ат и Ат. 
23. Составить уравнения реакций последовательного восста-

+о +s н. +з +2 
новления Ат в Ат, Ат, Ат и Ат. 

24. ОбЪяснить сущность, значение и условия протекания еле-
" ду1ощих ядерных реакции: 

1) 14N -1- 1 п-+ 11 В 4Не 7 l о б 2 

2) 7L. -1.. 2Н 1 -+- 24Н а 1 · 1 - 1 -+ /2 i 2 е 

3) 7Li -1- •не 1
n + 10В 3 1 2 -+Q'r б 

4) 94Мо + 2 Н 95Тс _J__ 
1 п 42 1 -+ 43 . 1 о 

5) 209Bi + 4Не-+ 211 At +21п РЭ 2 81> О 

22зрr ~ 
а/ 87 ~ 6) 221 Ас- 22з Асх 

в• T~221RdAc-/ 88 

•о а 

7) 27 Al + 4 Не-+ зор + 1 п 13 2 11> о 

+ 
зор-+ зosi --!.- е 
Н> 14 1 

8) ~ов + а -+ iзN -L i tz 
1) 7 1 () 

+ 
1 ~N-+ 1;с + е. 

25. Каким уравнением выражается взаимосвязь массы и энергии? 
26. Какие различают ... два основных типа ядерных превращений? 

1 

27. Энергия, выделяющаяся при ядерных реакциях, в миллионы 
раз больше энергии обыкновенных химических реакций, например: 

;Li + :н = 2;не + 400 ООО ООО ккал/моль 
+ 

4~Н = 2;не + 2е + 650 ООО ООО ккал/ моль. 

Указать сущность, значение и условия протекания вышеука
занных реакций. 

28. Закончить уравнение цепной реакции: 

~п+ 235u-+ 
о 92 

Объяснить сущность, значение и условия ее протекания. 
29. Какие вещества используются в качестве ядерного горючего? 
30. Известны два пути использования атомной энергии: 
1) взрывная реакция, т. е. мгновенное разложение 235U или 

239Рu-атомнаябомба; илисинтез гелия из тяжелых изотопов водорода 
2Н и 3Н, если использовать температуру и давление атомной бомбы; 

2) медленная цепная реакция, при которой 238U превращается в 
изотоп плутония 239Pu - атомный котел. 

Составить возможные уравнения реакций, протекающих при 
первом и втором пути использования атомной энергии. 

Указать при этом их сущность, значение и условия протекания. 
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ДоnОJiвительные (смешаввые) уцражвевия 

1. Какие реакции называются: 1) обратимыми; 2) необратимымп; 
3) цепными; 4) сопряженными. 

Привести примеры. 
2. Какой химический характер имеют гидроокиси: 1) цезия; 

2) бериллия; 3) лантана; 4) сурьмы; 5) бора; 6) рутения. 
3. Составить уравнения реакций получения окислов металлов 

и неметаллов всеми известными способами. Указать условия, сущ-
" ность и значение реакции. 

4. Составить уравнения реакций получения основных солей всеми 
известными вам способами. 

5. В свободном виде металлы могут быть получены следующими 
способами: 

1) электролизом водных растворов и расплавов солей; 
2) восстановлением при помощи углерода природных руд типа 

Э80а; 
3) обжигом природных руд типа ЭS и ЭS2; 
4) прокаливанием карбонатов типа ЭС08 ·Э(ОН)2 ; 
5) алюминотермией; 
6) восстановлением окислов металлов при помощи водорода. 
Составить по уравнению на каждый способ. Указать условия и· 

" сущность реакции. 

6. Составить уравнения реакций получения сульфидов метал
лов (CuS, SnS2, Sb2S8, BaS, Al2S8) одним из указанных ниже 
способов: 

1) действием на раствор соли сероводородом, су,JJ:ъфидом натрия 
или аммония: 

2) непосредственным взаимодействием металла с серой; 
3) действием углерода на сульфат. 
~rказать условия, сущность и значение каждой реакции. 
7. Указать все известные способы получения хлоридов, суль

фатов и нитратов. Составить уравнения соответствующих реакций. 
8. Перечислить общие способы получения водородистых соеди · 

пений азота, фосфора, мышьяка, сурьмы и висмута. Написать урав
нения соответствующих реакций. У казать условия, сущность и зна
чение реакций. 

9. Составить уравнения реакций получения галогенангидридов: 
PI3, ВС18, SOCI.i, S02CI2, AsC16 и растворения их в воде. 

10. Написать математическое выражение константы химического 
равновесия для следующих обратимых реакций: 

• 
1) N,+o,~2NO 4) H2 +12 ~2HI 
2) 2NO + 0 2 ~ 2N02 5) СаСО3 ~ СаО + СО2 
3) Н2 + CuO ~ Н20 + Cu 6) NaCI + KN03 .-;!' NaN03 + KCI 

7) СН8СООН+С2Н0ОН~СН8СООС2Н0 Н20 
Указать влияние температуры и давления. 
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11. Как доказать, что атомы свинца в РЬ208 имеют различную 
валентность? 

12. Молекуле азотноватистой кислоты H2N20 2 приписывают 
структурную формулу H-0-N=N-0-H. Ей соответствует сле
дующая электронная формула: 

•• +1 +1 " 

Н :O:N::N:O:H . . . . . " .. 
Степень окисления атомов азота равна + 1 . Азотноватистая 

кислота разлагается со взрывом: 

H2N20 2 = N20 -t- Н2О 
Составить уравнение реакции получения H 2N20 2 взаимодейст

вием гидроксиламина и азотистой кислоты. 
13. Надазотная кислота HN04 является перекисным соединением 

#о -1 -1 +1 -2 

Н-0-0-N или н :O:O:N::O 
~'() .... :б:" 

Составить уравнение реакции получения HN04 действием Н2О2 
на N20 6• 

14. Азотистой сере N4S4 придают строение 

:N-S-N: 
1 1 ~ 1 

:S S: 
1 1 1 

:N-S-N: 
• • •• • • 

Степень окисления N в азuтисruй сере -3. а серы +3. Составить 
уравнение реакции получения N4S4 взаимодействием жидкого ам
миака и серы. 

15. Пентасульфонитрид N2S1 образуется при осторожном нагре
вании азотистой серы. 

Структурная и электронная формула его следующая: 

s=N" =s s::N:S:N::·s i 

/ s .. ·S· .. ·S· .. 
S=N =S ·.: .. 

В молекуле N2S1 атомы азота имеют степень окисления -3, три 
атома серы имеют степень окисления +2 и 2 атома серы О. Состави'Гь 
уравнение реакции гидролиза N2S0 • 

16. Дисульфодинитрид N2S2 получается наряду с N2S6 при на
гревании N2S4 • Молекуле дисульфодинитрида N2S2 придают сле
дующее электронное строение: 

-1-2 -а t,_4 - в 

:S: :N:~::N: . . . . . . . . 
Написать уравнение реакции гидролиза N2S2• 
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17. Цианистоводородная или синильная кислота известна в 
двух таутомерных формах: 

H-C=N~H N=C 
нормальная форма изоформа 

+1 + 2 -3 ti -3 +2 
H:C:::N:, н:N :::С: 

При обычной температуре доминирует нормальная форма (ее содер
жание> 90%). Составить уравнения реакций получения синильной 
кислоты. 

18. Структурная и электронная формулы молекулы циана или 
дициана C2N 2 могут быть представлены в следующем виде: 

·N·"C·C···N· . . . . . .. . . 

Из последней формулы можно сделать вывод, что степень окисления 
азота в ~N2 равна -3, а углерода +3. Закончить уравнение реак
ции окисления циана кислородом воздуха (при горении): 

C2N2 +О~ -+С02 
19. Молекулы галогенцианов имеют следующие структурные 

и электронные формулы: 

Cl-C=N Br-C_ N I -C=N 
-1 +1 -1 +1 +1 -1 .. __..._ .. __..._ .. __..._ 

·CI· C···N· . . ... . :Br: C:::N: ; I · C···N· . . . . . . . .. 
Закончить уравнения реакций получения галогенцианов: 

1) NaCN + Cl 2 -+- CNCl 
2) NaCN + Br2 -+- NaBr 
3) NaCN + 12 .-+-CNI 
4) KCN + H2S04 + Br2 -t- Cl2 .-+-CNBr + KCI + HCI + K 2S04 

5) KCN + 12 + Cl 2 -+- ICN + KCI 

20. Структурная и электронная формулы цианамида H2CN 2 
следующие: 

-:-~ +4 -3 

H·N·C·"N· " . .. . . 
н 

Закончить уравнение реакuии гидролиза цианамида кальция: 

CaCN2 + Н2О-+ 

21. Для циановой кислоты известны две таутомерные формы: 
H-N=C=O~H-O-C-N 

H·N···C·o· .. -+- н:о· ·C···N· . ... . . ~ . " ..... . . . . . 
циановая 

кислота 

изоциановая 

кислота 
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Электроотрицательности элементов, входящих в состав кислот, по 
их величине располагаются следующим образом: 

эо>эN>эс>эн 

Следовательно, степень окисления элементов в кислотах будет 
+1 -3 +1 -2 

Н, N, С и О 

Написать уравнение реакции гидролиза циановой кислоты. 
22. По своему составу изомером циановой и изоциановой кислот 

является гремучая кислота HONC, имеющая следующие структур
ную и электронную формулы: 

+t -2 -1 +:J 

H-0-N=O, н·о·. ·N···C· . . ... -

Составить уравнение реакции разло1кения гремучей ртути Hg(ONC)2• 

23. Структурная и электронная формулы роданистой кислоты: 
+1 -2 +4 -3 

H·s· ··с··· N· . . .. . . 
Закончить уравнение реакции растворения галогенида серебра 

AgBr + NH4SCN-+ NH4Ag(SCN)2 

24. Структурная и электронная 
(SCN)2 приведены ниже: 

N = C-S~S-- С= N , 

формулы молекулы родана 

-:{ +~ f 1 41 -:t 

·N·"c·s· · · s· ··c·"N· . .. . . . . . .. . . . . . 
Закончить уравнение реакции окисления роданистого серебра 
бромом: 

AgSCN + Br2 -+ (SCN)2 



Часть V 

РЕ'ШЕНИЯ ЗАДАЧ НА СОСТАВЛЕНИЕ УРАВНЕНИЙ 

1. РЕАRЦИИ ОБМЕНА В РАСТВОР АХ ЗJIЕКТРОЛИТОВ 

Реакции с образованием rазов 

1. 1) Сернистое железо реагирует с соляной кислотой по уравне
нию: 

FeS + 2НС1 ~ tЦs + FeCl2 + Q 
или ----FeS + 2н+ + 2с1-~ tH2s + Fe2+ + 2с1- + Q 

Данная реакция требует таких условий, при которых процесс 
образования сероводорода и его удаления шел бы как можно полнее. 
Для этого сульфид железа следует брать в как можно более измель· 
ченном виде, а соляную кисл.ату концентрированную. Так как эта 
реакция экзотерми.ческая, то процесс протекает при обыкновенных 
условиях, быстрый отвод из сферы реакции H2S ускоряет его. 

Если процесс вести в замкнутом сосуде, то равновесие реакции 
будет сдвигаться, согласно принципу Ле-Шателье. 

Сущность процесса (ведущая реакция) заключается в образова
нии сероводорода, который, удаляясь из сферы реакции, нарушает 
равновесие, сдвигая его слева направо. 

В лабораторной практике данная реакция широко применяется 
для получения сероводорода. 

Следует заметить, что хотя в рассмотренной реакции FeS на· 
ходится в твердом состоянии и весьма малорастворим в воде, все же 

некоторое количество его находится в растворе в виде ионов; ионы 

s2- с ионами водорода н+ образуют сероводород, уходящий из сферы 
реакции. 

Реакции с образованием и раствореявем осадков 

6. Образование осадков. Руководствуясь произведением раство
римости. делаем заключение, что осадок труднорастворимого элек

тролита может образоваться при условии, если в результате реак· 
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ции произведение концентраций ионов данного электролита пре
высит величину его произведения растворимости (при данной тем
пературе). Это осаждение будет продолжаться до тех пор, пока 
ионное произведение, уменьшаясь в ходе реакции, не сделается 

равным величине ПР осадка. Когда это произойдет, то между рас· 
твором и осадком установится равновесие. Так, например, если мы 
желаем добиться более полного осаждения ионов Sr2+ в виде SrS04 
или ионов Mg2+ в виде Mg(OH)2, то для этого нужно действовать из
бытком осаждающих реактивов, т. е. в первом случае Na2S04 , а во 
втором NaOH или КОН. Однако следует отметить, что слишком 
большой избыток реактива иногда может вызвать растворение 
осадка. Это происходит вследствие образования комплексных и 
.кислых солей, амфотерности,получающихся гидратов окисей и т. д. 

На полноту осаждения влияет также степень диссоциации при
бавляемого реактива. Например, в случае замены сильной щелочи 
(NaOH или КОН) при осаждении (Mg2+ или Fe3+) гидроокисью 
(NH40H) осаждение будет менее полным, так как NH40H дает зна
чительно меньше ионов он-. 

Если концентрацию ионов он- в растворе NH40H уменьшить 
прибавлением, например соли NH4CI, то в растворе ионное произ
ведение [Mg2+] [ОН-]2 уменьшится. 

Влияние растворимости на направление ионных реакций вы
ступает особенно отчетливо, когда какой-либо ион может образовать 
с находящимися в растворе ионами (противоположного знака) не 
одно, а два или более труднорастворимых соединений. Опыт пока· 
зывает, что в этом случае в первую очередь образуется то вещество, 
которое наименее растворимо. Так, например, если слить вместе 
растворы NaCI и Na2Cr04 и на смесь подействовать раствором AgN03, 

то получим: 

NaCl + AgN08 = iAgCI + NaN03 

Na2Cr04 + 2AgN03 = +Ag2Cr04 + 2NaN03 

Хлорид серебра и хромат серебра малорастворимы в воде: раство
римость AgCI ~ 0,00001 моль/л, Ag2Cr04 ~ 0,000075 моль!л, т. е. 
растворимость первой соли в 7,5 раза меньше второй. 

Преимущественное протекание той или иной реакции легко мо· 
жет быть установлено опытным путем: хлорид серебра - осадок 
белого цвета, хромат серебра - темно"красного. При приливании 
AgN03 к растворам NaCI и Na2Cr04 образуется вначале белый 
осадок AgCl. После того как все ионы с1- окажутся осажденными, 
начинает выпадать в осадок Ag2Cr04 (красного цвета). В данном 
случае при медленном повышении концентрации Ag+ в первый мо
мент, когда произведение растворимости ни одного из веществ не 

достигнуто, осадка не образуется. Когда же ПР AgCI станет равным 
1,56 · l0-10, количество прибавляемых ионов Ag+ идет на образова
ние осадка AgCI. После того как все ионы ci- будут осаждены, при
бавление AgN03 настолько увеличит концентрацию ионов Ag+, что 
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будет достигнуто произведение растворимости Ag2Cr04, а затем и 
образование осадка Ag2Cr04 • 

Растворение осадков. Если в растворе произведение концентра
ции свободных ионов по той или иной причине станет меньше про
изведения растворимости, то это вызовет растворение осадка. 

Для растворения какого-либо практически нерастворимого в 
воде вещества нужно взять такой реактив, один из ионов которого 
давал бы малодиссоциирующее соединение с одним из ионов труд-
норастворимого электролита. ' 

Допустим, что нам необходимо осадок гидроокиси магния 
Mg(OH)2 растворить в насыщенном растворе другого вещества. 
Между осадком и насыщенным водным раствором существует рав-

новесие: Mg (ОН)2 ~ Mg2+ + 2он-
осадок раствор 

ионное произведение [Mg2+] [ОН -]2 = ПРмg(ОН)z = 5,5·10-12. 
Что произойдет, если мы прибавим в этот раствор небольшое 

количество какой-либо кислоты? Ионы водорода кислоты, образую
щиеся при ее диссоциации, встречаясь в растворе с ионами он
основания, образуют почти недиссоциированные молекулы Н20 
и делают тем самым ионное произведение [Mg2+] [ОН-] 2 меньшим 
величины ПРмg(ОН)z. В силу этого раствор станет ненасыщенным 
относительно гидроокиси магния и начнет растворять соприкасаю

щийся с ним осадок. Растворение будет продолжаться до тех пор, 
пока ионное произведение [Mg2+] ·[ОН ]2 не станет снова равным 
величине ПРмg(ОН),, вслед за чем установится равновесие. При 
прибавлении кислоты (например, HCI) равновесие 

Mg (ОН)2~ Mg2+ + 2он- + 2н+ + 2с1- ~ Н2О + Mg2+ + 2Cl -

все время будет смещаться слева направо, пока весь осадок не рас· 
творится. 

Аналогично взаимодействуют с кислотами и другие труднорас
творимые основания: 

Zn (ОН)2 ~ Zn2t + 2oн
F e (OH)3~Fe3+ +ЗОН 

2Н+ + S02- ~2Н О + Zn2+ + so~-, 4 ~ 2 4 

+ зн+ зс1-~ зн20 + Fe3+ + зс1-

Из рассмотренных примеров видно, что практически нераство
римые в воде основания взаимодействуют с кислотами потому, 
что во всех этих случаях происходит уменьшение концентра

ции ионов он- вследствие соединения их с ионами н+ (кислоты) 
и образования почти недиссоциированных молекул Н20. 

Некоторые основания взаимодействуют не только с кис.Лотами, 
но и с солями аммония, например: 

Mn (ОН)2 ~ Mn2+ + 2он- + 2NH"+ +2с1-~ 2NI-140H+Mn2r +2cr~ 
' Образующ~яся здесь гидроокись NH40H диссоциирует значи-

тельно сильнее, чем Н20, поэтому в данном случае не происходит 

295 



такого сильного понижения концентрации ионов он- в растворе, 
как при добавлении кислоты. 

С со;~ями аммония взаимодействуют только более растворимые 
основания. Такие труднорастворимые основания, как Fe(OH)3 , 

Cr(OH) 3 , Al(OH}3 и др., с ними не взаимодействуют. 
Труднорастворимые в воде кислоты (Н+) взаимодействуют со 

щелочами (ОН-) с образованием молекул Н20 и соответствующих 
u 

со.леи. 

Труднорастворимые соли слабых кислот взаимодействуют с кис
потами благодаря тому, что ионы н+ кислоты с анионами соли 
образуют слабодиссоциированные молекулы (соответствующей сла
бой киспоты): 

1 

СаС2О4 ~Са2+ + С2О~- + 2н+ + 2с1- ~Н2С2О4 + Са2+ + 2с1-
КНС,Н4Оа ~к++ НС,Н4Об + н+ + с1- ~ Н2С4Н,О, +к++ с1-

Осадки кислых солей, например КНС4Н406 , взаимодействуют 
и со щелочами вследствие того, что соль частично диссоциирует: 

КНС4Н,о, ~к+ + нс,н,о;- ~ н+ + с,н,о~-

При действии на такой осадок щелочью, в сферу реакции вво
дятся ионы он-, которые с ионами н+ образуют молекулы воды: 

кнс,н,оа ~к+ + НС4Н40;- ~ н+ + с,н,о:- + 
+ к+ + он-~ Н2О + 2к+ + С4Н4Оi-

Взаимодействие сульфидов с кислотами различно. Так, напри
мер, Mn5 вэаимодействует с уксусной кислотой; Zn5 - с соляной; 
Cu5 не взаимодействует не только с уксусной, но и практически 
с соляной, однако взаимодействует с азотной кислотой; Hg5 взаимо
действует только с царской водкой. Это зависит от величины кон
станты произведения растворимост~ того или иного сульфида и от 
концентрации ионов 52-. 

R случае, если константа произведения растворимости сульфида 
ПPkts * является сравнительно большой величиной, как, например, 
ПРмns = 5,6 · I0-16, то произведение концентрации ионов Ckt · Cs 
остается меньше констант;ы произведения растворимости ПPkts, и 
поэтому взаимодействие сульфида с кислотой протекает до конца, 
например: 

Mn5 ~ Mn2+ + 52- + 2н+ + 2с1- ~ н2s + Mn2+ + 2с1-

Наоборот, если константа произведения растворимости сульфида 
весьма мала (например, ПРнgs = 4,0 · l0-53), то произведение кон
центраций свободных ионов (Ckt · Cs) в с~мом начале взаимодей
ствия перестает быть меньше константы произведения растворимо" 

• Г1е kt означает пюбой катион, s - анион серово1оро.цной :киспоты. 



сти, вследствие чего такие сульфиды практически не взаимодейст
вуют с HCI. Так, например, в реакциях ___ "'=-__,, 

FeS + 2н+ ~ H2S + Fe2+ 
CuS + 2н+ ~ H2S + Cu2+ 

слабо диссоциированным веществом является сероводород. Однако 
в первой реакции равновесие практически сдвинуто вправо, во вто
рой - влево. Это объясняется тем, что ионы,s2- в H2S связаны пол" 
нее, чем в FeS; что же касается CuS, то она в несколько раз менее 
растворима, чем FeS, и у нее ионы s 2- связаны еще более полно, чем 
в сероводороде. 

Нередко причиной растворения осадков является образование 
" комплексных соединении, например: 

AgCI + 2NH3 = [Ag (NH3) 2 Cl] 

Очень часто растворение осадков связано также с течением 
окислительно-восстановительных проµессов. Так, наприм~р, сер
нистые соединения (CuS, Bi2S3 , CoS, NiS и др.), не растворимые в 
кислотах, не являющихся окислителями, растворяются при нагре" 

вании в HN03 и в других сильных окислителях. 
Рассмотрим несколько примеров *. 
П р и м е р 1. Чему равна растворимость AgCl (мг/л), если произведение 

растворимости ПР AgCI равно 1,56 • 10-10? 
Р е щ е н и е. В растворе хлорид серебра диссоциирует полностью по схеме: 

AgCl :;::: Ag+ + с1-. Каждая молекула AgCl в растворе дает один ион Ag+ и один 
ион с1-. Следовательно, концентрация ионов Ag+ равна концентрации ионов с1-, 
т. е. [Ag+] = [cl-]. 

Если молекулярную концентрацию обозначим qерез Х, то на основании урав
нения диссоциации концентрация ионов [Ag+] и [Cl-] равна обще~ концентрации 
AgCl, выраженной в молях: [Ag+] = Х; [Cl-] = Х. Подставив концентрацию 
ионов, выраженную через Х, в уравнение [Ag+] [cl-] = 1,56 .10-10, получим: 

х. х = I,56. io-10; х2 = 1,56. io-10 или х = Jf I,56. io-10 = 1,25. 10-0• 

Следовательно, растворимость равняется 1,25 · 10-11 моль/л. Молекулярный 
вес AgCl = 143,34 г, поэтому растворимость в граммах на литр раствора равна: 
1,25.10-11 ·143,34 = 179,2 • I0-11 г ~ 1,79 · I0-3 г/л, или 1,79 мл/л. 

П р и м е р 2. Вычислить произведение растворимости углекислого магния, 
если 1 л насыщенного раствора содержит 0,27 г соли. 

Ре щ е ни е. Определим прежде всего молярную концентрацию насыщен
ного раствора МgСО8. Грамм-молекулярный вес MgC08 = 84,33, поэтому моляр
ная растворимость соли будет равна: 

8°4~J3 = 0,0032 мf л, или 3,2. ~о-в м/л. 

Будем считать, что углекислый магний диссоциирует полностью по схеме: 

МgСОз:;::: Mg2+ +со~-
Следовательно, при электролитической диссоциации кажJ:!ая грамм-молекула 

».ает при растворении по 1 грамм-иону Mg2+ и COi-

* 3. Е. Голь б р а й х. Сборник задач и упражнений по химии. Изд-во 
«BJ.;llCUJЗЯ WКОЛ8»1 М., 1968. 
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Поэтому концентрация ионов Mg2+ равна [Mg2+] = 3,2 · l0-3 е-ионJл, кон· 
центрация ионов COi- равна [СО~-] = 3,2 · I0-3 г-ион/л, 

ПРмgСОз = [Mg2+] [COJ-J: 

По,i!ставляя в приведенное уравнение концентрации ионов, получим 
ПРм со = 3 2 .10-3 ·3 2 .10-3 10,24 «10-6 ~ 1 · l0-5 • 

g 3 ' ' 

П р и м е р 3. Выяснить, получится ли осадок CaS04 при взаимодействии 
равных объемов 0,02 и. раствора СаС12 и 0,4 н. раствора Na2S04 • Произвеление 
растворимости CaS04 равно 6,0 · 10-5• 

Решение. При вычислении в формулу произведения растворимости не
обходимо подставлять концентрации реагирующих ионов, выраженные в г-ион/л. 
Поэтому вначале определим молярность растворов СаС12 и Na2S0,1: 

с - 0,02 - о о 1 / с - 0,4 - ? СаС12- 2 ~ ' моль л, Na2S04 - 2 - О, ... моль/л. 

После смешения растворов увеличится объем смеси в 2 раза, а следовательно, 
в 2 раза станут меньше концентрации ионов. Вычислим концентрации ионов 
Са 2+ и SO~- в растворе после смешения: 

[Са2+] = 0,01·0,5 = 0,005 г · ион/л, 
[SO~-] = 0,2 · 0,5 = 0,1 г · ион/л. 

Откуда произведение концентраций этих ионов 

[Са2+] [SO~-] = 0,005. 0,1=5 · 10-4. 

Таким образом, в полученном растворе после смешения растворов произве-
11ение концентраций ионов Са2+ и SO~- больше величины произведения раствори4 

мости CaS04 (5 · 10-4 > 6,0 · 10-5), поэтому осадок образуется. 

Реакции с образованием слабых электролитов 

8. 1) Ортофосфорная кислота реагирует с гидроокисью кальция 
по уравнению: 

2Н3РО 4 + ЗСа (ОН)2 = 6Н2О + Са3 (Р04)2 
6Н+ + 2РО~- + 3Са2+ +бон-= 6Н2О + Саз (РО4)2 

Для протекания реакции в точном соответствии с уравнением 
вещества берутся в эквивалентных количествах. 

Если вещества взяты не в эквивалентных количествах (избыток 
Н3Р04), вместо нормальной соли получится кислая соль: 

2Н 3РО4 +Са (ОН) 2 = 2Н20 +Са (Н2Р04) 2 

Сущность данной реакции заключается в образовании слабодис· 
социированного вещества - воды: 

н++он-= н20 

Это уравнение выражает общий процесс нейтрализации и пока
зывает, что во всех случаях, когда ионы Н+ встречаются с ионами 
он-, они образуют почти недиссоциированные молекулы воды. 
В результате реакции исчезают как кислотные (Н+), так и основные 
(ОН-) свойства, и полученный раствор становится нейтральным. 
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Если в реакции нейтрализации оба действующих вещества -· 
сильные электролиты, то всегда образуется слабодиссоциированное 
вещество (вода) и соль - сильный электролит. Поэтому равновесие 
в вышерассмотренной реакции сдвинуто практически нацело слева 
направо. 

Процесс. распада воды на ионы идет с поглощением тепла, а об
разование воды из ионов н+ и он- происходит с выделением тепла. 
Опыт подтверждает, что количество тепла, выделяющегося при ней
трализации сильных кислот сильными основаниями, всегда прак

тически одно и то же и равно теплоте образования воды (из ионов 
н+ и он-), т. е. 13,7 ккал на каждую грамм-молекулу. Это объясня
ется тем, что сильные электролиты в разбавленных растворах почти 
нацело диссоциированы, а поэтому суммарный тепловой эффект 
реакции обусловлен образованием практически недиссоциированных 
молекул воды. 

Реакции нейтрализации имеют большое значение как в технике, 
так и в лабораторной практике. Так, например, при нейтрализации 
фосфорной кислоты гидроокисью кальция могут быть, в зависимости 
от условий проведения реакции, получены три соли: Са(Н2Р04)2 , 
СаНРО4 , Са3(РО4)2 , которые применяются как фосфорные удобрения 
(последняя только на кислых почвах - почему?). 

Реакции с образовавием комПJiексных ионов 

21. 1) Роданистый кобальт Co(CNS)2 с роданистым аммонием 
NH4CNS реагирует по уравнению: 

Со (CNS)2 2NH4CNS ~ (NH 4) 2 [Со (CNS)4] 

Со2+ + 2CNS- + 2NHf + 2CNS-~ 2NHt [Со (СNS)4] 2-

Ввиду того, что эта реакция обратима и комплекс [Co(CNS)4J2 -

нe очень устойчив, необходимо уменьшить его диссоциацию на ионы 
введением избытка концентрированного раствора NH4CNS. 

Сущность данной реакции заключается в образовании из находя
щихся в растворе ионов Со2+ и CNS- комплексного иона [Co(CNS)4 ] 2 : 

Со2+ + 4CNS-+: [Со (CNS)4] 2-

Ha образовании роданистого комплекса кобальта основан в ана
литической химии метод открытия двухвалентного иона кобальта. 

П р и м е ч а н и е. Характерное для комплекса [Co(CNS)4}2- синее окраши" 
вание хорошо видно, если комплекс находится в органическом растворителе, 

поэтому к раствору [Co(CNS)2 + NH4CNS] добавляют небольшое количество ами
лового спирта (или смесь равных частей амилового спирта с этиловым эфиром) 
и затем всю смесь взбалтывают; амиловый спирт извлекает комплексное соедине· 
ние кобальта из раствора, и вследствие этого сам раствор обесцвечивается, а слой 
амилового спирта окрашивается в красивый синий цвет. При подкислении раст· 
вора концентрированной со.hяной кислотой (при взбалтывании) посинение верх
него слоя увеличивается всле)!ствие образования (частично) кислоты H2[Co(CNS)4], 
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которая в нем лучше раствор нм а, чем ее соль. Большое разбавление раствора водой 
обусловливает исчезновение (при встряхнванни) синей окраски вслеп.ствне ГНJ!· 
ролнза полученного комплекса. 

11. ОКИСЛИТЕЛЫIО-ВОССТАВОВИТЕJIЬВЫЕ РЕАКЦИИ 

Качественная характеристика 
u 

окимвтельво-восставовительвых реакции 

5. 21) Окисление хлорида хрома бромом в щелочной среде 
протекает по уравнению: 

2CrC18 + ЗВr2 + 16KOH~2K2Cr04 + бКВr + 6КС1+8Н2О 

Данная реакция может происходить как «мокрым» путем (т. е. 
в растворе), так и сухим (сплавлением твердых веществ). 

Окисление хрома в щелочной среде происходит легче, чем в 
кислой. Рассматриваемая реакция подчиняется принципу Ле-Ша
телье и закону действия масс. 

Сущность реакции заключается в том, что ион Cr3+ под влиянием 
окислителя Br2 отдает три электрона и переходит в шестивалентный 
Cr6+. Но Cr6+ не может существовать самостоятельно, поэтому он 
присоединяет к себе четыре кислорода (02-) и превращается в анион 
cro1-: 

Сr8+-Зе ~cro:- (реакция окисления) 

МолекуJiа Br 2 , являясь окислителем, принимает два электрона 
и переходит в ионы брома 2Br-: 

Br 2 + 2е- ~ 2вr- (реакция восстановления) 

Уравнение реакции с подбором коэффициентов и перемещением 
электронов можно выразить следующим образом: 

2CrC13 + ЗВr2 + 161\ОН = 2K2Cr04 + 61\Br + 61\Cl + 8Н2О 
3 2 

Рассмотренная реакция (как и другие) окисления иона трехва
лентного хрома в анион Croi- особенно важна, так как она служит 
характерной качественной реакцией для обнаружения хрома. 

Раствор солей трехвалентного хрома Cr3+ окрашен в зеленый 
цвет (или сине-фиолетовый), тогда как растворы солей хромовой 
кислоты, содержащие ион crof-' окрашены в желтый цвет, растворы 
солей двухромовой кислоты, содержащие ион Cr20; - в оранжево-

" красныи. 

5. 100) Окисление нитрата марганца Мп(N03)2 персульфатом 
аммония (NH4) 2S20 8 в нейтральной среде (Н20) протекает по урав
нению: 

2Mn (N08) 2 + 5 (NH4) 2 S20 8 + 8Н2О = 

= 2НМп04 + 5 (NH4) 2S04 + 5H2S04 + 4HN03 
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Данная реакция протекает по такому уравнению только в при
сутствии небольшого количества AgN08 как катализатор а. В от· 
сутствие же AgN08 окисление Mn2+ доходит только до Mn02 и фиоле· 
тового окрашивания не наблюдается. Реакция протекает в кислой 
среде (H2S04) при нагревании и небольшом количестве раствора 
Mn(N03) 2, так как в случае избытка последнего он начнет окисляться 
в четырехвалентный Mn4+ за счет образующегося в результатt> 
реакции аниона MnO;: . 

Сущность реакции заключается в перемещении электронов: Mn2+ 
(в молекуле Mn(N03) 2 является восстановителем, отдает пять элек
тронов и переходит в MnOi (фиолетовый цвет): 

Mn2+ - 5е- ~ МпО7 (реакция окисления) 

В молекуле (NH4)2S20 8: 

NH4-0"
5
/o 

[02]/ ~ 
"-/о 

NH4-o/5~o 
[02 ] 2- является окислителем; он принимает два электрона: 

[S20 8 ] 2- + 2е- ~ 2so:- (реакция восстановления). 

Уравнение реакции с коэффициентами можно выразить так: 

2Mn (N03) 2 + 5 (NH4)2 [520 8] + 8Н2О = 
s 2 

:t:2HMn04 + 5 (NH4)2S04 + 5H2S04 4HN03 

Эта реакция имеет большое значение в аналитической химии для 
открытия иона Mn2+, который из бесцветного превращается в крас
но-фиолетовый MnOi . 

КоJiичествеиная :хара:ктеристика 

О:КИСJIИТСJIЬВО-ВОССТаВОВИТеJIЬ:ПЬIХ реакций 

29. При работе гальванического элемента, составленного из цинка 
и свинца, погруженных соответственно в растворы их солей Zn(N08) 2 
и Pb(N03) 2, у электродов происходят следующие процессы: 

на катоде Zп - 2е- ~ Zn2+ (окисление) 

на аноде РЬ2 +- + 2е- ~ РЬ (восстановление) 
В целом в цепи происходит следующая окислительно-восстано~ 

вительная реакция: 
Zn + Рь2+ ~ Zn2+ + РЬ 

или 
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Э. д. с. данного гальванического элемента равна разности элек" 
тродных потенциалов окислителя и восстановителя: 

Е = Е о рь2+ 1 РЬ - Ео Zn 1 zns+ = О, 13 - (-О, 76) = О,89в. 
Следовательно, данная реакция возможна, так как ее э. д. с. 

является величиной положительной. Конечно, при других концен
трациях растворов Zn(N03) 2 и Pb(N03) 2 величина э. д. с. будет иной. 

111. 'УПРАЖНЕНИЯ ПО СОСТАВЛЕНИЮ ХИМИЧЕСКИХ УРАВНЕНИй 

Водород, кислород, перекись водорода 

3. 1) 3Fe+4H20 = 4H2+Fe30 4+35,6 ккал. 
Реакция Fe с Н20 протекает по указанному уравнению при 

действии паров воды на раскаленное железо. Реакция протекает 
с выделением тепла, поэтому в соответствии с принципом Ле-Шателье 
понижение температуры должно сдвигать равновесие в сторону 

образования большего количества водорода, и наоборот- повыше
ние температуры будет сдвигать равновесие справа налево. Однако 

u 

если вести процесс при низких температурах, то вследствие малои 

скорости реакции равновесие устанаВ31ивается очень медленно, и 

поэтому выход водорода в единицу времени будет весьма небольшой. 
На практике эту реакцию ведут при температуре 700°. 
Константа равновесия для данной "реакции будет иметь следую-

щий вид: [Н2]4 
К= [Н20)4 . 

Константа равновесия показывает, что равновесие реакции мо
жет быть нарушено только путем увеличения или уменьшения кон
центрации водорода или водяного пара. Количества Fe и Fe30 4 
(твердые вещества) не оказывают влияния на состояние равновесия. 

Сущность реакции заключается в перемещении электронов: 
железо отдает электроны и переходит в положительные ионы 

ЗFе - ве- ~ Fe24 
• 2Fe3+ (окисляется); ионы водорода в молекуле 

" воды проявляют окислительные своиства, принимают электроны 

8Н+ + &- :::::: 4Н2 (восстанавливаются). 
В промышленности на рассмотренной реакции основан железо

паровой метод получения водорода. 

Щелочш.1е метаJIJ1Ь1 

7. Если к раствору соли .КСI прибавить раствор винной кислоты 
Н2С4Н406 (или ее соли NaHC4H40 6), то образуется белый кристал~ 
лический осадок кислого виннокислого калия (гидротартратt!) 
КНС4Н4Ов: 
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Этот осадок растворим в холодной воде, хорошо растворим в горя
чей воде, а также в сильных кислотах и щелочах. 

Указанными свойствами определяются и необходимые условия 
для проведения реакции в желательном для нас направлении (по
лучение осадка). Осадок КНС4Н406 растворим даже в холодной воде, 
поэтому для осуществления реакции необходимо, чтобы раствор 
был достаточно концентрированным; так как растворение проходит 
в горячей воде лучше, чем в холодной, то реакцию нужно вести на 
холоду. Поскольку осадок растворим в минеральных кислотах и 
щелочах, среда должна быть нейтральной. 

В правой части приведенного нами уравнения образуется соля
ная кислота, которая мешает реакции, делая ее обратимой. Что
бы избежать этого, в реакцию вводят раствор NaC2H30 2, вслед~ 
ствие чего сильная кислота (HCl) замещается слабой (НСН3СОО), 
которая не растворяет осадка: 

NaC2H30 2 + HCl = НС2Н302 + NaCl 

Общее уравнение реакции, с учетом первого и второго уравне" 
ний, можно представить следующим образом: 

KCl + Н2С4Н406 + NaC2H30~ = t КНС4Н406 + NaCl + НС2Н3О2 
Сущность данной реакции заключается в образовании осадка 

КНС4Н406 из находящихся в растворе ионов: 

KCl~K+ + с1-
Н2С4Н406 ~ Н+ + НС4Н40;
К++ НС4Н40б = t КНС4Н4О0 

По выпадению этого осадка в аналитической химии судят о при" 
сутствии калия в растворе. 

Сера, селен, TeJlJiyp, полоний 

15. 5) Реакция окисления железного колчедана (пирита) кисло· 
родом может быть выражена следующим суммарН'ым уравнением: 

4FeS2 + 1102 ~ 8S02 + 2Fe20 3 + Q (815,2 ккал) 

Реакция экзотермическая, поэтому количество выделяющегося 
тепла вполне достаточно для сжигания колчедана без подвода тепла 
извне. 

Хорошим условием протекания данной реакции является при· 
менение колчедана более мелкого помола и непрерывный приток 
воздуха с повышенным процентом кислорода. 

Константа равновесия будет иметь следующий вид: 

К - tS02ls К - [О2р1 
- ro2]11 или - [S02]s 
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Твердые вещества FeS2 и Fe20 3 реагируют только с поверхности, 
поэтому их концентрации не входят в выражение константы рав

новесия. Равновесие реакции может быть нарушено только изме
нением концентрации кислорода или S02 • 

Сущность реакции заключается в перемещении электронов: 
молекула пирита FeS2 является восстановителем, ее можно рассмат
ривать, как Fe2+[S2 ] 2-, в которой Fe2+ отдает 1 электрон и переходит 
в Fe3+, [S2 ] 2- суммарно отдает 1 О электронов и переходит в 2S02. 
Всего, следовательно, молекула FeS2 отдает 11 электронов, окисляясь 
в Fe20 3 и S02, молекула кислорода 0 2 принимает 4 электрона, вос
станавливаясь в 202-. 

Таким образом, уравнение данной реакции можно представить 
в следующем виде: 

4Fe rs21 
- 11- + 1102 = 8S02 + 2F~03 + 815,2 ккал 

4 

В технике эта реакция применяется для получения 802• 

16. 1) Окисление двуокиси серы (S02) кислородом воздуха 
в трехокись серы (S08) протекает по уравнению: 

2S02 + 0 2 ~ 2S08 + 46 ккал 

Эта реакция является обратимой, идет с большим выделением тепла 
и с уменьшением объема. 

По принципу Ле-Шателье выход ... S03 должен увеличиваться 
с понижением температуры, так как реакция протекает с выделе

нием тепла. Увеличение давления также способствует протеканию 
реакции слева направо вследствие того, что в левой части урав
нения три объема, а в правой - два. Поэтому, чем давление в си
стеме выше, тем чаще будут сталкиваться молекулы S02 и 0 2 с об
разованием S03 • 

Увеличение температуры или понижение давления смещает 
~равновесие реакции справа -Налево. 

Следует иметь в виду, что процесс окисления S02 в S03 с доста-
" точнои скоростью протекает только в присутствии катализатора 

(V20r" Ag3V04 и др.). 
В заводских условиях подбираются такие оптимальные условия, 

при которых достигается высокий процент контактирования и от
носительно высокая скорость процесса (например, 96%-ный выход 
при 440°). 

По закону действия масс константа равновесия реакции равна 

_ С~о2 · С 02 _ С~о2 _ [SO sl2 
к - с~ , или К - с~ . с , или К- [SO ]2 [О 1, 

о, 0 2 0 2 2 2 

где С - равновесные концентрации S02 и 0 2 и S03 в газе) выражен
ные в грамм-молекулах на 1 л. 

При увеличении концентрации S02 или 0 2 увеличивается чис
литель, а чтобы К осталась постоянной, должен увеличиться зна-
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... 
менатель, т. е. произоидет смещение равновесия слева направо. 

Напротив, при увеличении концентрации S03 , т. е. знаменателя, 
должен увеличиться числитель, чтобы по-прежнему К осталась 

" ~ " 
постояннои, т. е. реакция поидет справа налево. 

Сущность рассматриваемой реакции заключается в перераспре
делении электронов: S02, являясь восстановителем, отдает два 9лек
трона (окисляется) и переходит в S03 : S02 - 2е- ~ S03 (реакция 
окисления); 0 2 - являясь окислителем, принимает четыре элек
трона (восстанавливается) и превращается в 202 : 

0 2 + 2е- ~202 - (реакция восстановления) 

Значение данной реакции исключительно велико: она лежит 
в основе контактного способа получения серной кислоты. 

Железо, :кобаJiьт, никель и ПJiатиновые мeтaJJJIЫ 

6. 1) При реакции хлорида железа (FeCl 3) с ферроцианидом 
калия K4 [Fe(CN) 6 ] образуется осадок берлинской лазури интен
сивно синего цвета: 

-------
4FeCl3 + ЗК4 [Fe (CN)8] ~ t Fe4 [Fe (CN)8 ] 3 + 12KCJ 

4Fe3+ + 12с1- + 12к+ + з [Fe (CN)6 ] 4- ~ 
;: t Fe~+[Fe(CN)sH- + 12К+ + 12СI-

Берлинская лазурь нерастворима в воде, но растворима в щавеле
вой кислоте (синие чернила) и в концентрированной соляной кис
лоте. 

Являясь солью трехвалентного железа и железистосинеродисто
водородной кислоты, она ведет себя по отношению к едким щелочам 
аналогично другим солям трехвалентного железа, образуя гидро
окись железа и основную соль железистосинеродистоводородной 
кислоты: 

Fe4 [Ре (CN)8 ] 3 + 12КОН ~ t 4Fe (ОН)3 + ЗК4 [Fe (CN)6 ] 

Подкисление жидкости вызывает возникновение берлинской лазури. 
На основании вышеизложенного можно сделать заключение, 

что необходимым условием для успешного проведения реакции яв
ляется нейтральная среда, а еще лучше (во избежание гидролиза) 
несколько подкисленная. Однако слишком большое подкисление 
не рекомендуется, так как осадок при этом растворяется. В щелоч
ной среде реакцию вести нельзя ввиду разрушения берлинской 
лазури. 

Растворы желательно брать в стехиометрическом соотношении 
согласно приведенному уравнению (4 : 3), так как при избытке 
K4[Fe(CN) 6 ] образуются растворимые соли: 

4Kj [Fe (CN)8] + 4FeCl 3 :;: l2KCI + 4KFe [Ре (CN)8 ] 
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Сущность реакции заключается в образовании железной соли жел~
зистосинеродистой кислоты, или ферроцианида железа 
Fe~+[Fe2+(CN)5] 34 - из находящихся в растворе ионов [Fe(CN) 6 ] 4- и 
Fe3+, сдвигающих равновесие слева направо: 

3 (Fe (CN)6H- + 4Fe3+:;:: {, Fe4 f Fe (СN)в] 8 
В технике берлинская лазурь применяется в качестве краски. В ана
литической химии эта реакция используется для открытия иона 
'Ррехвалентного железа. 

ОТВЕТЫ 

1. РЕАКЦИИ ОБМЕНА В РАСТВОР АХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

10. 1) Rb2S + Н2О:;:: RЬОН + RbHS (среда щелочная) 
2) Na3P04 + Н20:;:: NaOH + Na2HP04 (среда щелочная) 

При избытке воды гидролиз идет дальше, но до образования 
Н3Р04 не доходит вследствие накопления в растворе ионов он-: 

Na2HP04 + Н2О:;:: NaH2P04 + NaOH 
3) 2CuS04 + 2Н~О :;:cu2 (OH)2S04 + I-I2S04 (среда кислая) 
4) AI (N03) 3 + Н2О:;:: AI (ОН) (N03) 2 + HN03 (кислая) 
5) Zn (N03) + Н2О:;:: Zn (ОН) N03 + HN03 (кислая) 

б) MgCl2 + Н2О:;:: Mg (ОН) Cl + HCI (кислая) 
7) Cr2S3 + бН20 ~ 3H2S -1- 2Cr (ОН)3 
8) Fe (C2H30 2)s + Н2О ~ 

~ Fe (ОН) ~2Н302)2 + НС2Н302 (первая ступень) (сла-
Fе (ОН) (С2Нз02)2 + Н2О ~ бо 

~ Fe (ОН)2 (С2Н302) + НС2Н302 (вторая ступень) кис-
Fе (ОН)2 (C2Hs02) + Н2О ~ ) 

~ Fe (ОН)3 + НС2Н302 (третья ступень) лая 

11. ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ 

1. Качествеивая характеристика ... 
окимительно"восстановитель:нь1х реакции 

1. 1) 138,553 : 4 = 34,6; 
2) 138,553: 7 = 19,7; 
3) 138,553: 8 = 17 ,3. 

2. 1) 47: 1 = 47; 
2) 52 : 2 == 26; 3) 98 : 2 = 49. 

3" 1) б грамм-молекул. 
2) 2 грамм-молекулы. 

306 



4 H2S _ 34,06 ~_, О 134 • J - 253 84 ~ ' г 
2 ' 

5. 1) Al -t- КС104 + H2S04 -+ KCI + Al2 (S04) 3 -1- I-I 20 
2) H2S -J- so2 -+ s + Н2О 
3) HCl + HN03 -+ Cl2 -t- NO + I-I20 
4) Fe + KN08 -+ Fe20 8 -t- N2 + К2О 
5) AsH3 + НС103 -+ H3As04 + HCI 
6) С + AIP04 -+ СО + Al 20 3 + Р 
7) KI + Cl2 -+ 12 

8) H2S + Br2 -+ HBr 
9) H2S03 + 12 + Н2О-+ H 2S04 

1 О) AI + Fe20 3 -+ Fe 
11) Со + HN03 -+ Со (N03) 2 + NO 

рззб. 

12) As + HN03 -+ H3As04 + N02 
IСО1Щ. 

13) FeO + HN03 -+ Fe (N03) 3 + N02 
конц. 

14) Se + С12 + Н20-+ H2Se04 + HCJ 
15) As20 3 + HN03 -+ H3As04 + N02 

конц. 

16) Na2S + Br2 -+ S + NaBr 
17) H2S + HOCJ -+ H2S04 

18) Zn + KMn04 + H 2S04 -+ ZnS04 + MnS04 

19) Al + K2Cr 20 7 + H2S04 -+ А12 (S04) 3 + Cr 2 (S04) 3 

20) NaOCJ + KI + H2S04 -+ NaCI + I2 

21) CrCJ3 + Br2 +КОН-+ K2Cr04 + KBr 
22) CaOCl2 + NaBr + Н20-+СаС12 + Br2 

23) Н2С204 + Mn02 + H 2S04 -+ СО2 + 1i\1.nS04 + Н2О 
24) Na2S + Na2Cr20 7 + ~S04 -+ S 
25) Sb + КС104 + H2S04 -+ Sb2 (S04) 3 + KCI 
26) Na2S20 3 + KOCJ -+ Na2S04 + KCI 
27) MgI2 + Н2О2 + H2S04 -+ I~ + MgS04 

28) 12 + Н2О2 -- HI03 + Н2О 
29) HI03 + Н2О2 -+ I2 + 0 2 + Н2О 
30) Н2О2 + H2S -+ H2S04 + Н2О 
31) MnS + HN03 -+ Mn (N03) 2 + S + NO 

разб. 

32) MnS + HN03 -+ MnS04 N02 
конц. 

33) Cu20 + HN08 -+ Си (N03) 2 + N02 
конц. 

34) Mn (N03) 2 + РЬО2 + HN03 -+ HMn04 + РЬ (N03) 2 + Н20 
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35) Se -t- HN03 + Н2О-+ H2Se03 + NO 
36) H 2Se03 + Н2О2 -+ H 2Se04 + I-I20 
37) N а V08 + H2S + HCI -+ S + VOCJ2 

38) NaAs02 + 12 + Na2C03 + Н2О-+ NaH2As04 + NaI 
39) SnCJ2 + Na2W04 + HCJ-+ W20i + SnC14 
40) KI + H2so.-+ 12 + K2S04 
41) CaOCJ2 + Н202 -+ 0 2 + CaCJ2 
42) MnS04 + KCJ03 + КОН -+ K 2Mn04 + КС1 
43) Na3Cr03 + РЬ02 + NaOH -+ Na2Cr04 
44) Н2С204 + KCJ03 -+ К2СО3 + СО2 + CJ01 + Н20 
45) Hg + NaN03 + H 2S04-+ Na2S04 + Hg2S04 + NO + Н20 
46) AsH8 + KMn04 + H~S04 -+ H3As04 + MnS04 
47) Na2S08 + K2Cr 20 7 + H2S04-+ Na2S04 + Cr 2 (S04) 3 

48) FeS04 + HN03 -+ Fe (N03) 3 

49) Na2Se03 + С12 + NaOH -+№2Se04 + NaCJ + Н20 
50) NaN02 + 0 3 -+ NaNOз + 0 2 

51) Н20!! + д&О-+ 0 2 + Ag 
52) H 2S08 + H 3As04-+ H2S04 + H3As03 

53) S02 + V 20.-+ V 20 4 
54) FeS04 + 0 2 + H 2S04-+ Fe2 (S04)3 

55) S02 + S~02 + Н2О-+ Se + H 2SQ4 

56) Na3As03 + K2Cr20 7 + H2S04 -+Na3As04 4- Cr2 (S04) 3 

57) Na3As03 + AgNOз ~ Na3As04 + Ag 
58) S02 + №103 + Н2О ~ I~ + №2S04 + H 2S04 
59) Cd + HN03 -+ NO + Cd (N03 )2 

раэб. 

60) Sn + HN03 ~ N20 + Sn (N03) 2 + Н2О 
разб. 

61) Со + HN03 -+ N2 + Со (N03) 2 
очень 

раэб. 

62) Na2S20 4 + AgCJ + NH40H ~ (NH4) 2S03 + NaCJ + Ag+ Н20 
63) Au + H2Se04 -+Au2 (Se04)8 + H 2Se03 

конц. наrр. 

64) Sb20 8 + Br2 + КОН -+ KSb03 + KBr 
65) NH3 + Se02 -+Se + N2 + Н2О 
66) AgN08 + AsH8 + Н2О-+ Ag + H3As04 -t- HN03 

67) SnCJ2 + HN02 + HCI ~ SnCJ4 + NO 
68) HN02 + Br2 + Н2О ~ HN03 + HBr 
69) Cr2 (S04)8 +. Br2 + Na0H-+Na2Cr04 + NaBr 
70) Na2S20 3 + Se02 + Н2О-+ Se + Na2S40 8 + NaOH 
71) CrBr8 + Н2О2 + NaOH -+Na2Cr04 + NaBr 



72) С+ Ag2Se03 -+ Ag2Se + СО2 
73) Cr2 (S04)3 + K2S20 8 Н2О-+ K2Cr207 + K2S04 + H2S04 
74) FeCl2 + HN03 + HCI-+ FeC13 + NO 
75) МnS04 + NaBi03 HN03 -+ KMn04 + Na2S04 -t-

+ Bi (N03) 3 + NaN03 + Н2О 
76) NiS + Н2О2 + H2S04-+ S + NiS04 + Н2О 
77) Bi2S3 + HN03 -+ Bi (N03) 3 + NO + S + Н2О 
78) H2Se03 + HCI03 -+ H2Se04 + HCI 
79) NaCr02 + Н202+ NaOH-+ Na2Cr04 + Н2О 
80) Си (N03)2 + Kl-+ Сиl + 12 + KN03 

81) Н2О2 + АиС13 + N аОН-+ 02 +Аи 
82) Se + АиС18 + Н2О-+ Аи+ H2Se03 + HCI 
83) РН3 + КМnО4 + H2S04-+ Н3РО4 + MnS04 + K2S04 + Н2О 
84) HCI + K2Se04-+ K2Se03 

85) Hl Мо03 -+ 12 Мо206 
86) FeS2 HN03 -+ Fe (~03)3 NO + H2S04 

87) H2S + C6HiN02 --). S + C6H5NH2 + Н2О 
88) As2Se5 + HN03 Н2О-+ H3As04 + H2Se04 NO 
89) С~Н0ОН KMn04-+ КС2Н3О2 МnО2 КОН+ Н2О 
90) Cr2 (S04) 3 + Н2О2 +КОН-+ K2Cr04 
91) Sb2S5 HN03 Н2О-+ H3Sb04 + H2S04 + NO 
92) К4 [Fe (CN6)] + Br2 -+ Кз [Fe (CN)6 ] 

93) Sn + C6H5N02 + HCI -+ C6H5NH2 --f- SnC14 + Н20 
94) С2Н50Н + Na-+ C2H50Na + Н2 
95) Ag2Se03 + Br2 + Н2О-+ H2Se04 + HBr 
96) Kl + (NH4) 2 Cr20 7 + H~S04 -+ 12 + Cr2 (S04) 3 

97) AszS:;, + HN03 -+ H3As04 + H2S04 + N02 
98) As2S3 + Н2О2 + NH40H -+ (NH4) 3 As04 + (NH4) 2 S04 + Н20 
99) Mn (N03) 2 + AgN03 + NH40H -+ МnО2 + Ag + NH4N03 

100) Mn (N03) 2 (NH4) 2 S20 8 Н2О-+ HMn04 + 
+ (NH4)2 804 H2S04 HN03 

9. 1) 2 l-+ 2Fe3+ = l 2 + 2 Fe2+ 
2) ЗFе2+ + АиСI4 = 3Fe3+ Аи+ 4CI-
3) Aso:-+ s 2- + 2н+ === Aso~- s + н20 
4) 5Sb3+ + 2Mn0;: + l 6H+ == 5sь+5 + 2Мn2 f- + 8Н2О 
5) 2so~-+ Mn02 + 4Н+ == S20:-+ Mn2+ + 2Н2О 
6) 2S205-+ 2 [Fe(CN)6 ]

3-= S40:-+ 2 [Fe(CN)6 ] 4-

7) 21- + SЬОЗ + бН+ = 12 + Sb3+ + ЗН2О 
8) 2V03 + 21-+ 2н+ = 2V4+ + I 2 + 6Н2О 
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9) Bi+Noз+4H+-=Bi3++NO-f-2H20 
10) 2с1- РЬзО4+8Н+=СI2+ЗРЬ2+ 4Н2О 

11) 2NH.iOH+Br2==N2+2нвr+2H20 
12) AsH3 + 2Au3+-f-90H-=Aso~-+ 2Au + 6Н2() 
1 З} 2Cr3+ + ЗВiО3 + 4Н+--+ Cr 20~- + ЗВi + 2 Н20 
14) Br03 + ЗАsо~~-= Br- + ЗАsО!-
15) НРо:- + so1- = HPOi- so~-

16) Н2О2 + 2Се4+ + 2он-= 02 + 2сез+ + 2н20 
17) ЗNO;+c103=ЗN03+c1-
l8) 2so~- + Seo~- + 2н+ = 2SO!- + Se + н20 
19) so:- + 2Ag+ + 2он-= so:- + 2Ag-1- Н2О 
20) S20:- + 4Clo- + 2он-= 2SOi- + 4Cl + Н2О 
21) I 2 +2N3=2I-+ЗN2 
22) 2Fe2+ + CI03 + 2Н+ = 2Fe3+ -t- CI- + Н20 
2З) ЗZn + N03 + 7Н+ = ЗZn2+ + NH20H + 2Н20 
24) 41-+ H2Sb20~-+ 12Н+= 2I2 + 2sьз+ + 7Н2О 
25) 5Sb8+ + 2Mn0i + 16H+=5Sb&++ 2Mn21-+ 8Н2О 
26) С6Н4О~- I 2 =C6H40 2 21-
27) C6H0N02+6Ti3+ бН+=бТi4+ C6H0NH2+2H20 
28) ЗZn + 2Моо:-+ 1бН+=3Zn2+ -f- 2Мо3+ 8Н20 
29) 2Fe2+-+ РЬ804 + 8Н+ = 2Fe3+ + ЗРЬ2+ + 4Н2О 
ЗО) 2Cl--1- РЬ208 + 6Н+ === Cl2 + 2РЬ2~ + ЗН2О 
Зl) Н2РО2 2Cu2++60H-=P0!-+2cu+4H20 
32) СН2О 2Ag+ +зон-= 2Ag СНО; + 2Н2О 
3З) N2H4 2I2+40H-==N2+41-+4H20 
З4) 5Со 21оз+2н+=12+5со2 н20 
З5) 4Cu2+ + 2NH20H + 4ОН-= N20-f- 4Cu+ + 5Н20 
36) 2Al + No2- + Н2О +он-= NНз + 2А10; 
З7) 6Р + 5103 + 180Н = бРо:-+ 51-+ 9Н20 
38) 1ОР+61Оз+ 140Н =10НР05-+з12+2н20 
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39) 2NH3 + Br03 = N2 + Br-
40) NHt+NO;=N2 2Н2О 
41) Cro2- + Mn04 == Croi- + Mn02 
42) ЗFeCuS2 + l 7N03 + 2он- = ЗFе3+ + ЗСu2+ + 6SOi- + 

17NO+ 1ОН2О 
43) 2 [Ре (CN) 6]

3
- + Н2О2 + 2ОН-= 2 [Fe (СN)в1 4 --r- 0 2 + 

2Н2О 
44) [Fe(CN)6]'4 - Н2О2 2H+=2[Fe(CN)6 ] 8-+2H20 
45) 2Rh3+ + знсо; +зон-= 2Rh + 3СО2 + ЗН2О 



46) 4Н2О2 Cr20~-+ 2н+ = 2Cr05 + 5Н2О 
47) 7Н2О2 + 2croi- + 2он~= 2cro~- + 8Н2О 
48) 5Н2О2+ 2Mn04 +вн+=502 -i-2Mn2++ 8Н2О 
49) 3Cu2s+10No; l6H+=6Cu2++3so:-+10No+ 

+8Н20 
50) FeAsS+ 14NO;+ 12H+=reз++Aso:++so:++ 

+ 14N02+6H20 ' 

2. Копичествеиная харахтеристИitа 
охис.пите.пьио"восстаиовите.пьных реахций 

4. Находим потенциалы пар: Hg/Hg2+ = +О,854 в, Cu/Cu2+ = 
== +О,344 в определяем э. д. с. (Е) реакции (Hg + Cu2+ ~): Е = 
== Eocu 1 cu2+ - Енg/нg2+ = +О,344 - ( +О,854) = -0,510 в. 

Величина э. д. с. имеет отрицательное значение, следовательно, 
ртуть не может восстановить ион меди из ее соединений, а медь 
может выделить ртуть из ее соединений. 

15. Составляем уравнение реакции: 

5FeBr2+I<Mn04 4H2S04 = 
= Fe2 (S04) 3 + 3FeBr3 -1~ MnS04 + l(Br 4Н2О 

Пишем схему элемента: 

Fe2+ \ Fe3+ [\ Mn04 [ Мn2 ~-

Находим потенциалы пар: 

Fe2+ 1 Fe3+ Ео=+О,15 в 
Mn04]Mn2+ Е0 ==+ 1,51 в 

Вычисляем электродвижущую силу реакции: 

э. д. с.=1,51-(+О,15)=1,36 в 

Устанавливаем, что l(Mn04 в кислой среде может окислить 
FeBr2, так как э. д. с. реакции имеет положительную величину. 

III. .ЯДЕРНЫЕ РЕАКЦИИ 

1) 1;F +~Не__.,.. fp + i~Ne 6) 1
: F + у __.,.. ~п + 1: F 

2) i~Al +~Не__.,.. An + r~P 7) ~5Са + id ~ ~~Sc + бn 
+ 

~~р __.,.. i~Si + е 
3) ~&Zn + f р __.,.. ~п + ~~Ga 
4) ~~У +in~~P+::sr 
5) i:S-t- f d __.,..~Не+ rgP 

8) 1~~Au + An __.,..у+ 1~:Au 
9) HAl + ~Р ~ ~Не+ i~Mg 

10) ~Li + id ~ tn + ~Ве 
11) i~Mg-t у _,..HNa + ~Р 
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12)ПNа + ~d ~ fp + itNa 19) ~~v ~Не ~ ~:мп ьп 
13) ~:мп+бп~;:v+~не 20) 1i;вi +:не~ бn + 2A:At 
14) ;~cr+ lP ~v+:~мn 21) :~se + iP ~ бn + ::вr 
15) 1~N + lP-+ ;не+ 1АС 22) 2~~u + An ~ 2Ьп + 2:~u 
16) ~:s +~Не~ ~d + i~Cl 23) tH + An ~v + ~н 
17) ~:Fe+ ~d ~бп+;;со 24) :~вr +у~ ~Не+ ~~As 
18) 1gв + Ьп ~ iHe ~Li 25) 2~~Es +~Не ~ n~Md ~п 

IV. J'IIP АЖИШIИ.Я 
ПО СОСТАВЛЕНИЮ ХИМИЧЕСКИХ УРАВИЕНИй 

Водород, кислород, перех.ись водорода 

10. 21(1 +оз+ Н20= 12+02 +2I<OH 
1з. 1) 2к1+н202+Н2SО4=12+к2sо.+2н20 
14. 1) 5Н2О2 21(Мп04+3Н2SО4=502+2мпsо,+ 

+ I<2S04 + 8Н2О 
3) Н2О2 + 2AgN03 + 2NH40H = 0 2 + 2Ag + 2NH,N03 + 2 Н2О 

Щелочвь1е метаJiлы 

8. 21(!'J03 + Na3 [Со (N02) 6] = 1(2Na [Со (N02)8] + 2NaN03 

I<2Na [Со (N02)6] + l(N03 = Кз [Со (N02)6 ] + NaN03 

t 4. 2№202 + 2СО2 = 0 2 + 2Na2C03 

Медь, серебро, золото 

7. Окись меди (1) получают следующим образом. 
К 2 мл жидкости Фелинга прибавляют равный объем 1 %-нога 

раствора глюкозы и кипят~т. При этом образуется красный осадок 
Cu20. Жидкость Фелинга составляется из двух растворов: 34,63 г 
медного купороса (CuS04 · 5Н20) в 500 мл воды; 173 г сегнетовой соли 
или тартрата натрия-калия (KNaC4H40 6) и 52 г-едкоrо натра в 500 мл 
воды. 

Растворы смешивают в равных объемах перед самым употреб
лением. Процесс получения Cu20 можно изобразить следующими 
уравнениями: 

812 

1) l(OOC-CHOH 
1 

NaOOC-CHOH 
тартрат натрия 

I<OOC-CHO"-
CuS04 = 1 /Cu + H2S04 

NaOOC-CHO 
диойная мед:нощелочная соль 

винной кислоты 



2) Образующаяся при реакции H2S04 нейтрализуется избытком 
NaOH в растворе: 

H2S04 + 2NaOH = Н2О Na2S04 

3) Под действием восстановителя - глюкозы двухвалентная 
медь восстанавливается в одновалентную с образованием Cu20 

/OHC-COOI( 
С6Н1".06 2Cu, \ 2Н20 = 

~ "ОНС ~ COONa 
СН (ОН)· COOI( 

=== Cu20 + С6Н12О7 -t- 2 [ 
СН (ОН)- COONa 

Ход реакции получения Cu20 представляют также следующим 
образом. 

При взаимодействии жидко~ти Фелинга с глюкозой вначале 
образуется желтый осадок Cu(OH), который при дальнейшем кипя
чении теряет воду, превращаясь в окись меди (I) 

#о 
СН2ОН - (СНОН)4 - с(н + 2Cu (ОН)2 = 

rлюкоэз "-. 

= СН2ОН - (СНОН)4 - СООН + 2Cu (ОН)+ Н20 
глюконовая кислота 

или 

С6Н] 206 2Cu (ОН)~== Cu20 + С6Н12О7 + 2Н2О 
9. l) CuCl + HCl == Н [CuC12 l 

2) CuCl 2NH40H = [Cu (NH3) 2l Cl + 2Н20 
14. CuS04 + Na2C03 == CuC03 + Na2S04 

CuC03 + 2Н20 == Cu (ОН)2 Н2О + СО2 
CuC03 + Cu (ОН)2 = CuC03 • Cu (ОН)2 , или Cu2 (ОН)2 СО3 
2CuS04 + 2Na2C03 + Н2О = t Cu2 (ОН)2 СО3 + 2Na2S04 + СО2 

20. Процесс серебрения стекла, если брать в качестве восстано
вителя формальдегид Н2СО, можно выразить следующими уравне
ниями: 

1) 2AgN03 + 2NH40H = 2Ag (ОН)+ 2NH4N03 

t.i 
Аg2о+н20 

2) Ag20+4NH40H=2 [Ag~NHз)2l он+зн2о 
н 

3) н>С=О+ 4[Ag(NH3) 2J0H=4Ag+co2 +8NH3 +3H20 

(NHз+H20~NHt+oн) 
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13 некоторых учебных пособиях реакцию «серебряного зеркала» 
выражают при помощи следующих уравнений: 

н 
1) н>С=О Ag20=2Ag НСООН 

2) НСООН 2[Ag(NH3) 210H=NH3 

+ (NH4) 2 СО3 + NH40H 

/ 

2Ag+ 

26. Почернение серебряных предметов на воздухе происходит 
вследствие образования Ag2S под действием сероводорода, содер
жащегося в воздухе (в присутствии кислорода и влаги): 

4Ag + 2 H2S + 0 2 = 2Ag2S 2 Н2О 
27. CuS04 + 2NaCl = CuCI2 + Na2S04; 

S02 + 2CuC12 + 2H20=Cu [CuCl2 ] + H2S04 2НС1 

БериJJJiий, маrиий и щелочноземельные металлы 

16. 1) СаН2 
2) СаН2 

02 =Са0 Н2О 
2Н20= 2Н2 +Са (ОН)2 

Циmс, хадмий, ртуть 

2. Примеси металлов Zn> Sn и РЬ, находящиеся в металлической 
ртути, можно удалить взбалтыванием ртути с раствором сульфата 
(или нитрата) ртути. При этом протекают следующие окислительно~ 
восстановительные реакции: 
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Zn + HgSO 4 = Hg -t- ZnSO 4 

Sn + HgS04 == Hg + SnS04 

РЬ + HgS04 === Hg PbS04 



В лаборатории обычно ртуть для очисп<и пропускают через 
фильтр в раствор разбавленной HN03, содержащий около 5 % азот~ 
нокислой за1<иси ртути. Проходя через фильтр, ртуть очищается 
от пыли, в растворе - от примесей всех металлов, стоящих в ряду 
напряжений выше ее, например: 

Cd + Hg2(N03)2 == 2Hg ~t- Cd (N03)2 

14. 21(2 [Hgl 4 ] -J--41(0H NH4Cl = ЗН2О l(Cl + 7KI + 

r /Hg~ ] + t [N H2'Hg20 ]I l О"-.. Hg/NH2 1 

18. ЗHgS+бнc1+2HN03==ЗS+зHgCl2-1-2NO 4Н~О 

Бор, алюминий и подгруппа сRандия 

20. 1) 2А1 -(- К.С103 = Al 20 3 + К.Сl 

2) 2Al + ЗNа2О2 = А12О3 + ЗNа2О 
3) 2Al 2К.Мn04 = 2Mn02 Al20 3 + К.20 

Уrлерод, Rремний, олово, свинец и подгруmха титана 

6. 2Со (N03)2 + 2Na2C03 + Н2О = Со2 (ОН)2 СО3 + 
+ 4NaN03 -t- СО2 

35. ЗNa2Sn02 + 2Bi (ОН) 3 == 2Bi + ЗNa2Sn03 + ЗН2О 
49. SпС14 -t 2NH4CJ == (NH4) 2 [SnC1 61 

Азот, фосфор, мышьяк, сурьма, висмут и подгруппа ванадия 

12. 5N2H4 + 4KMn04 + 6H2S04 ===5N2 + 4MnS04 + 
+2К.2SО4 + 16Н2О 

25. Na2C03+2HN03=tC02+2NaN03 Н2О 
ЗNa2S03 + 2HN03 == ЗNa2S04 -!- 2NO + Н2О 

39. 2N02 -~ 0 3 == N20 5 + 0 2 
2S + 2N02 = 2so2 N2 
so2+N02==SOз+NO 
2KJ + 2N02 = I2 -\-- 2К.NО2 

44. ЗН3Р03 + Н3РО3 == ЗН3Р04 + РН3 
51. Na2HP04 +12 (NH 4) 2 Mo04 +2ЗНN03= 

== (NH4) 3 Н4 [Р (Мо207)в] +2lNH4N03 + 2NaN03 + 10Н20 
66. As20 3 + 2HOCl + ЗН2О = 2H3As04 + 2НС1 
"82. 2Na VОя + 2Н2О2 H2S04 == 2HV04 + Na2S04 + 2Н20 
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Сера, селен, тeJIJIYp, полоний 

17. 4) 5H2S03 + 2К.1V\n04 + 3H2S04 = 5H2S04 + К.2SО4 + 
+2MnS04 +3н20 

Хром, молибден, вольфрам 

13. 1) 3NaN02 +К.2Cr201 +4H2S04 =3NaN03 +Cr2 (S04)3 + 
+ К.2SО4 + 4Н20 
3) бНСl + K2Cr 20 7 + 8НС1=3С1 2 + 2КС1+2CrC13 + 7Н20 

18. 1) 3Zn 2(NH4)~o04 16HCl=2MoC13 +3ZnCJ2+ 
+ 4NH4Cl + 8Н2О 
2)_ Zn 2Na2W04 +бНСJ = W2Об ZnC12+ 4NaCl +3Hl0 
3) К.2Сr 20 7 + 4Н2О2 + H2S04 = 2Cr05 + K2S04 + 5Н2О 

Га.лоrевь1 

15. 1) 2К.1 + NaOCl + H2S04=12 + NaCJ + l<2S04 -f- Н2О 
3) Na2S + HOI = S + Nal + NaOH 
4) а) H3As03 + 3К.ОН = К.3Аs03 + 3Н2О 

б) К.3Аs03 + СаОС12 = К.3Аs04 + СаС12 

20. 1) 312 IOHN03 =10N0+2Hp 6HI03 [H-0-I<:l 

3) Br2+sc12+6H20=2HBr03 + lOHCl 
23. 3Zn + К.Вr03 + 3H2S04 = 3ZnS04 К.Вr + 3Н2О 

KBr + AgN03 = t AgBr + К.NО3 
:желтоватый 

3Zn + К.103 + 3H2S04~ 3ZnS04 + К.1 1 3Н20 
К. 1 AgN03 = t Agl + К.NО3 

:желтый 

3Zn + К.С103 3H2S04 = 3ZnS04 + К.Сl 3Н20 
KCJ + AgN03 = !e~~Cl + К.N03 

Можно также отличить KBr03 от KI03 и К.Сl03 при помощи 
" следующих реакции: 

5KBr KBr03 + 3H2S04 = 3Br2 + 3K2S04 + 3Н20 
Вr2+н2о+С6Н6-получается раствор желтого цвета (бром в бен
золе). 

5KI -j-KI03 

12 + Н20 + С6Н6 - получается раствор лилового цвета. 
5HCl + KCI03 + HCl ~ t 3Cl2 + KCJ + 3Н2О - выделяется 

газ желто-зеленого цвета. 
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Марrаиец 

4. MnS+02-t-2H20=Mn(OH)4+s 
tt 

Mn02+2H20 
6. 1) MnS04 + Са0С12 + 2NaOH === Mn02 + CaCJ2 + 

+ Na2S04 + Н2О 
2) MnC12 + :КОС1 ~:кон =Mn02+ З:КСJ Н2О 
3) MnS04 Н2О2 +.2:КОН=МnО2 +:К2Sо,+2Н2О 
4) Mn (N03) 2 +2 [Ag (NH3) 2] ОН+ ЗН2О= H2Mn03 + 
+ 2Ag + 2NH4N03 + 3NH40H 

9. 1) MnS04 2NaN03 + 2Na2C03 = Na~n04 2СО2 
+ 2NaN02 + Na2S04 

Железо, хобмьт, ин:кель и матииовые мeт8JIJIЬI 

Лаитаиоиды 

8. l} 5SmC12 +KMn04 +6H2S04 =2Sm2 (S04) 3 SmC13 +KCI 
+ MnCJ2 + 4HCI + 4Н2О 
2) 6EuS04 + :К2Сr 20 7 7H2S04 = ЗЕu2 (S04)3 +1'2S04 + 
+ Cr2 (S04) 3 + 7Н2О 
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3) 2YbCJ2 :КОСI + ЗН2SО4 = УЬ2 (S04)3 :КСI + 4НС1 + н~о 
13. l) Н202 + 2Се (S04)2 = 0 2 + Се2 (S04)3 H2S04 

2) 2:КI -f- 2Се02 -+- 8НС1==I 2 +2СеС13 + 2:КС1+4Н20 

Актиноиды 

1.'1) U30 8 + 4H2S04 == 2U02S04 U (S04)2 -t- 4Н20 
2) 3U30 8 + 18НС1+2HN03 == 9U02Cl2 + 2NO-t- 1 ОН2О 

3. 1) 2UCI4 + 0 2 + 2Н2О = 2U02CI2 + 4HCI 
2) 2U (S04) 2 + 0 2 + 2Н2О == 2U02S04 + 2H2S04 

11. 1) :К4 [Fe (CN)6l + 2U02CI2 + (U02) 2 [Fe (CN) 6] + 4KCI 
2) (U02)2 [Fe (CN6)] + 6:КОН = :К4 [Fe (CN)6] -\- :К2U207 -t-· ЗН2О 

12. 1) 2U02Cl2 + 6NH40H = (NH4)2 U20 7 + 4NH4Cl + ЗН2О 
2) (NH4) 2U20 7 -t- 6 (NH4) 2C03 + ЗН 2О === 2 (NH4)4 [U02 (С03)3 ] 

+6NH40H 



ПРИЛОЖЕНИЯ 

1. НомеНRлатура неорганических соедивеиий 

С целью упорядочения номенклатуры, т. е. системы наименований не
органических соединений, за последние го.ц;ы химиками проведена большая 
работа. 

В настоящее время предложения, изложенные ниже, уже начали применяться 
в учебной и научной литературе. 

1. Приняты изменения в названиях и символах следующих элементов: астат 
At (вместо астатин), иод 1 (вместо йодJ), менделеевий Md (вместо Mv), эйнштейний 
Es (вместо En), лоуренсий Lr (вместо Lw). 

2. Для изотопов водорода с массовыми числами 1, 2, 3 приняты названия: 
протий р, дейтерий: (символ D), тритий (символ Т). 

В химической литературе для изотопов водорода используются также сим
волы 1Н, 2Н и 3Н. 

Изотопы радона 219 и 220 получили названия соответственно актинон (Ап) 
и торон (Tn). 

3. Массовое число, атомный (порядковый) номер, число атомов и заряд (со
стояние окисления или валентность) элемеита указываются посредством четырех 
индексов, располагающихся симметрично около химического знака следующим 

порядком: вверху слева - массовое число, внизу слева~ атомный номер, внизу 
справа - число атомов, вверху справа - заряд. Например, 1~0~-. 

4. Для отдельных групп элементов применяются следующие груnпоеые 
названия: 

Li, Na, К, Rb, Cs, Fr - щелочные металлы 
Mg, Са, Sr, Ва, Ra - щелочноземельные металлы 
Се (Z = 58) - Lu (Z = 71) - лантаноиды 
Th (Z = 20) - Lr (Z = 103) - актиноиды 
Ru, Rh, Pd, Os, lr, Pt - платиновые металлы 
О, S, Se, Те халькогены 
F, Cl, Br, 1, Аt-rалогены 
Не, Ne, Ar, Kr, Хе, Rп - инертные элементы (благородные газы) 
Все галогены, халькогены, а также N, Р, As, Н, С, Si, В условно называют кисло
тообразующими элементами или ацидогенами. Все элементы, кроме ацидогенов 
и инертных, называют металлическими или металлами. 

5. Ионы металлов обозначаются следующим образом: Cr2+ - хром (11)-ион, 
Cr3+ - хром (III)-иoн. Катионы, полученные из атомов кислотообразующих 
элементов, обозначаются таким образом: 1+ - иод (!)-катион. 

6. О,цноатомные анионы F-, с1-, 0 2- и т. д. называют фторид-ион, хлорид
ион, оксид-ион. 

7. Для простейших соединений водорода с неметаллами, водные растворы 
которых являются кислотами, рекомендуются следующие названия: HF - фто
роводород, HCl - хлороводород, Н20 - вода, H2S - сероводород, H2Se - селе-
новодород, AsH3 - арсин, РН3 - фосфин, .SiH4 - силан. ' 

Соелинения HF, HCI, НВ, HI, HAt объединяются под общим названием гало
водоро.цы; H20t H2S, H2Se, Н2 Те - хальково,цороды. Фториды, хлорилы, броми.цы, 

319 



нодилы н астатнl(ы объединяются под общим названием галиды. Оксндьr, суль
фиды, селениды и теллуриды - халькиды. 

8. Для соединений с электроотрицательными группами рекомендуются сле
дующие названия: 

ЭОН - гидроксиды, ЭNН - имиды, ЭNН2 - амиды, ЭSН - гидросульфиды, 
ЭООН - гидропероксиды, ЭСN - цианиды. 

Названия соединений .элементов с кислородом. Для соединений элементов 
с кислородом применяют международные названия - оксиды. Например, оксиды 
углерода, оксиды азота, оксиды марганца и т. д. В русской номенклатуре слово 
«окись» используется в индивидуальных названиях как, например, окись натрия, 

окись кальция, окись цинка и др. 

Соединения элементов с кислородом подразделяют на группы 
1. Соединения, в молекулах которых все атомы кислорода связаны ионно 

или ковалентно с атомами электроположительного элемента. Такие соединения 
называются нормальными оксидами или окисями. В их названиях используются 
префиксы, обозначающие число атомов кислорода, которое приходится на атом 
:данного элемента. При этом перед словом <юксид» ставятся префиксы греческих 
числительных, а перед словом «окись» - русских. 

Формула 

Назваиия некоторых оксидои 

международная 

гемиоксид 

моноксид 

сесквиоксид 

диоксид 

гемипентоксид 

триоксид 

гемиrептоксид 

тетроксид 

Номенклатура 

таблиц а 33 

ру~кая 

полу окись 

одноокнсь 

полутора окись 

двуокись 

полупятиокись 

трехокись 

полусемиокись 

четырехокись 

2. Соединения, содержащие перекисную группу атомов -0-0- или анион 
О~ , в международной номенклатуре по.r.tучили название пероксндЬl, а в русской -
перекиси. Например, Na20i - пероксид натрия или перекись натрия, Ва02 -

пероксид бария или перекись бария. 
3. Соединения, содержащие в кристаллической решетке анион О;, в между-

народной номенклатуре называются супероксидами, а в русской надпереки" 
сями. Так, например, Na02 - супероксид натрия или надперекись натрия. 

4. Соединения, содержащие анион 03, называются озонидами, например, 
КО3 - озонид калия. 

5 Соединения, в которых атомы электроположительного элемента связаны 
между собой, получили название субоксидов. Наnример, 

Hg 
1 )о (Hg20)- с) боксид ртути 
Hg 

Назваиия кислот. Названия кислородных кислот (оксокислот) могут соста
вляться по тем же nравилам, что и для кислот с комплексными аниона'Аи. Назва· 
ние кислородной кислоты по русской номенклатуре состоит из двух слов: прила
гательного, образу.емого из корня русского названия центрального элемента, и 
су<f>фикса, характеризующего степень его окисления:, и существительного кислота. 
Максимальной степени окисления кислотообразующего элемента соответствует 
су<f>фикс ная, овая или евая; сре}lией (промежуточной) степени окисления нucmQJJ 
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или истая, новатая или оватая; низшей степени окисления новатистая. Напр11-
мер: HCI04 - хлор11ая кислота, HCI03 - хлорноватая кислота, HCIO - хлор
новатистая кислота. 

В тех случаях, когл;а при одной и той же степени окисления элемент образует 
несколько кислот, то в названии кислоты, содержащей наименьшее число кисло
родных атомов, перед словом кислот9 ставится префикс мета. В названии кислоть1, 
содержащей наибольшее чнсло кислородных атомов, перед словом кислота ста
вится префикс орто. В промежуточньtх случаях (срел;нее количество атомов кисло
р<Ща и водорода) ставится префикс мезо. 

Если при данной степени окисления кислотообразующий элемент образует 
несколько кислот, молекуЛы которых отличаются числом атомов к.ислотообразую
щеrо элемента (изополикислоты), то в названия кислот вводятся соответствующие 
русские числительные, например: Н2~07 - двусерная кислота, H2S30 10 - трех
серная кислота, H2S20 5 - л;вусернистая кислота, Н.~Р207 - л;вуфосфорная ки
слота, Н2В407 - четырехборная кислота. 

В табл. 34 приведены названия важнейших кислот и их анионов. 
Название оснований. Группе ОН дается название, состоящее из корня латин

ского названия водорода, гидро и слова оксид в международной номенклатуре 
или окись в русской номенклатуре. Так, например, NaOH - гидроксид натрия 
или гидроокись натрия, Ва(ОН)2 - гидроксид бария или гидроокись бария. 

Если металл образует несколько гидроксидов, то они имеют следующие 
названия: Fe(OH)2 дигидроксид или, по русской номенклатуре, двугидроокись 
железа, Fe(OH)3 - тригидроксид или трехгидроокись железа. 

Кроме этих названий, применяются и другие, например Ва(ОН)2 называют 
е;iким баритом. · 

Амфотерную гидроокись, иапример-Тi(ОН)4 , в зависимос_ти от условий проте
кания химической- реакции можно назвать тетрагиДроксид титана или четырех
гидроокись титана, если мы подчеркиваем его основные свойства, т. е. способность 
взаимодействовать с кислотами. В тех случаях, когда мы подчеркиваем его кислот
ные свойства (способность реагировать со щелочами), ту же гидроокись можно 
представить формулой Н4 Ti04 и назвать - титановой ортокислотой. 

Название солей. Соли можно рассматривать как соединения, состоящие из 
катионов и анионов. Элементарные катионы обозначаются русскими названиями 
соответствующих элементов, соединенными посредством дефиса со словом ион. 
Например, Na+ - натрий-ион, К+ - калий-ион, Rb+ - рубидий-ион. В тех 
случаях, когда элемент образует катион~ различной зарядности, величина заряда 
указывается римской цифрой в скобках и ставится перед дефисом, например 
Fe2+ - железо(II)-ион, Fe3+ - железо(! I 1)-ион. 

С.ложные катионы, например, основнь1х солей имеют следующие названия: 
ZпОН+ - гидроксоцинк-ион, Al(OH)2+ - гидроксоалюминий-ион, Аl(ОН)t
дигидроксоалюминий-ион. 

Когл;а металл образует катионы основных солей одинакового состава, но раз
личной зарядности, перед дефисом римской цифрой в скобках указывается степень 
окисления элемента, образующего катион; так, например, FeOH+ - гил;роксо
железо(II)-ион, Fe0H2+ - гидроксожелезо(I II)-ион. 

Катионы BiO+, vo; и UOi+ имеют соответственно следующие названия оксо
висмут-ион, диоксованадий-ион, диоксоуран-ион. 

Названия простейших \элементарных) анионов образуются из корней латин
ских названий элементов с суффиксом ид и слова ион соединенных посре..~хством ..~хе
фиса. 

Например: р- - фторид-ион, 1- - иодид-ион, 02- - оксид-ион, s2- - суль
фид-ион, н- - гидрид-ион. 

Анионы О~-, S~-, CN- имеют соответственно названия пероксид-ион, пер
сульфид-ион, цианид-ион. 

Если в состав аниона входит атом водорода, к названию иона добавляется 
префикс гидро, например: он- - гил;рокси11,-ион, нs- - гил;росульфил;-ион, 
но2· - гидроперокси11,-ион. 

Названия анионов кислоро~ных кислот состав.ляются из корня латинского 
названия элемента (образующего кислоту) с ).Хобавлением суффиксов ат, еели 
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Таблиц а 34 

Названия важнейших кислот и их аи ионов 

Кислота Анионы 

формула название формула название 

Н3В03 { Н2ВО3 диrидроборат-ион 
борная ортокислота HBOf- моноrидроборат-ион 

ВО 3- ортоборат-ион 3 

НВО2 борная метакислота во- метаборат-ион 2 
Н2В40 7 четырехборная НВ407 гидротетраборат-ион 
НА102 алюминиевая AI02 алюминат-ион 

Н2СО3 { нсо- гидрокарбонат-ион 
угольная со~-

3 

карбонат-ион 

Н2С2О4 щавелевая { НС204 гидрооксалат-ион 

с 0 2- оксалат-ион 2 4 
СН3СО2Н уксусная СН3СО; ацетат-ион 

СвН 5СО2Н бензойная С6Н5СО; бензоат-ион 
НСО2Н муравьиная нсо- формиат-ион 2 

Н2С1Н4Оо винная { НС4Н406 rидротартрат-ион 

C4H40i- тартрат-ион 

Н2 Si03 
кремниевая { HSi0 3 гидросиликат-ион 

метакислота SiOi- метаси.ликат-ион 

Н2SпО2 оловянистая { HSn02 rидростаннит-ион 

' ~Sпо~- станнит-ион 

H2Sn03 оловянная 
{ HSn03 гидростаннат-ион 

Sno2- станнат-ион 3 

Н2РЬО2 свинцовистая { НРЬО2 гидроплюмбит-ион 
РЬО2 - плюмбит-ион 2 

Н2РЬ03 свинцовая { НРЬО3 гидроплюмбат-ион 
РЬО~- плюмбат-ион 

HN02 азотистая N02 нитрит-ион 

HN03 азотная NO- нитрат-ион 

N3H азотистоводородная N- 3 азид-ион 3 

f Н2РО4 диrидроортофосфат-

Н3Р04 
фосфорная l HPOi-

ион 

ортокислота моноrидрофосфат-ион 
роз- ортофосфат-ион 4 

НР03 фосфорная РО-3 метафосфат-ион 
мет аки слота 

f 
Н3Р2О7 тригидропирофосфат -

ион 

н р 0 2- диrидропирофосфат-2 2 7 

Н4Р20 7 двуфосфорная, или < ион 

1 
НР2О~- моноrидропирофос-

пирофосфорная 
фат-ион 

t р Qi- двуфосфат-ион 2 7 

НзРОз 
фосфористая { Н2РО3 дигидрофосфит-ион 
орто кислота HPOi- моноrидрофосфиt -ион 
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/1родолжение табл. 31 

Кислота Анионы 

формула название формула название 

{ 
H2As04 диrидроарсенат-ион 

H3As0t мышьяковая HAsOi- моногидроарсенат-

орто кислота ион 

As0 3- орто арсенат-ион t 

f 
H2As03 дигидроарсенит-ион 

H3As03 
мыJПьяковистая HAsO~- моноrидроарсенит-

ортокислота 

t 
ион 

Aso1- ортоа р сенит-ион 

HAs02 мышьяковистая AsO; метаарсенит-ион 

метакислота 

H3Sb04 сурьмяная sьо1- стибанат-ион 
Н7SЬ0 0 rексаоксосурьмяная Н0SЬО; гексаоксистибанат-

ион 

Н3SЬ0а сурьмянистая sьо1- стибиат"ион 
HBiOJ висмутовая Bi03 висмутат-ион 

H2 S сероводородная { нs- гидросульфид-ион 
52- сульфид-ион 

H2S03 { нsо- rидросу льфит-ион 
сернистая so~-

3 

сульфит-ион 

H2SOo1 серная { HS0 4 гидросульфат-ион 
so~- сульфат-ион 

H2S20a тиосерная { HS203 rидротиосу льфат-ион 
s 0 2- тиосульфат-ион 2 3 

H2S20s надсерная { HS208 гидроперсульфат-ион 
s 0 2- персульфат-ион 2 8 

HCr02 хромистая CrO; хромит-ион 

H2Cr04 хромовая { HCr04 гидрохромат·ион 

Cro:- хромат-ион 

H2Cr201 двухромовая { HCr207 гидродихромат-ион 

Cr20;- дихромат-ион 

H2 Se селенисто водородная 
{ нsе- гидроселенид-ион 

Se2- селенид-ион 

H2Se03 селенистая { HSe03 гидроселенит-ион 

seo~- селенит-ион 

H2Se04 селеновая seo1- селенат-ион 

Н2МоО4 молибденовая моо~- молибдат-ион 

Н2Те теллуристоводород~ { нте- rидротеллурид-ион 

ная Те 2 - теш1урид-ион 

Н2Те04 теллуристая { НТеО3 гидротеллурит-ион 

Те О~- теллурит-ион 

Н2Те04 
теллуровая метакис- { НТе0 4 гидротеллурат-ион 

лота Те О~- теллурат-ион 

Н8Те0 6 теллуровая ортокис- Теое-
6 ортотеллурат-ион 

лота 
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формула 

H2MnO! 

HMn04 
HBr 
HBrO 
HBr03 

HI 
HIO 
Н10 3 
HI0 4 
HI05 

Н~)Оо 
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Кислота 

название 

вольфрамовая 
перекись водорода 

фтористоводородпая 
соляная 

хлорноватистая 

хлорноватая 

хлорная 

марганцоватая 

марганцовая 

бромистоводородная 
бромноватистая 
бромноватая 
иодистоводородная 

иодноватистая 

иодноватая 

иодная 

иодная мезокислота 

иодная ортокислота 

галлиевая 

германиевая 

надосмиевая 

дифосфорноватая 

фосфорноватистая 
серебряная 

цинковая 

цианистоводородная 

циановая 

монохлоруксусная 

дихлоруксусная 

трихлоруксусная 

пропионовая 

салициловая 

роданистоводородная 

формула 

105 -
0 

{ 

H2Ga03 
HGaOi: 
Gaog-

{ 
HGe03 
Geo1-

HOs05-

r 
Н3Р206 

Н2Р 2 О~
< 

1 
НР2О~-

Р2О~-

Н2РО; 
AgO-

{ 
НZпО; 
ZnOi __ -

CN-
CNO
CH2ClC02 
CHCI 2C02 
CCI:1C02 
С2Н5СО2 
C0H4 0HCO;
CNS-

ЛроlJоАЖение таб.1,. 31 

Анионы 

название 

вольфрамат-ион 
гидропероксид-ион 

фторид-ион 
хлорид-ион 

гипохлорит-ион 

хлорат-ион 

перхлорат-ион 

гидроманганат-ион 

манганат-ион 

перманганат-ион 

бромид-ион 
гипобромит-ион 
гипобромат-ион 
иодид-ион 

гипоиодит-ион 

гипоиодат-ион 

тетраоксоиодат-ион 

пентаоксоиодат (мезо-
иодат)-ион 

гексоксоиодат(орто-
иода т-ион) 

дигидрога ллиа т-иои 

моногидрогаллиат-ион 

rаллиат-ион 

гидроrерманат-ион 

rерманат-иои 

гидроперосмнаr-ион 

тригидродисубфос-
фат-ион 

дигидроди субфосфа т
ион 

м о ногидродис у бфос
фа т-ион 

дисубфосфат-ион 

гипофосфит-ион 
аргентаат-ион 

гидроцинкат-ион 

цинкат-ион 

цианид-ион 

цианат-ион 

монохлорацетат-иuн 

дихлорацетат-ион 

трихлорацетат-ион 

пропиона т-ион 

салицилат-ион 

роданид-ион 



формула 

H"CdO.) 
н;Fе (CN )0 

Кислота 

название 

кадмиевая 

гексацианоферро
кислота 

гидросернистая 

формула 

HCdOi 
H3Fe (CN); 

HS204 

ПродоА:J1Сенае табл. 34 

Анионы 

название 

rидрокадм иоа т-ион 

тригидроrексµционо

ферроат-ион 
rидрог идрос у льфит
ион 

кислотообразующий элемент проявляет высшую валентность (или степень окис· 
ления) (например, SOf- - сульфат-ион, N03 - нитрат-ион) и ит, если кисло
тообразующий элемент проявляет более низкую (или промежуточную) степень 
окисления, например so~- - сульфит-ион. 

Если кислотообразующий элемент образует кислоты более чем в дву хвалент
ных состояниях, тогда суффикс ат применяется во всех названиях анионов кис
лот, русские названия которых имеют суффиксы оватая, овая иная. Так, анионы 
НС104 и HCI03 имеют названия перхлорат·нон и хлорат-ион. 

В названиях анионов кислот, русские названия которых имеют суффиксы 
оватистая и истая, применяют суффикс ит. При этом к названию аниона, в ко
тором кислотообразующий элемент имеет низшую степень окисления, добавляется 
префикс гипо. Так, например, анион CI02- кислоты HCI°' называется хлорит-нон, 
а анион CIQ- кислоты HCIO называется гипохлорит-ион. 

Названия солей составляют нз названия аннона в именительном падеже и 
катиона в родительном. При этом названия солей, образованных непосредственно 
соединением металла с неметаллом, имеют окон чан не ид, наприм~: N aCI - хло
рид натрия, BaS - сульфид бария, AI4C3 - карбид алюминия, Ca3N2 - нитрид 
кальция н т. д. 

Ниже приведены примеры названий нормальных солей кислородных кислот~ 
BaS04 - сульфат бария, Na2S04 - сульфат натрия, Na3P04 - ортофосфат нат
рия, КзАs04 - ортоарсенат калия, BaSOs - сульфит бария, Na2S03 - сульфит 
натрия, KN°' - нитрит калия, N a3As03 - метоарсенит натрия. 

Кислые соли KHSO.t, N а2НР04 , Са(Н2РО4)2 соответственно называют: гидро
сульфат калия, гидроортофосфат натрия, дигидроортофосфат кальция. 

Основные соли имеют названия: CuOHCI - хлорид гидроксо-меди, 
Al (OH)2S04 - сульфат дигидроксо-алюминия, FeOHCI - х.лорнд гидроксо-же
леза (II), FeOHS04 - сульфат гидроксо-железа(III), BiOCI - хлорид оксовис
мута, U°'(N03) 2 - нитрат диоксо-урана. 

В двойных (или тройных) солях названия металлов пишутся через дефис 
(причем о6а в родительном падеже), например KAl(S04)2 - сульфат калия-алю
миния, K2N аРО4 - ортофосфат калия·натрия. Номенклатуру комплексных сое
динений см. на стр. 48. 



11. Технические н обыденные названия некоторых веществ 

Название 

Аммиачная вода (нашатырный спирт, гидро-
окись аммония) ............... . 

Барит (тяжелый шпат- минерал) ..... . 
Витерит (минерал) . . . . . . . . . . . . . . . . 
Белый мышьяк (мышьяковистый ангидрид) 

Бертолетова соль .... . . . . . . . 
Бура . . . . . . . . . , . . , , . . . . . . . . . . . 
Глет свинцовый ............. '. 
Гипосульфит (тиосульфат натрия) .. 
Мираби.яит (глауберова соль) .. 
Глинозем ...... . . . . . . . . . 
Горькая соль ..... . ... . . . 
Жидкое стекло . 

Жавелева вода • • • • • • • • • 11' • 

" . ' . 
. . . . 

. . 

Изв~сть белильная (и.яи хлорная) " ' . . . . 

Известь гашеная (едкая) ...... . . . . ' . 
Известь жженая {негашеная) . . . . . . . . ' 

Каломель ..................... . 
Карборунд .................... . 
Киноварь ..................... . 
Корунд (минерал) . . . . . . . ..... . 
Известь натронная ........... . 
Квасцы алюмокалиевые .. 

железоаммонийные 

хромовые .. ' . . . . . . . 
Купорос медный 

железный . . . . . . . . . . 
цинковый . . . . 
никелевый . . . . . . . ' . ' . . . . . . . 

Криолит (минерал) .. • • • lt • • • • • • 

Крокус железный ............... . 
хромовый ·· ............... . 

К рои желтый . . . . . . . ........... . 
зеленый ......... . 41 • • • • • • • 
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Химическа1 формула 

NH40H (точнее NH8 • пН10) 
BaS04 

ВаСО3 
As10 8 

КС108 
Na 2B40 7 • IOH10 

РЬО 

N a1S10 8 • 5Н10 
N a1S04 

11 10Н10 

А1103 
MgS04 • 1н10 

N a1Si08 или K1Si08 
(К10 · nSiOs или Na10 · nSi01 ) 

Раствор KCIO и ка в HDO 

/CIO 
Са (СаОС1 2) 
"'-с1 
Са(ОН)1 
Са О 

Hg1C11 

SiC 
HgS 
А1208 

2сао+Nаон 

KAI(S04) 2 • 12Н90 
NH4Fe(S04) 1 • 12Н10 
KCr(S04) 9 • 12Н20 

CuS04 • sн20 
FeS011 • 7Н90 
ZnS04 • 7Н20 
NiS04 • 1н10 

AIF8 • 3NaF(Na3AIF 8 ) 

Ре203 
Cr10 3 

РЬСr04 или ZnCr04 

Cr10 8 



Название 

Кровяная соль желтая ... 
красная .. 

Литопон , ........ . 
Ляпис (адский камею)) . 

Магнезия белая (жженая) 

. ' . . 

. . . . . . 

. . . . " . 
Мел (мрамор, известняк) .... . 

Мумия ............ . . . . . 
Нашатырь . " . . . . ......... " .... . 
Пергидрол . . . . . . .............. . 

Плавиковая кислота ........ . 
Поташ ................... . 

Преципитат (удобрение) 

Сурик свинцовый .... . . . 
Сурик железный .... . 

Белила баритовые (бланфикс) . . . . 
свинцовые ....... . 
титановые ....... . 
цинковые ........ . 

Селитра натровая (чилийская) ..... . 
калийная . . . . . . . . . . . . 
аммонийная (аммиачная) ..... . 
кальциевая (норвежская) ..... . 

Сода питьевая (двууглекислая) - бикарбо· 
нат натрия ..•...•............ 

Сода кальцинированная (безводная) ..... 
кристаллическая (углекислая, простая, 

бельевая) •................. 
Сода каустическая (каустик) - едкий натр 

Сулема ..... : ........... " . 
ТЭС (тетраэтилсвинец) .. . . 
Хром пик калийный . . . 

натровый ...... . . . . ... . . . . 
Водка царская ....... . . " . . " 

ЛродоЛfJЮенае 

Химическая формула 

K4[Fe(CN)6] • 3Н20 
K3[Fe(CN)6] 

Смесь ZnS и BaS04 

AgNq" (обычно сплав 1 ч. 
AgN 0 3 и 2 ч. KN03) 

MgO 

СаСО3 
Fе1Оз 

NH4CI 

Н202 (30-iiроцентный раствор 
в воде) 

H1F2 
К2С03 

СаНРО4 • 2Н20 
РЬ3ОiРЬ8РЬОt> 

Fe80 3 (с примесью мела, 
барита, глины и др.) 

ваsо. 

2РЬСО3 • РЬ(ОН)1 
Ti01 

ZпО 

NaN03 

KN03 

NH4N03 

Ca(N08) 1 

N а 2СО3 • 1 ОН20 
NaOH 

HgCl2 

РЬ(С2Н6)4 
K2Cr20 7 

Na2Cr20 7 

Смесь трех объемов концентри
рованной HCl с одним объе
мом кuнпентрированной 
HN08 
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Название 

Вода тяжелая (окись дейтерия) 

Боксит ....... " ........ . 
Плавиковый шпат (флюорит) ... . . . . . . 
Свинцовый. блеск (галенит) ..... . 

Оловянный камень (касснтернт) .. . . . . " 

Пиролюзит ...... . . . . . 
Хромистый железняк (хромит) . 
Апатит . . . . " . . . . . . . . . . . ' . . . . 
Асбест . . . . . /* • • • • • • • • • • • • • • • • • 

Продолжение 

Химическая формула 

0 20 

AI10 8 • 2Н20 
СаР'2 
РЬS 

Sn01 

Mn02 • пН20 
Fe(Cr01)2 или FeO · Cr 20 3 

3Са8(РО4)2 • Ca(F, С1)2 
3Mg0 · СаО · 4Si02 = 

= Mg3CaSi40 12 

Каолин (белая глина) . . . . . . . . . . . . . . 114AJ 1Si20 8=AJ20 3 -2Si02 ·2H20 
Куприт (красная медная руда) ... ' . . . . . Cu10 
Магнитный железняк (магнетит) ...... . 
Железный блеск (гематит) ......... . 
Пирит (железный нлн серный колчедан) .. 

Халькопирит (медный колчедан) ...... . 

Арсенопирит (мышьяковистый колчедан) .. 
Железный шпат (сидерит) .......... . 
Цинковый шпат (rалмей) ... . . . . . . . 
Малахит . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 

Магнезит ................ . 

Роговое серебро . ·~-· ........ . . . 
Цинковая обманка (сфалерит) ... . 
Серебряный блеск (аргентит) ... . . . . . 
Гипс ................ . . . " . . . . . 
Доломит ..................... . 
Мергель . " . " .......... ~ ...... . 
Песчаник. 4 • • • • • • • • • • • ' • • • • • • • • 

Сильвинит ..... . " . . . . . . 
Карналлит ........... : ........ . 
Кварц, песок· . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 
Наждак . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 

Алунд. . . . . . . . . · · · · 

. 
Золото сусальное . . . . . ... 
Золото муссивное (золотая краска) ..... 
Гидролит . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . • 
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Fe30 4 или FeO · Ге208 
Fe20 3 

FeS2 

CuFeS2 или Fe2S3 • Cu 2S 
FeAsS 
FeC03 

ZпСО3 
<.;uC03 • Cu(OH)2 

MgC01 

AgCJ 

ZnS 
Ag1S 

CaS04 · 2Н20 
MgC03 • СаС03 
Глина+ СаС03 
Sio2 +CaC03 

Nас1+кс1 

KCI · MgCJ2 • 6Н20 
Si02 

А1203 
Плавленая масса, содержащая 

95--986/ 0 AJ20 3 

SпS2 
Sn2S8 

СаН2 



Название 

Хлороформ ...... . 

Купоросное масло . 

Томасов шлак .. 

Нитрующая смесь 

Хромовая смес1) 

Бурый железняк (лимонит) 

Алебастр ........... . 

Рутил ..... . . . . . . . . . " 

Кальцит (известковый шпат) 

Поваренная соль ........ . 
Цементит (карбид железа) . 

Угарный газ (окись углерода) 

Сухой лед ............ . 

. . . . 

. . . ' 

... 

Углекислый 1·аз (угольный ангидрид). 

Олеум ........ " ......... . 
Рвотный камень (антимонил) 

Сегнетова соль .... 

Инфузорная земля .. 
Кизельгур (трепел) 

Ок.силиквит ..... 

Оксипит (аксон) ..... 

Ярь-медянка (краска) .. 

Силан (моносилан) .... . .. ' 

Арсин (мышьяковистый водород) 

Древесный спирт (метиловый спирт, мета-
1-10 л) . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 

Винный спирт (этиловый сrrирт, этано~) .. 
- 1 

Сивушное масло - смесь высших гомолu
rов этилового спирта (пропиловый, изо
бутиловый, изоамиловый снирты) ..... 

Эссенция уксусная .............. . 

Продолжение 

Химическая формула 

CHCI3 

H2S04 (обычно 90,5-92,5°/0) 

Са3(РО4)2 • СаО 

Смесь конц. кислот HN03 и 
H2S04 

Раствор K2Cr20 7 в конц. H2S04 

2Fe20 3 • ЗН20 

Мелкозернистая разновидносп> 
гипса 

Ti02 

СаСО3 
NaCl 
Fe3C 

со 

СО2 в твердом состоянии 
СО2 

Раствор S03 в конц. H2S04 

К(SЬО · С4Н406) 
КNаС4Н4Ов 

AI 20 3 • 4Si02 • Н20 
Si02 (рыхлый порошок) 

Смесь жидкого воздуха (или 
0 2) с каким-нибудь горючим 

материалом 

Na20 2 

2Cu(C2H30 2) 2 • Cu(OH)2 • 5Н20 
SiH4 

AsH3 

Содержится в плохо очищен
ном спирте 

Концентрированный раствор 
СН3СООН (дu sou/0) 
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111. Растворимость солей • 

Анионы 

1 1 

Катионы " :!'; 
1" . 

1 
о 1 1 1 1 1 z z ," 1" 

ot 1 1 " ... 1 " ... ..," "'"" " ... 1 ~ u 1 ;z ::i:: "" о " ... о о о " ... о о 1 1 ;z ' ::i:: о о о о "' " G 
.... .L 1 u " " " ... v.; " " ~ ~ z z l:Q ~ u сп сп u о u u ел u < < ~ 

' 
Na+ ] 1 1 ] 1 1 l' 1 1 1 1 1 1 1 1 ] ] 1 1 ] 1 
к+ 1 ] 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 
NHt 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 ] 1 1 1 - 1 1 1 1 1 
Mg2+ 1 1 1 1 1 4 1 1 2 1 3 3 1 1 1 3 1 3 3 2 1 
Са2+ 1 1 1 1 1 5 1 1 2 1 2 3 4 2 2 3 3 3 3 4 3 
Sr2+ 1 1 1 1 1 5 1 1 1 1 2 3 4 4 3 3 3 3 3 1 1 
ва2+ 1 1 1 1 1 5 2 1 1 1 1 3 3 5 4 3 3 3 3 ~1 4 
Ala+ 6 1 1 1 1 2 6 1 6 6 3 6 3 1 1 5 6 3 4 -
crs+ 6 1 1 1 1 1 6 1 6 6 3 6 2 1 3 3 6 3 4 - -

Zn2+ 1 1 1 1 1 1 3 1 4 1 3 3 3 1 1 3 3 3 3 3 3 
Mn2+ 1 1 1 1 1 1 3 1 3 1 3 3 2 1 1 3 3 3 3 5 3 
Nill+ 1 1 1 1 1 1 3 1 4 1 3 3 3 1 3 3 3 3 3 5 5 
Со2+ 1 1 1 1 1 1 3 1 4 1 3 3 3 1 3 3 3 3 3 5 5 
Fe2+ 1 1 1 1 1 1 3 1 3 1 3 6 3 1 - 3 3 3 3 5 5 
Fes+ 6 1 1 1 - 1 3 1 3 6 3 3 3 1 1 3 3 3 4 l 5 
Ag+ 2 1 5 5 5 1 3 3 4 2 3 3 3 2 4 3 3 3 3 5 5 
РЬ2+ 1 1 3 4 4 3 3 2 4 1 3 3 3 3 3 3 3 3 3 2 3 
wg2]2+ 2 1 5 5 5 1 3 3 4 2 3 3 3 2 3 3 3 3 3 -

g2+ 1 · 1 2 2 5 1 1 1 5 1 3 3 3 1 4 3 3 3 3 5 
Cu2+ 1 1 1 1 - 3 3 3 3 1 3 3 3 1 1 3 8 3 3 5 
Bi3+ 6 1 6 6 3 - - - 3 6 3 6 3 6 3 6 3 3 4 5 

1 

5 
Cd2+ 1 1 1 1 1 1 3 1 3 1 3 3 3 1 3 3 3 3 3 3 3 
Sn2+ 6 1 1 1 1 3 - -1 3 1 3 3 3 1 1 3 3 3 3 3 5 5 

О б о з н а ч е ни я: 1 - растворимо в воде; 2 - с трудом растворимо в воде; 3 - нерастворимо в воде, но леrко растворимо в орrаяич:еских и 
минеральных кислотах; 4 - нерастворимо в воде и в орrа11ич:есквх кисдотах (rдав11ым образом, в уксусной кнс.1оте), но растворимо в минеральных 
кислотах; 5 - нерастворимо в воде и кисдотах; 6 rндролизуется. 

• А. П. К ре шк о в. Ос11овы аналитической химии. Т. 1. Госхимиздат, М., 1961, стр. 618. 



IV. Растворимость и произведение растворимости малорастворимых 
веществ (при t = 25° С, если не указана другая температура) 

Наименование н 
формула вещества 

Хлориды 

AgCl 

Hg2C12 

РЬС12 
Бромиды 

AgBr 

Hg2Br2 

PbBr2 

Иодиды 

Agl 

Hg2l2 

РЬl2 

Иодаты 

Agl03 

Ва(103) 2 · 2Н2'0 

РЬ(103)2 

La(I03)з 

Сульфиды 

Ag2S 

Bi2S3 

CdS 

CoSa. 

CoSy 

CuS 

Cu2S 

FeS 

HgS 

Произведение концен
траций ионов 

[А g+] l с1--1 

lHgl+] [Cl-]2 

lРЬ2+1 [Cl-]2 

[Ag+] tвr-] 

[ Hgl+] [Br-] 2 

[РЬ2+1 [ Br ]2 

iAg+] [l-1 

[ Hg~+] р-]2 

l rь2+1 [1-]2 

[Ag+] [103] 

[Ва2+] [103}2 

[ РЬ2+] [103]2 

[Las+] [103-]2 

[ Ag+]2 [s2-] 

[ BiS+]2 [s2-]s 

[Cd2+] [s2-] 

[Со2+] [S2--] 

[Со2+] [S2-] 

[Cu2+] [S2-] 

[Cu+]2 [S2-] 

[Fe2+] [S2-] 

[Hg2+1 [s2-] 

Числовые велич:ины 

произведение растворимость, 

растворимости ПР моль/д 

1,56. 10- 10 1,2. 10- 0 

1 1 . 10-18 ' . 6 5. 10-1 
' 

2 4. io-4 
' 

3,D. 10~ 2 

7 7 . 1 о -13 

' 
-s,8. io-1 

5,2. 10- 23 2,8 · 10-в 

7,4· 10 5 2,6. 10--2 

1 5 • 1 U -IG 
' 

1,2 . 1 o--s 

45.10-2\J 

' 
? ') . 10-10 
и,~ 

8 7. 10- 9 
' 

1,3. lo-s 

0,92. lo-s 9,6. lo-5 

1,2s. 10-9 68. lo-• 
' 

3,1 . lo-1s 4,3. 10-5 

s 9. 10-10 
' 

2,1 . lo-s 

1,6. 10-49 3,4. 10-11 

1,6. io-12 (180) 1, 7. 10-1 5 

3,6. 10-20 (180) 6. 10-15 

3,1 · 10-23 5,5. 10-12 

3,0. 10-26 1 7. 10-13 

' 
3,2. lo-ss 1,8. 10-10 

2 6. 10-119 , 4,1 . 10-11 

3,8. 10-20 2,0. 10-10 

4. 10-63(180) 6 3. 10-27 
' 
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Наименование и 
формула вещества 

MnS 

PbS 

Sb2S3 

SnS 

ZnS 

NiSy 

Сульфаты 

Ag2S04 

BaS04 

CaS04 · 2Н 20 

PbS04 

SrS04 

Hg2S04 

Карбонаты 

Ag2C03 

ВаС03 
СаС03 
Hg2C03 

MgC03 

РЬС03 
SrC03 

ZnC03 

CdC03 

FeC03 

Оксалаты 

Ag2C204 

ВаС204 • 2Н20 

СаС204 • Н20 

Произведение концен
траций ионов 

[ J\1n2+] [ s2-1 

[РЬ2+] [S2-) 

[ SЬЗ+ ]2 [S2-]з 

[Sn2+] [S2-1 

[Zn2+] [S2-] 

[Ni2+] [S2-] 

[ Ag+]2 [S01-] 

[Ва2+] [SO~-] 

l Са2+] [SO~-] 

[РЬ2+] [SO~-] 

[Sr2+] [SOi-] 

[ Hg~+] l SOi-] 

[Ag+]2 [COi-] 

rва2+] f co:-J 

[Са2+] [СО~-] 

[Hg~+] [COJ-] 

[ Mg2+] [COi-] 

[РЬ2+] [COf-] 

[Sr2+] [COi-] 

[Zn2+] [Со:-1 

[Cd2+] rco~-1 

[Fe2+] [Со:-1 

[Ag+]2 [С2 О~-] 

[Ва2+] LC2o~-] 

[Са 2+] [C20i-] 

Продолжение 

Чис '!овые величины 

произведение 

растворимости ПР 

1,4 . 10-15 ( 180) 

6 8. 10-29 
' 

3,0. 10-27 

1,0 · 10- 2 в 

7, 9 . 10-26 (200) 

1,4. 10-24 (180) 

7, 7 · 1 о-Б 

1,08. 10-10 

6, I . 10-5 

22.10-в 
' 

2,8 . 10-1 

6,3. 10-7 

6 15. 10-12 
' 
8 1 . 10-9 , 

1,7. 10-3(4,8. 10-9) 

9 о. 10-1 7 

' 
1,0 • 10-о 

1 5 · 10-13 

' 
1, 6 · I 0-9 

2,7 · 10-в 

2,5. 10-14 

2,5 . 10-11 (200) 

1 1 . 10-11 , 
1,61·10-1 (18°) 

2,57. 10-9 (180) 

растворимость, 

моль/ л 

3, 1 · 10-з 

8,2. 10-1° 

2,0 · 10-в 

1,0. 10-14 

2,8 · 10-13 

1,2. 10-12 

2,6. 10-2 

1,0. 10-5 

7, 8 · 10-з 

1,5. 10-4 

5,3. 10-4 

7,9. 10-4 

1 15. 10-4 
' 
9,0 · 10- о 

6 9 • 10-о 
' 

9,3. 10-9 

3,2 · Iо-з 

3,9. 10-7 

4,0. 10-0 

2,7. 10-4 

1,6. 10-0 

5 о. 10-6 
' 

1,4. 10-4 

4,0. 10-4 

so.10-5 

' 



Наименование и 
формула вещества 

CdC20 4 · 3Н20 

MgC20 4 

РЬС204 
SrC20 4 · Н20 

ZnC20 4 

Хроматы 

Ag2Cr04 

BaCr04 

CaCr04 

PbCr04 

SrCr04 

Гидроониси 

Al(OH)3 

Cd(OH)2 

Са(ОН) 2 

Cr(OH)3 

Cu(OH)2 

Fe(OH)2 

Fe(OH)3 

Mg(OH)2 

1Y\n(OH)2 

Ni(OH) 2 

РЬ(ОН)2 
Zn(OH)2 

Фосфаты 

Ag3P04 

l\1gNH4P04 

РЬ3(РО4) 2 

Пронэведение коIЩен~ 
траций ионов 

[Cd2+] [С2О~-] 

[ Mg2+] [С2О~-] 

[РЬ2+] [C20i-] 

[Sr2+] [С2О~-] 

[Zn2+]- [C20i-] 

[ Ag+] 2 [CrOi-] 

[Ва2+] [CrOi-] 

[Са2+1 [Cro:-] 

[РЬ2+] [CrOf-] 

[Sr2+] [CrOi-] 

[ А13+] l он JЗ 

lCct2+] [ОН-]2 

[Са2+] [ОН-]2 

[Cr3+] [ОН-]з 

[Cu2+] [ он-]2 

[fe2+] [Он-]2 

[fe3+] [ОН-]3 

[Mg2+] [ОН-]2 

[Mn2+] [ОН-]2 

[Ni2+] [ОН-]2 

[РЬ2+] [ОН-]2 

[Zn2+] [ОН-]2 

[Ag+p [POf- J 

[Mg2+] [NHt] [РО~-] 

[РЬ2+1з [Р.ОГ]2 

Продол:ясение 

Числовые величины 

произведение 

растворимости ПР 

1,53 . 1 о-з 

8,57. Io-5 ( 180) 

3,2 . I 0-11 ( 18 О) 

5,61 . 10-з (180) 

7,5. 10-9 

9. 10-12 

2,4. 10-10 

2,3 . 10-2 (180) 

1, 77. Jo-14 (180) 

3,5. 10-5 (150) 

1, 9. 1 о-з3 

2,4. 10-13 (18О) 

3, I . 10-· 0 

5,4 . I 0-31 (170) 

5,6. 10-20 

1,64. 10-14 (180) 

1, 1 • J о-36 ( 1 &О) 

1,2 . Io-11 ( 180) 

4. 10-14 (18°) 

8,7. 10-19 (170) 

6, 8 · f O-l3 ( 18 О) 

1 . 10-17 

1, 8 . 10-13 (20°) 

2 5 · 10-13 
' 

1 5 · ]0-32 
' 

растворимость, 

J.fOЛbf/l. 

1,2. ]О-4 

9,] . ] о-з 

5,6. io-s 

2,3 · Io-• 

8,7. ]О-5 

1,3. 10-4 

1,5. ]О-6 

1,5. 10-1 

1,3. 10-7 

59 · 10-3 
' 

2,9. 10-9 

3,9. 10-5 

2. 10-2 

1,2. 10-3 

2,4. 10-7 

1,6. J0-5 

4,5. 10-10 

2,0 · Io-4 

2, 1 . 10-5 

6,0. 10-7 

55.10-5 
' 

3,2. 10-9 

1,6. 10-5 

6,3. 10-5 

1, 7 • 10-1 
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V. Потенциалы ионизации элементов (эв) 

Поря,цковый 
Элемент 1 1 1, la 

номер 

1 н 13,595 -
2 Не 24,581 54,403 -

3 Li 5,390 75,619 l 22,4 l9 
4 Ве 9,320 18,206 153,850 
5 в 8,296 25,149 37,920 
6 с 11,256 24,376 4 7,871 
7 N 14,53 29,593 47,426 
8 о 13,614 35,108 54,886 
9 F 17,418 34,98 62,646 

10 № 21,559 41,07 63,5 
11 Na 5,138 47,29 71,65 
12 Mg 7,644 15,ОЭ 1 80,12 
13 Al 5,984 18,823 28,44 
14 Si 8,149 16,34 33,46 
15 р 10,484 19,72 30,156 
16 s 10,357 23,4 35,0 
17 Cl 13,01 23,80 39,90 
18 Ar 15,755 27,62 40,90 
19 к 4,339 31,81 46 
20 Са 6, 111 11,868 51,21 
21 Sc 6,54 12,80 24,75 
22 Tj 6,82 13,57 27,47 
23 v 6,74 14,65 29,31 
24 Cr 6,764 16,49 30,95 
25 Mn 7,432 15,636 33,69 
26 Fe 7,87 16, 18 30,643 
27 Со 7,86 17,05 33,49 
28 Nj 7,633 18,15 35,16 
29 Сц 7,724 20,29 36,83 
30 Zn 9,391 17,96 39,70 
31 Ga 6,00 20,51 30,70 
32 Ge 7,88 15,93 34,21 
33 As 9,81 18,63 28,34 
34 Se 9,75 21,5 32 
35 Br 11,84 21,6 35,9 
36 Kr 13,996 24,56 36,9 
37 Rb 4,176 27,5 40 
38 Sr 5,692 11,027 
39 у 6,38 12,23 20,5 

40 Zr 6,84 13,13 22,98 
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Порядковый 
номер 

41 
42 
43 
44 
45 
46 
47 
48 
49 
50 
51 
52 
53 
54 
55 
56 
57 
58 
59 
60 
65 
68 
72 
73 
74 
75 
76 
77 
78 
79 
80 
81 
82 
83 
84 

-
86 
88 
89 
90 
92 

Элемент 

Nb 
Мо 

Те 

Ru 
Rh 
Pd 
Ag 
Cd 
In 
Sn 
sь 
Те 

I 
Хе 

Cs 
Ва 

La 
Се 

Pr 
Nd 
ть 

Er 
Hf 
Та 

w 
Re 
Os 
Ir 
Pt 
Au 
Hg 
Tl 
РЬ 

Bi 
Ро 

Rn 
Ra 
Ас 

Th 
u 

Ilродол:ж:ение 

6,88 14,32 25,04 
7,10 16,15 27, 13 
7,45 ]5,26 
7,364 16,76 28,46 
7,46 18,07 31,05 
8,33 19,42 32,92 
7,574 21,48 34,82 
8,991 16,904 37,47 
5,785 18,86 28,03 
7,342 14,628 30,49 
8,639 16,5 25,3 
9,01 18,6 31 
Ю,454 19,00 
12,127 21,2 32,1 
3,893 25,1 
5,210 I 0,001 
5,61 11,43 19,17 
5,60 
5,48 
5,51 
5,98 
6,08 
7 14,9 
7,7 16,2 
7,98 I 7, 7 
7,"РЛ 16,6 
8,7 17 
9 
9,0 18,56 
9,22 20,05 

10)43 18,751 34,2 
6,106 20,42 29,8 
7,415 15,028 31,93 
7,287 16,68 25,56 
8,43 

10,746 
5,277 10,144 
6,9 I 2, 1 20 
6,95 
6,08 
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Vf. Нормальные (стандартные) окислительно-восстановительные 
потенциалы Е0 в водных растворах при 25° С по отношению 

Название 
и символ 

злемеита 

Азот 
N 

Актиний j 
Ас 

к нормальному водородному электроду* 

Электродный процесс 

2НN3=ЗN2+2н++2е 
2NH20H +2он-= N2+4H20 +2е 
(2NН2ОН)Н-Г= N2+2н20+4н+ + 2е 
N2н4+4оН-= N2 +4Н2О+4е 
{N2H4)H+ = N2-1-5H+ 
2NH3= N2 +6н++6е 
газ 

2NHt= N2 + sн++6е 
2NHt+ Н2О = N20 + lOH-r+se 
H2N20 2 = 2NO + 2Н++ 2ё 
NНз+2Н20= HN02+6H++6e 
газ 

N02 + Н20= НNОз+н++ё 
N02+H20=N03 2Н++ё 
газ 

N2o4+2H20 = 2НNОз+2н++2е 
N2o4+2H20 == 2NОз+4н++ 2ё 
NO; + Н20 = NO; + 2Н+.+ 2ё 
NH!+H20=N0+6н++5e 
NHt+2H20= HN02+ 7Н++6ё. 
Nнt+зн20=Nоз+1он++sе 
HN02 + Н2О = НNО3+2н++2е 
Nо+2н20= НNОа.+3н++3е 
NO +2Н2О = N0;+4H+-t-3e 
NO H20=HN02+н-r+e 
NO + Н20= NО2+2н++2е 

газ 

HN02=N02 2Н++ё 
rаз 

N2о+5н20 =2НNО3 +8н+ +8е 
N20 5Н20=2NОз+ 1ОН+'+8е 
N2 + 6Н20 == 2HN03 IOH+ + 10ё 
N20+3H20=2HN02 4I-(+-j-4e 
N2+4H20 =2N02-f-8H++8e 
N2+4H20 = 2HN02 -f-6H+ + 6ё 
N2 +2Н20=2NO+1i{++4e 
N2+ Н2О = N20 +2н++2е 
N2 + 2Н20 = H2 N20 2 2Н+ + 2е 
Ас= Ас3 ~-+зе 

Стандартный 
!.tлектродный 

ПО'lеН• 

циал Е0 , в 

-3,l 
-3,04 
-1,87 
-1,16 
-0,23 
+О,057 

+О,275 
+О,647 

+0,11 
+О,755 

+О,755 

+О,755 

+о,803 

+о,8оэ 

+О,835 

+о~8З6 
-t-0,864 
+О,87 
+О,934 

+О,957 

+О,957 

+1,004 
+1,049 

+t,093 

+1, 116 
+1, 116 
+1,246 
+1,297 
+I,36a 
+I,454 
+1,678 
+1, 766 
+2,65 

j ,-..., -2,6 

* Н. Е. Хомут о в. Электрохимия. Вып. 1, М .• 1966: Справочник химика. Т. 3. Изд-во 
«ХИМИЯ»; !\'\." 1961, С1р, 740, 
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Название 
и символ 

~элемента 

Алю ми-
ний 
Al 

Амери
ций 
Am 

Барий 
Ва 

Берил
.rrий Вс 

Берклий 
Bk 

Бор 
в 

Электродиый процесс 

Al +6F-= [А1F6]з-+зё 
Al = л1з++зе 
л1+зн20 = Аl(ОН)3 +3н++3е 
Al 2Н20 = AlO; + 4H+-t- 3ё 

Am=Am3++3ё 
Аm+ЗН2О = Аm(ОН)з+зн++Зё 
2Am+ЗH20=Am203 +6H+ 6ё 
Аm203+5Н20=2Аm(ОН)4+2н++2ё 
Am20 3 + Н20 =- 2Am02 + 2Н+ + 2ё 
Am(OH)3 + Н20 = Am(OH)4 + Н+ + ё 
Am(OH) 3 = Am02 + Н 20 + Н+ + ё 
Am4+ 2Н2О = АmОt+4н++ё 
2Am02+ Н2О = Аm2О5+2н+ +2ё 
2Am(OH)4 = Am20 5+ 3Н 20+ 2Н+ +2ё 
AmOt = AmOi+ + ё 
2лmз++5н20=Am205 +1он+ +4ё 
Am3++2H20 =AmOi++4H+ +зё 
Аmз+ + 2Н 20 = AmOt + 4Н+ + 2ё 
лmз++4Н20 = Am(OH)4 +4H++e 
Аm2О5+2н+ = 2AmO~++ Н2О 2ё 
лmз++2Н20=Аm02 4Н++ё 

Am20 5+H20 = 2Аm03 +2н++2ё 
АmЗ+= Аm4++ё 

Ва = Ва2++2ё 

Ве = Ве2++2е 
Ве + 2Н]О = Ве( ОН)2 + 2Н+ + 2ё 
2Ве + 3Н20 = Be20J- + 6Н+ + 4ё 
ве+2Н20= веоi-+4н+ +2ё 

в 4р- = [ВF4г+зе 
в ЗН2О=НзВОз+зн+ Зё 
в+зн 20= во;-+5н++зе 

Продолжение 

Стандартный 
злектроцный 

nотеи-

циал Е0 , в 

-2,07 
-1,663 
-1,471 
-1,262 

-2,320 
-1,872 
-1,676 
-0,185 
-0,072 
+о,420 

+О,533 

+1,261 
+I,418 
+1,530 
+1,639 
+I,639 
+1,694 
+1,721 
+I,746 
+1,804 
+1,856 
+1,930 
+2,181 

-2,905 

-1,847 
-1,820 
-1,387 
-0,909 

,......._, 1,6 

~1,04 

-0,869 
-0,165 

337 



Название 
И СВМ:ВОЛ 

влемента 

Бром 
Br 

Ванадий 
v 

Висмут 
Bj 

Электродный процесс 

вr2 +4он- = 2вrо-+2н20+2ё 
вrо- + 4он- = вrоз + 2н20 + 4ё 
Br7 +бон-= вrоз зн20 + 6ё 
вr- + 2он- = вrо-+ н20 + 2ё 

ЗВr- = Br3 + 2ё 
вr-= Br2 +2ё 

жидк. 

2вr-= Br2 +2ё 
во дн. 

вr- + с1- = BrCl + 2ё 

вr-+ЗН20 = Br0;+6H+ +6ё 
HBrO + 2Н20 = Br03 + 5Н+ + 4ё 
вr2 +6н20=2Вrоз+12н++ IОё 
Br2 + 2Н20 = 2HBr0 + 2Н+ + 2ё 

V=V2++2ё 

2V +2Н20= V202 +4н++4ё 
у2+=уs++ё 

vo+=vo2+ё 
vs+ Н20=VО2++2н++ё 

2V2+ 5Н20 = HV 205 9Н+ + 4ё 
[V(CN)8]•- = [ V (CN)8]3 - + ё 

v20,+зН2О = H3V207 ЗН++2ё 
2vо2++зн20 = V2О5+6н++2ё 
vo2++ Н2О = vot+2н+ +ё 
2vo2++sн20=HaV201+1н++2ё 
уо++зн20 = vо1-+5н++2ё 
vo2+ + ЗН2О = Н2 V04 + 4Н+ + ё 

Bi+ Н2О +с1- = BiOCl +2н+ +3ё 
Bi+4Cl-= [BiCl,]- +3ё 
Bi=Bis++Зё 

Bi+H20 = BiQH2+ +н++Зё 
Bi+H20 = ВiО++2н++3ё 
2Bi+3H20 = Вi2Оs+6н++бе 
2Bi20s+ Н2О = Вi4О7+2н++2ё 
Bi4p7 + Н20 = 2Bi20, + 2Н+ + 2ё 
Bi20,+H20 = Вi2О5 +2н++2ё 
2Bis++5H20=Bi205 +10Н++4ё 

Продолжение 

Стандарп~ый 
электродный 

потен

циал Е0 , в 

+О,45 
+О,54 
+0,61 
+О,76 
+1,05 
+1,065 

+1,087 

+1,2 
+1,44 
+1,49 
+1,52 
+1,59 

-1, 175 
-0,820 
-0,255 
-0,044 
+О,337 

+О,338 
+О,51 
+0,806 
+О,958 
+I,004 
+1,096 
+1,256 
+I,314 

+О,16 
+О,16 
+О,215 
+О,254 
+О,320 
+О,371 
+1,338 
+I,541 
+1,607 
+i, 75.9 



Название 
и символ 

злемента 

Водород 
н 

Воль
фрам 
w 

Гад о ли-
ний Gd 

Галлий 
Ga 

Гафний 
Hf 

Герма
ний Ge 

Гольмий 
Но 

Диспро
зий Dy 

Электродный процесс 

2н-=н2 +2е 
н-=н++2ё 

На= 2н++2е 
Н2 =Н1 +Н++ё 

w +2Н2О = WО2+4н++4е 
2W02 +н20 =W2О5+2н++2ё 
W205+H20 = 2wо3+2н++2е 
W ...j- 4Н 20 = WOi-+ 8Н+ + бе 
(W(CN)1]1- = (W(CN) 1}s-+ ё 
W20 5+3H20 = 2WOi-+6H++2ё 

Gd=Gds++3ё 

Gd + 3Н2О = Gd(OH)s+3н++3ё 

Ga=Ga3++3e 
Gа+зн20 = Gа(ОН)8+зн++зе 
оа+3Н20 = оао:-+6н++3ё 

Hf = Нf'++4ё 
Hf +4Н20 =Hf02 · 2Н20 +4Н++4ё 
Hf+2H20 = Hf · 02 +4н++4ё 

Ge2+ + ЗН20 = H2Ge08 + 4Н+ + 2е 
ое+н20= GeO +2н++2ё 

гидр. кор. -

Ge + 2Н 20 = Ge02 + 4Н+ + 4ё 
и. р. 

Ge + 2Н 20 = Ge02 + 4Н+ + 4ё 
осажд. 

Ge+3H20 = H2Ge08 +.4H++4e 
ое+н20= оео +2н++2ё 

гидр. ж. 

Ge=Ge2++2e 

Но=Но3++зё 
Но+зн20 = Но(ОН)3 +зн++3е 

Dy=Dys++3ё 

Dy+ 3Н,О =Dу(ОН)а+3н++3ё 

hроiJолжен'ие 

Стандартный 
злектродный 

потен

циал Е0 , в 

-2,251 
-li 125 
+о,ооо 
+2,106 

-0,119 
--0,031 
-0,029 
+О,049 

+о,457 
+О,801 

-2,397 
-1,994 

--0,529 
-0,419 
+О,319 

-1,700 
-1,685 
-1,505 

-0,363 
-0,286 

-0,246 

-0,202 

-0,182 
-0,130 

0,000 

-2,319 
-1"937 

-2,353 
-1,956 

389 



Название 
и символ 

влемента 

Европий 
Eu 

Железо 
Fe 

Золото 
Au 

340 

Электродный процесс 

Eu=Eu2++2e 
Eu +3н20 = Еu(ОН)3 +3н++3е 
Eu2+ = EuS+ + е 

Fe+s•-=Fes+2e 
Fe +со:-= FeC0 3 --f-2e 
2FeS + s2- = Fe2S3 + 2е 
Fe=fe2++2e 
3Fe + 4Н20 = Fe30 4 + ВН+ + 8ё 
2Fe(OH)2 = Fe20 3 + Н20 + 2Н+ + 2е 
2Fe + 3Н20 = Fe20 3 + 6Н+ + 6е 
Fe + 2Н20 = Fe(OH)2 -f- 2Н+ + 2е 
Fe=Fe3++3e 
Fe +зн20 =Fе(ОН)з+ ЗН+ + 3ё 
Fe(OH)2 + Н2О = Fе(ОН)з+ Н++ е 
[Fe(CN)6] 4- = [Fe(CN)6]3- + ё 

F е2+ = Fe3+ + е 

Fe2+ + Н20 = FeOH2• + Н+ + е 
3Fe2+ + 4Н20 = Fe30 4 + '8Н+ + 2ё 

HFe02 + 2Н2О = Feo:- + 5Н+ + 4ё 
fеЗ+ 4Н2О =Feo:-+sн++3e 

Au + 2CN-= {Au(CN)2]-+ ё 
Au+I-=AuI+e 
Au +2SCN- = [Au(SCN)2]-+ ё 
AuBr; + 2Br- = [ AuBr4]- + 2ё 
HAuO~-+ н+ = Ац02 + Н2О + е 
Au +4вr-= [AuBr4]-+зe 
Au+2вr-= [AuBr2]-+e 
Au + 4С1- = [AuC141-+3e 
Au +с1-= Auc1+e 
Au+ == Аuз+ + 2е 
2Au + 3Н20 = Au20 3 + 6Н+ + 6е 
Au=Au3++3e 
Au+ + 3Н2О = Н3АuО3 +3н++2е 
Au +3Н20 = Н 3АuО3 +3н++3е 
Au = Au++e 
А~+ ЗН2О = HAu Oi- + 5Н+ + 3е 
Аuз++2н20 = Аuо2 +4н++е 

Лродол:жР н11 е 

Стандартный 
злектродный 

потея· 
цнал Е0 , 8 

-3,395 
-2,002 
-0,429 

-0,97 
-0,756 
-0,7 
-0,440 
-ОД85 

-0,057 
-ОД51 

-0,047 
-0,037 
+О,059 

+О,271 

+О,36 
+О,771 - -~-

+О,914 

+О,980 

+1,001 
+1, 700 

-060 
' 

+о,5о 

+О,69 
+О,82 
+o,s22 
+О,87 

+О,96 

+1,00 
+1, 17 
+l,401 
+1,457 
+1,498 
+1,502 
+1,565 
+1,692 
+2,059 
+2,507 



Название 
и символ 

еле мента 

Индий 
ln 

Иод 
1 

Иридий 
Ir 

Иттербий 
УЬ 

Иттрий' 
у 

Электродный процесс 

ln+ = Inз+ + 2е 

ln + с1- = InCI + ё 
ln+зн20 = ln(ОН)3 +зн+ +зе 
ln=ln+ е 

In + 2Н 20 = InO; + 4Н+ + 3е 

i-+ВОН-= I03 + 3Н20 + Ве 
i- + 2он- === 10-+ н20 + 2е 

21-=I2+2e 
тв. 

31-=1s-+2e 
10- + 4он- = 103 + 2н20 + 4е 
I, + 2HCN = 21CN + 2н+ + 2е 

во дн. 

103 +зон-= H3IO~- 2е 

12 + 4Br = 21вr;+2е 
тв. 

1-+н20= н1о+н++2е 
12 + 2вr- === 21Br + 2е 
тв. во дн. 

12 + 2с1-= 21с12 +2е 
тв. 

1-+зн20=103+вн++ве 
12 + 2с1- = 2ICI + 2е 
~в. во дн. 

12 + 6Н20 == 2103 + 12Н+ + IOe 
тв. 

12 +вс1- = 21а2+ ве 
тв. тв. 

12 2Н20=2Н10+2н++2е 
I03 +3H20 = H5l06 + н++ 2е 

[IrI6 ]3- == [Irl6 ]2- + ё 
Ir + 6СГ = [IrCI6]3- + 3ё 
lr + 2Н20 = lr02 + 4Н+ + 4ё 
[lrBr 6 ]3- = [lrBr 6]2- + е 

[IrBr 6]4- = [lrBr 6]3- + е 

lr = Jrз+ +зё 

уь2+ = УЬз+ + е 

У=Уз++зе 

2У -t- 3Н20 = У203+ 6Н+ + Вё 

Продолжение 

Стандартный 
електродный 

потен

циал Е0 , в 

-0,443 
-0,34 
-0,172 
-0,139 
+oi146 

+О,26 
+О,49 
+О,536 
+О,536 
+О,56 

+о,вз 

+0,1 
+о,87 

+О,99 
+1,02 

+1,ов 

+1,085 
+1, 19 

+1,19 

+1,28 

+1,45 
+1,во 

+О,48 
+О,77 
+О,93 
+О,947 

+о,99 
+1,15 

-1,205 

-2,372 
~1,676 

841 



продолжение 

Название 
Стандартный 
злектродныИ 

и символ Электродный процесс 
потен-

злемента циал Е0 , 8 

CdH = Cd+н-s-+ е -2,417 
cd+s2-=cds+2ё -1,24 

Кадмий 
Cd + 4CN- = [Cd(CN)4] 2- + 2е -1,09 
Cd + 4NH3 = [Cd(NH3)4 ]2+ + 2ё -0,61 Cd 
Cd = Cd2++ 2ё -0,4.03 
Cd+2Hs0 =Cd(OH)2+2н-s-+2e +о,оо5 
Cd Н2О · Сdо+2н++2е +О,063 

Калий К=Кт+е -2,924 
к 

Кальций Са +20Н-=Са(ОН)2 +2е -3,03 
Са Са =Са2++2е -2,866 

о+ н20 = о,+2н++2е +одз1 
НО9=О2+н++2е +О,338 
4ОН-=О2+2н20+4е +О,401 
Н,0 2 = 02 +2н+ +2ё +О,682 

Кисло- 2Н1-О = О2 +4н++4ё +1,228 
род 

3Н20=03+6н++6е +1,511 о 
он-+н20 = ноJ++2н_+ +2е +1,706 
2Н20=Н202+2 +2е +1, 776 
О2+Н2О = Оз+2н++2е +2,076 
н20=0+2н++2е +2,421 

Со +s2- = P-CoS + 2е -1,07 
Со+ s2- = a-Cos+ 2ё -0,90 
[Co(CN)6] 4 - = [Co(CN)6] 8-+ е -0,83 
Со + со:- = СоСО3 + 2е -0,64 
Со+ 6NH3 = [Co(NH3) 6] 2+ + 2е -0,42 

Кобальт Со= Со2++2ё -0,277 
Со Со+2Н20 =Со(ОН)1 +2Н+ +2е +0,095 

Со +н20 =СоО +2н+ + 2е +о,166 
Со+ 2Н20 = НСоО; + 3Н+ + 2е +о,659 
Со2++2н20 =Соо2 +4Н++е +1,416 
Co2t+ 2Н20 = СоО2+ 4Н+ +2е +1,612 
Со2+ = Cos+ + е +1,808 

1 

342 



Название 
и символ 

злемента 

Кремний 
Si 

Лантан 
La 

Литий 
Li 

Лютеций 
Lu 

Магний 
Mg 

Mapra· 
неu 

Мп 

Медь 
Cu 

Электродный процесс 

Si+6F-= SiF: +4е 
Si + 2Н20 = Si02 + 4Н+ + 4'е 

кварц. 

Si +3Н2О = H2Si03 + 4Н+ + 4е 
тв. 

Si +3н20 = H2Si03 +4н+ + 4е 
водн. 

Si+3H20 =SiOJ-+6н++4e 
SiH4 = Si+4H+ + 4е 

La = Lаэ++3е 
2La + 3Н20 = La90 3 + 6Н+ + бё 

Li=Li++e 

Lu = I..us+ + 3ё 
2Lu + 3Н20 = Lu20 3 + 6Н+ + бё 

Mg=Mgt++2e 
Mg + 2Н20 = Mg(OH)2 + 2Н+ + 2ё 

Мп +со:-= МпСО3 ·+ 2е 
Мп=Мп2++2е 

Мп + 2Н20 = Mn(OH)2 + 2Н+ + 2ё 
[Мп(СN)6] 4- = [Mп(CN)6l3-+ е 

МпО~-· =МпО-;+ё 

Mn02 +1он- = МпО24 + 2Н2О + Зё 
1\11;1,,_2+ + 2На0 = Мп02 + 4Н+ + 2е 
2мп2++ 3Н20 =Мп203+6Н+ +2ё 
Мп2+ -f- 4Н20 = МпО4 + SH+ + 5е 
Мп2+ = мпз+ + 2 

Мп02 +2Н20 =МпО4+4Н+ + 3е 
МпО2 + 2Н2О = Мпо:- + 4Н+ + 2е 

СuН=Сu+н++ё 
2Cu + s2- = Cu2S -t- 2ё 
cu+s2-= CuS+2ё 
Cu + 2CN- = [Cu(CN)2]- + е 
Cu + SCN- = CuSCN + ё 
Cu+1-=Cu1+2 

Продолжение 

Ст авдартпыii 
злектродиый: 

потен~ 

циал Е0 , в 

-1,2 
---0,857 

-0,807 

-0,789 

-0,455 
+0,102 

-2,522 
-1,856 

-3,045 

-2,255 
-1,892 

-2,363 
-1,862 

-1,48 
-1,179 
-0,7·27 
-0,22 
+О,564 
+о,6 
+1,228 
+1,443 
+11507 
+1,509 
+1,692 
+2,257 

-2,775 
-0,93 
-0,79 
-0,43 
-0,27 
-0,1S5 

348 



Название 
и символ 

елемеита 

Медь 
Си 

Молиб~ 
ден 

Мо 

Натрий 
Na 

344 

Электроди.ый процесс: 

Cu + 2NH3 = [Cu(NH3)2]+ + ё 
Cu + 4NH3 = [Cu(NH 3) 4l2+ + 2е 
Cu+21- = CuI;+e 
Cu +вг- = Сивr+е 
Си +ci-= Cuc1+ е 
Сн+ = Cu2+ + е 

Cu20 + 2Н+ = 2Cu2+ + Н20 + 2ё 

Cu = Cu 2+ + 2,ё 
2Cu + Н 20 == Cu20 + 2н+ + 2е 
Cu=Cu++e 
CuCl = Cuss+ + с1- + е 

Си +н20 =Сuо+2н++2е 
Cu +2Н20 == Cu(OH)2 + 2Н++ 2ё 
CuBr =Сu2++вг +е 
Cu20 + Н20 = 2Cu0 + 2н+ + 2ё 
Cul=Cu8++1-+ е 
CuCN == cu2+ + CN- + ё 

Си+ 2Н20 == HCuO; + 3Н+ + 2ё 
Cu + 2Н20 = CuO~- + 4Н+ + 2е 

МоО2 + 2Н2О == Н2МОО4 + 2н+ + 2е 
тв. 

Мо=Моз++зе 

Мо + 2Н 20 == МоО2 + 4Н+ + 4ё 
мо -t- 4Н20 = моо~-+ sн+ + 6е 
Мо02 + Н20 = Мо08 + 2Н+ + 2е 
Мо02 + 2Н20 = MoOi- + 4Нт + 2е 
[l\1o(CN)2]4- = [Мо(СN)8]З- + ё 

As + 2sa- = AsS2 + 3е 
AsH8 = As+ 3Н+ + 3ё 
2As+ 3Н20 = As20 3 + 6H+--j-6e 
As + Н20 = AsO+ + 2Нт + Зё 
AsO+ + 3Н20 = H3As94 + 3Н+ + 2е 
НАsо2 +2н20 = НзАsо,+2н++2е 
As+ 4н20 = Аsо:-+вн+-/-5ё 

Продолжение 

Стаидартныit 
е 1ектроnный 

потен

циал Е0 , в 

-0,12 
-0,05 
+о,оо 

+0,03 
+0,137 
+0,153 
+0,203 
+о,337 

+о,471 

+о,520 

+о,538 

+o,s10 
+О,609 

+or640 
+о,669 
+О,86 

+1,12 
+1, l27 
+1,515 

-1,091 

-0,200 
-0,072 
+0,154 
+о,з20 

+О,606 
+о,1з 

~0,8 

-0,60R 
+О,234 

+0,254 
+о,550 

+о,560 
+О,648 

-2,714 



Наэванве 
и символ 

влемента 

Неодим 
Nd 

Непту-
ний 
Np 

Никель 
Ni 

Ниобий 
Nb 

Электродный процесс 

Nd=Nctз++3e 

2Nd+3H20 = Nd203 +6н++6e 

Np=Npз++3e 

2Np+3H20 == Nр2Оз+6н++6е 
Np20 3 +н20 = 2Np02 + 2н++2е 
Nр2Оз+5Н2О = 2Nр(ОН)4+2н++2е 
Nрз+= Nрн- + е 
Np3++2H20= NрО2+4н++е 
Np3++4H20 = Nр(ОН)4+4н++е 
Np3++2H20 == NpOt+4н++2e 
Np(OH)4 = NpOt+2H20+e 
Np02= NpOt ё 

Np4++2H20 = NpOt +4Н+ + ё 
NpOt=Npo;++e 
2Np(OH)4 == Np20 5 + 3Н20 +2н++ 2е 
2Np02 + Н2О = Nр2О5+2н++2е 
Np20 5 + Н2О = 2Np03 + 2Н+ + 2е 
NpOt+H20 = Np03 +2H++e 

Ni+s2-- = y-Nis+ 2е 

Ni s 2- = a-NiS + 2ё 
[Ni(CN)4]3- = [Ni(CN)4]2-+ ё 
Ni 6NH3 = [Ni(NH3) 6 ] 2++2ё 

во дн. 

Ni+COi- = NiC03 + 2е 
Ni = Ni2++2e 
Ni + 2Н20 = Ni(OH)2 + 2Н+ 2е 
N-i н2о=Niо+2н++2е 
Ni + 2Н 20 = HNiO; + 3Н+ + 2е 
3Ni0 Н20 = Ni30 4 2Н+ + 2е 
2Ni30 4 -1- Н2О = 3Ni20 4 + 2Н+ + 2ё 
Ni20 3 + н20 - 2Ni02 2н+ + 2е 
Ni2++2H20 = Ni02 +4н+ +2е 

Nb=Nb3+ 3е 

NЬ+Н2О = NbO 2н++2е 
NbO + Н2О = NЬО2+2н++2е 
2Nb02 + Н2О = NЬ2О5 + 2Н+ + 2е 

Продолжение 

Стандартвыii 
в 'lектродвънi 

потев-

циал Е0 , в 

-2,431 
-1,811 

-1,856 
-1,420 
-0,962 
-0,982 
+0,152 
+о,337 

+О,391 
+О,451 

+о,530 

+о,564 

+О,749 

+1, 149 
+1,219 
+1,253 
+1,310 
+1,998 

-0,99 
-1,04 
-0,83 
-0,82 
-0,49 

-0,45 
-0,250 
+0,110 
+О,116 

+о,648 

+О,897 

+I,305 
+1,434 
+I,593 

-11 
' -0,733 

-0,625 
-0,289 

845 



Название 
и символ 

злемента 

Олово 
Sп 

Осмий 
Os 

Палладий 
Pd 

Платина 
Pt 

346 

Электрохный процесс 

SпН4 = Sп + 4Н+ + 4е 
Sп + sia- = SпS + 2е 
Sп + 6F- = SпF~- + 4е 

Sп = 8112+ + 2е 
SпО + Н2О = Sп02 + 2н+ + 2е 
Sп + 2Н20 = Sп02 + 4Н+ + 4е 
Sп + HiaO = SпО + 2н+ + 2е 
Sп + 2Н20 = Sп(О Н)2 + 2Н+ + 2е 
Sn + 4Н20 = Sп(О Н)4 + 4Н+ + 4ё 
S112-r = Sп4+ + 2ё 

Sп+2Н20 = НSпО; +зн+ +2е 
нsпо; + н20 = sno:- + 3Н+ + 2е 

Оs+4он- = Os02 +2Н20 +4ё 
Os-f-90H- = HOs05+4H20+8e 
OsOia+4oH-= Osot-+ 2Hia0 +2ё 
Оsо:-+он-= HOs05+2e 
Os + 4Н20 = Os04 + 8Н+~+ 8е 
Os02 +2Н2О = Os04 +4H++4e 
оsс12-+4н20 = Os04 +sн++с1- + 4е 

[Pdl4] 2- + 21- = [Pdlв 12-+ 2е 
Pd+4Cl-= [РdС14 ]2-+2ё 

Pd + HiaO = PdO + 2н+ -t- 2е 
Pd = Pd2++2e 
[PdBr 4]2-+ 2вr- == [PdBr6 ] 2-+ 2е 
PdO + Н20 = Pd02 + 2Н+ + 2ё 
[Pd04]2-+2c1- = [PdCI6] 2-+ 2е 
PdOia + HiaO = РdОз + 2н+ + 2е 

Pt+ sia- = Pts+ 2е 
PtS + gia- = PtS2 + 2е 
Pt + 2он- ::= Pt(OH)2 +2е 
[Ptl4]2-+ 2I-= [PtI6]2- + 2ё 

[Pt(SCN)4]2-+ 2SCN- = [Pt(SCN)6 l2- + 2е 
Pt + 4Br- = [PtBr 4] 2- + 2е 

Pt + 4с1- = [PtCI4]2- + 2е 
Pt+2Hia0 = Рt(ОН)2+2н+ +2е 
Pt(O Н)2 = Pt02 + 2Н+ + 2ё 
Pt=Pt2+=2e 
PtOia + HiaO = РtОз + 2н+ + 2е 

Продолжение 

Стандартный 
9лектродныи 

потев-

циал Е0 , в 

-1,074 
-0,94 
-0,25 
-0,136 
-0,108 
-1, 106 
-0,104 
-0,091 
-0,008 
+О,151 

+о,з33 

+О,374 

-0,15 
+0,02 
+0,1 
+о,з 

+О,85 

+О,96 

+1,00 

+О,482 

+о,623 
+о,896 

+О,987 

+о,99:3 

+1,283 
+1,288 
+2,030 

-0,95 
-0,64 
+О,15 
+о,393 

+О,468 

+О,58 

+О,73 
+О,980 

+1,045 
+1, 188 
+2,000 



Название 
и символ 

еле мента 

Плуто
ний 
Pu 

Полоний 
Ро 

Празео-
ДИМ 

Pr 

Проме ... 
тий Pm 

Протак-
тиний 
Ра 

Радий 
Ra 

' 

Электродный процесс 

Pu =Рus++зё 
2Pu + 3Н20 = Pu20 3 + 6Н+ -t- 6Н+ + 6ё 
Pu20 3 + Н20 = 2Pu02 +2Н+ +2ё 
Pu20 3+ 5Н20 = 2Pu(OH), + 2Н+ + 2ё 
Рuз++2н20 = Рuо2 +4н++е 
PuO~ =Puo:++e 
Pu(OH)4 = PuO~+ + 2Н2.О + 2ё 
Pu3+ = Pu4+ + ё 
Рuз+ + 2Н20 = PuOi+ + 4Н+ + Зё 

Pu4+ +2Н20 = PuOi+ + 4Н+ +2е 
Pu20 5 + Н20 = 2Pu03 + 2Н+ + 2ё 
Pu02 =PuOi++2ё 
Pu4+ +2н20 = Puot+4н++e 
Pus+ + 4Н2.0 = Pu(OH)4 4Н+ + ё 

Pu(OH)4= Рuо3 +'н20+2н+ +2е 
Рuо2 +н20 = РuО3 +2н++2е 
2Pu(OH)4 = Р112О5 +зН29 + 2Н+ + 2ё 
2Pu02 + Н20 = Pu20 5 2Н+ + 2ё 

Ро +вон-= Роо1-+зн20+4ё 
Ро = Ро2++2е 
Ро2+ + 2Н20 = Ро02 + 4Н+ + 'lё 

Pr =Рrs++Зё 
2Pr +зн20 = Рr 203 +вн++ве 
Pr20 3 + Н20 = 2Pr02 +2н++2е 
Pr(OH) 3 = Pr02 + Н20 + Н+ + е 

Рm=Рmз++зе 

Рm+зн20 = Рm(ОН)3+зн++зе 

Ра +2н20 = Раоt+4н++5ё 

Ra=Ra2++2ё 

Продолженiiг 

Стаs.царткый 
алектродяьrй 

потеи
циал Е0 , в 

-2,031 
-1,592 
-0,455 
-0,\3!) 
+о,sв2 

+о,928 

+О,935 
+о,967 

+1,011 
+1,042 
+1,062 
+1,095 
+1, 157 
+1, 182 
+1,325 
+1,485 
+1,588 
+1,908 

-0,5 
+О,65 

""'+0,8 

-2,462 
-1,829 
+о,863 
+1,431 

-2,423 
-2,008 

,....,,,-1,0 

-;2,92 

847 



Название 
и символ 

еJiемента 

Рений 
Re 

Родий 
Rh 

Ртут11 
Hg 

Рубидий 
RЬ 

Рутений 
Ru 

Самарий 
Sm 

348 

Электродный пыоцесс 

Re3+ + 2Н20 = Re02 4н++е 

Re=Re3++3e 
Re9+ + 4Н2О = Re04 + 8Н+ + 4е 
Rео2 +2н20 = Rео4+4н++3е 
Rез+ + 4Н20 = RеОГ + 8Н+ + 3ё 

Rh + 6с1- = [RhClв]S- + 3е 

2Rh+3H20 = Rh20s+6н++6ё 
Rh3+ + Н20 = Rh02+ + 2Н+ + ё 
Rh02+ + 3Н20 = RhO~-+ 6Н+ + 2е 

HgH=Hg+н++e 
нg+s2-= нgs+2e 
Hg+4CN-= [Hg(CN)4]2-+211 
2Hg + 21- = Hg2I2 + 2е 
Hg+41-= HgI4 +4e 
2Hg-t- 2вг- -, Hg2Br 2 + 2е 

Нg+4вг-= [HgBr4]2-+2ё 
2нg+2с1- = Hg2CI2+2e 
Hg+4Cl-= [HgCI4]2-+211 
2Hg+ sо:т = Hg2S04 + 2ё 
2Hg = Hg~+ + 2е 
Hg=Hg2++2e 
Hg~+ = 2Hg2+ + 2е 

Нg+н2о=нgо+2н++2е 
Hg+ 2Н20 = Нg(ОН)2 +2н+ + 2ё 

RЬ=RЬ++.ё 

Rи + 4ОН- = R1102 +2Н20 +4ё 
крист. 

RuOi-=Ru04+e 
Ru+3c1-= RuCl3 +3ё 
Pu +2Н2О = Ru02 +4н++4e 

крист. 

Sm ...:._ Sm3+ + 3е 

Sm2+ = Sm9+ + ё 

Продолжение 

Ставдартвы,!i 
длектродвыи 

потен-

циал Е0 , в 

+О,157 

+о,3оо 

+О,422 

+О,510 

+О,795 

+О,44 
+О,87 

+1,4 

\ 

+I,46 

-2,281 
-0,75 
-0,37 
-0,041 
-0,04 
+О,140 

+о,21 
+о,2676 

+О,48 
+О,615 
+О,789 

+О,850 
+О,920 
+О,926 
+1,034 

--2925 
' 

-0:04 

+о,6 
+0,68 
+О,79 

-3,121 
-1,000 



Название 
и символ 

еле мента 

Свинец 
РЬ 

Электродный процесс 

РЬН2 = РЬ + 2н+ -1- 2е 
Рь-1-s2-= PbS 2ё 

РЬ +со;-= РЬСОз+2е 
Рь+21-=РЫ2+2е 
РЬ + SOi- == PbS04 + 2е 
РЬ + 2Br- = PbBr 2 2е 

РЬ + 2с1- = РЬС2+ 2е 
РЬ = Рь2++2е 
РЬ+Н2О=Рьо+2н+ 2е 

кр. 

РЬ + 2Н20 = РЬ(ОН)2 + 2Н+ + 2е 
РЬ -f- 2Н20 = НРЬО; 3Н+ + 2е 

3РЬ0 + Н2О = РЬ3О4 + 2н+ + 2е 
кр. 

РЬ 30 4 + 2Н20 = 3РЬ02 + 4Н+ + 2е 
РЬ2+ + 2Н20 = РЬ02 + 4Н+ + 2ё 
НРЬО2 + Н2О = Рьо:-+ 3Н+ + 2ё 
PbS04 2H20=Pb02+SOi-+1н++2e 
РЬ2+ = РЬ4+ 2е 

РЬО + 2Н2О = РЬо~- + 4Н+ + 2е 
кр. 

РЬ304+5Н20=3РЬО~-+1ОН++4ё 

Продол:ясение 

Стандартный 
влектродный 

потен· 

цнал Е0 • в 

-1,507 
-0,98 
-0,506 
-0,365 
-0,356 
-0,280 
-0,268 
-0,126 
+0,218 

+0,211 
+0,102 
+о,912 

+1, 127 
+1.449 
+1,547 
+1,685 
+1,694 
+2,001 

+2,515 

--------------------··----------

Селен 
Se 

Сера 
s 

Se2- = Se + 2е 

H2Se = Se + 2Н+ +2е 
Se + 6ОН-= SeO~-- + 3Н20 
seoi-+2oн-= seo~-+ н20 
~е -J- 3Н2О = H2Se03 + 4Н + + 4е 
2Se + 2с1- = Se2C12 + 2е 

Н2SеОз+2Н2О = Sео:-+4н+ 

sо1-+2он- = soi-+ н20 +2е 
2s2- = s;- + 2ё 
3Si- = 2Si- + 2е 
s2-=s+2e 

4Si- = 3Sz- + 2е 

Si-=2S+2e 
нs-=s+н++2е 
2s2-+зн20 = s20~-+вн++8е 

-0,92 
-0,40 
-0,366 
+о,о5 
+0,141 
+1, 1 
+1, 15 

-0,93 
-0,524 
-0,506 
-0,48 
-0,51 
-0,478 
-0,476 
-0,065 
-0,006 

849 



Название 
и символ 

емемен:та 

Сера 
s 

Серебро\ 
Ag 

350 

Электродный процесс 

5нs- = S§-+ 5н+ + 8ё 

2SOi- = S20f-+ 2е 
4Hs- = s~-+4н++бе 
3Hs- = Si-+ 3н+ +4ё 
s 2- + 4Н2О = soi- + &н+ + &е 
H2S = s·+ 2н+ + 2е 
газ 

H2S03 + Н20 = so~- + 4Н+ + 2е 
s 2- +3н20 = so1-+ 6Н+ +6е 
Н2s+4н20 = нsо4+9н++&е 
2нs- == s~- + 2н+ + 2ё 
Н2s+4н20 = so:-+ lон++ &ё 
H2s + 4Н2О = soi-+~он++ &ё 
rаз 

s+4н20 =soi-+&н++6e 
S201-+ 2Н2О = 2so:- + 4Н+ -l--- 2е 
S + 3Н20 =;:::: H2S03 + 4Н+ + 4ё 
s+2н2О=SО2+4н++4ё 

rаз 

S20i- + 3Н20 = 2SOi- + 6Н+ + 4е 
s-1-н20 = so +2н++2е 

rаз 

2SOi- = S20i-+ 2ё 

2Ag+s2- = a-Ag2S+2e 
Ag + 2Cl':J- = [Ag(CN)21-+ е 
Ag+I-=AgI+ё 
Ag+cN-= AgCN +ё 
Ag + 2s2ов- = [Ag(S203)2]3-+ е 
Ag+вr-= AgBr+e 
Ag+scN-= AgSCN +ё 
4Ag+ [Fe(CN)6J4 - = Ag4[Fe(CN)6l-f-4e 
Ag+c1-=AgCl+ё 
Ag+Nз=AgNз+ё 
Ag+I03= Аg103+ё 
Ag + 2NH3 = [ Ag(NHз)2l+ + ё 

во дн. 

Ag+CNO-=AgCNO+ё 
Ag + 2SOf- = [ Ag(SOз)2]3- + е 
2Ag + <;ro:- = Ag2Cr04 + 2е 
2Ag+c201- = Ag2C204 +2ё 
Ag + Br03 = AgBr03 + ё 

tlpoiJaлжertae 

Стандартный 
емектродный 

потен

циал Е0 , в 

+о,ооз 
+0,026 
+0,033 
+о,о97 

+о,149 
+0.111 

+0,11 
+о,2з1 

+о,289 

+o,29s 
+о,303 

+0,311 

+о,357 

+о,416 

+О,449 

+0,451 

+О,705 

+I,507 

+2,010 

-0,69 
-0,31 
--0,152 
-0,017 
+0,01 
+0,03 
+о,о9 
+0,194 
+0,222 
+0,292 
+о,35 

+о,373 

+о,41 
+о,43 

+О.446 
+о,472 
+о,55 



Название 
и символ 

элемента 

Серебро 
Ag 

Скандий 
Sc 

Стронций 
Sr 

Сурьма 
Sb 

Таллий 
TI 

Тантал j 
.Та 

Электродный nроцесс 

Ag+ No;~= AgN02 +ё 
Ag + СНзсоо- = АgСНзСОО + ё 
Ag=Ag++ё 

2Ag+H20 = Аg20+2н++2ё 
Ag20 + Н20 = 2Ag0 + 2Н+ + 2ё 
2Ag0 + Н20 = Ag203 + 2Н+ + 2ё 
2Аg++3н20 = Аg2Оз+6н++4ё 
Ag++H20 = Аgо++2н++2ё 
Ag + Н2О = Ago- +2н+ +ё 

Sc= sсз++3ё 
Sс+ЗН20 = Sс(ОН)3 +3н++3ё 
2Sc + 3Н20 = Sc20 3 + 6Н+ + 6ё 

Sr =Sr2++2ё 

sьs2 + 2s2- = sьs~- + 2ё 

SЬНз = Sb + 3Н+ + 3ё 
газ 

2sь+ 3Н20 = SЬ2Оз +6н++6е 
sь+н20 =Sьо++2н++зе 
sьо; + н20 = ;;ьоs. + 2н+ --i- 2е 
sь+2н20 = sьо;+4н++зе 
Sb20 3 + 2Н20 = Sb20 5 + 4Н+ + 4е 
sьо+ + Н2О = SЬOt + 2н+ 

2т1+s2- = т1 2s+2е 
т1+1-=ТП+ё 
TI + вr- == TlBr + е 

Tl +с1- = TlCI + ё 
Tl = ТI++ё 
TlOH + 2он- = Тl(ОН)з-1- 2е 

тв. тв. 

TI-t Н2О = TIOH-t- н+ + е 
тв. 

т1+ = т1з+ + 2ё 

2е 

Продол:ясенае 

Стандартный 
&лектродный 

потеи· 

циал 1!0 , в 

+о,562 

+о,643 

+о,799 

+1,173 
+1,398 
+1,569 
+1,670 
+1,998 
+2,220 

-2,077 
-1,784 
-1,591 

-2,888 

-0,6 
-0,510 

+0,152 
+0,212 
+о,353 
+о,446 
+о,671 
+0,120 

-0,93 
-0,753 
-0,658 
-0,557 
-0,336 
-0,05 

+o,11s 
+I,252 

-0750 
' 



Название 
и символ 

&лемента 

Теллур 
Те 

Тербий 
ТЬ 

Техне
ций 
Те 

Титан 
Ti 

352 

алектродны~ процесс 

Те2- =Те +2i! 
Те~-= 2Те + 2ё 
Н2Те=Те+2н++2ё 
rаз 

Те +оон-= TeOi-+3H20 +4е 
1е+2Н20 = ТеО2 +4Н++4ё 

тв. 

Те +ос1- === ТеС18 +6е 
Те+2Н20 == Теоон++3н+ +4ё 
Те= Те4+-+4е 

TeOi- + Н2О = TeOi- + 2н+ + 2е 
ТеО2 +4Н20 = Н6Те06 +2н++2ё 

тв. 

ть =тьз++3ё 
ть +3н20 = ТЬ(ОН)8 +3н++3ё 

Тс2++2н20 = Тс02 +4н++2е 
Тс+2Н20=Тс02 +4н+ 4ё 
Те= Тс2++2ё 
тс2++ 4Н20 = тсо;-+8н++sе 
ТсО8+ н20 = тсо-;+2н++е 
тсоj+2н20 == тсо;+4н++3е 
Тс02 +н20 = ТсО8 +2н++2е 

Ti = Ti2++2e 
т1+н2о==ТiО 2н++2е 
т1+6F-= TiFi-+4e 
Тi11++2н20 = ТiО2 +4н++ ё 

рутил 

Ti2+ + 2Н20 = Ti02 + 4Н+ + 2ё 
ру1и.1 

2Ti2:t + 3Н2О = Тi2Оз + вн+ -+- 2е 
Ti2+ == Ti3++ е 
Ti2+ + Н2О = Ti02+ + н+ + 2е 
Tiз++H20=Ti02+ 2Н++ё 

TiQ2-f + Н2О = TiOi+ 2н+ + 2е 

Ti02 =по~++ 2е 
рутил 

Продолжент• 

СтандарrныИ 
&лекrродный 

nore:н-

циал Е0 , в 

-1,14 
-0,84 
-0,72 

-0,57 
+0,529 

+о,55 

+о,559 
+о,568 
+o,s92 
+1,02 

-2,391 
-1,999 

+О,144 

+О,272 
+О,400 
+о,5оо 

+0,100 
+О,738 
+О,757 

-1,630 
-1,306 
-1,19 
--0,666 

-0,502 

-0,478 
-0,368 
-0,135 
+0,100 
+1,~00 
+2,182 



Название 
и символ 

элемента 

Торий 
Th 

Тулий 
Tu 

Углерод 
с 

Электродный процесс 

Th = Th4+ -1- 4е 
Th-J-2H20 = ТhО2+4н++4е 
Th +4Н2О == Тh(ОН)4·+4н++4е 

Tu = Tu3+ 3е 

Tu 3Н20 = Тu(ОН)3 +3н++ 3ё 

Н2С204 + 2Н20 == 2Н2С03 + 2Н+ + 2ё 
НСО2Н+Н2О = Н2СОз+2н++2е 
СН4 = с +4н++4е 

rрафит 

НСО Н + 2Н20 = Н2С03 + 4Н+ + 4ё 
2НСО;- = С20~-+2н++ 2е 
СНзОН +2Н2О = Н2СОз+он++ое 
сн3он+ н20 = нсq2н+4н++4е 
нсон+н20 = нсо2 +3н++2е 
неон+ 2н20 == coi-+ он++ 4е 
СН30 Н + Н20 = НСО;- + 5Н+ + 4ё 
С 2Н20 = C02+4H+-t-4e 

графит газ 

СН30Н + 2Н20 = СОН-+ 8Н+ + 6ё 
НСО;- + Н2О = coi- + зн+ + 2ё 
с +3Н2О=Н2СОз+4н++4е 

графит 

СН3ОН = нсон+2н++2е 
С20~-+ 2Н2О = 2coi- + 4Н+ + 2ё 

с +3Н2О = соr+6н++4е 
графит 

СН4+ н20 =со+6н++ое 
с +н2о=со+2н++2е 

графит 

И=Иа++зе 

U2Оз+Н2О = 2U02 +2н++2е 
2UO + Н20 = U20 3 + 2Н+ + 2ё 
u+2н20 uо2+4н++4е 
u+н2о=uо+2н++2е 
U2Оз+5Н2О = 2U(OH)4 +2н+.+2е 
u+4H20 U(ОН)4+4н++4е 
2U + 3Н20 = U20 3 + 6Н+ + 6ё 
UH3 =U3++3н++6e 

llродолжение 

Стандартный 
электродный 

потен· 

циал Е0 ; в 

-1,899 
-1,789 
-1,650 

-2,278 
-1,913 

-0,386 
-0,156 
-0,132 

-0,050 
+о,01з 
+0,044 
+О,145 

+0,161 
+0,191 
+о,199 

+0,201 

+0,209 
+о,227 

+о,228 

+о,232 

+о,441 

+О,475 

+О,497 

+о,518 

-1, 798 
-1, 738 
-1, 163 
-1,444 
-1,438 
-1,375 
-1 353 , 
-1,346 
-0,772 

353 



Название 
и символ 

еле мента 

Уран 
u 

Фосфор 
р 

854 

Электродный процесс 

UH3+ 2Н20 = U02+7Н++1е 
UH3+4H20 = U(OH)4+ 7Н++ 7е 
uз+==U4++ё 

2UН3 +ЗН20 = U20 3+ 12Н++ 12ё 
uз++ Н20 = UОН3++н++ ё 

UНз+ Н2О = uo +5н++ 5ё 
U30 8 + 4Н+ = ЗUО~+ + 2Н20 + 2ё 
uз+ + 2Н20 = U02 + 4Н+ + ё 
uз++4Н20 = U(OH)4 + 4Н++ё 
U30 1 + 2Н20 = ЗUО3 · Н20 + 2Н+ + 2ё 
U(OH)4 = uo~+ + 2Н2О + 2е 
UOt=UO~++ё 
U(OH)4 = UОз. Н2О + 2н+ + 2ё 
U02= uо;++2ё 
uoнs+ -+- н20 = uo~+ + зн+ + 2е 

U4+ + 2Н2О = uo;+ + 4Н+ + 2ё 
U02 + 2Н20 == U03 · Н20 + 2Н+ + 2е 
U(OH)4 = U03 + Н20 + 2Н++ 2е 
3U02+2H20 = U201+ 4Н*+4ё 
uонз+-J-Н2О = uоt+зн++ е 
U4++2н20 =UОt+4н++ё 
U02+H20 = UОз+2н++2е 
U30a+H20 =:3UО3+2н++2ё 

P-f-20H-= Н2РО;+ ё 
Н2РО2 +зон-= НРо~- + 2Н2О + 2е 
РНз +5он- = Н2РО; + ЗН2О+4ё 
НРО§- +зон-= POi- + 2Н20 +- 2ё 
Н,Р2Ов + 2Н2О = 2Н3РО4 + 2Н+ + 2е 
р + 2Н2О = Н3РО2 + н+ + е 
Р +зН20=Н3РО3+зн++зе 

бел. 

Р + 3Н20 = Н3Р03 + 3Н+ + Зё 
кр. 

р +4Н2О = Н3Ро,+5н++5ё 
бел. 

р +4Н2О=НзРО4+5н++5е 
кр. 

Н 3РО3+ Н20 = Н3Ро,+2н++2ё 
РН3 ~ Р +зн++зе 

бел. 

2Н3Р03 = Н4Р 20 6 + 2Н+ + 2е 

продолжение 

Стандартный 
электродный 

потен

циал Е0 , в 

-0,716 
-0,664 
-0,607 
-0,545 
-О,5З8 

-0,422 
-0,40З 

-0,382 
-0,019 
+о,оз8 
+0,040 
+0,052 
+0,186 
+0,221 
+О,299 

+о,ззз 
+о,368 

+о,475 
+о,5ЗЗ 
+о,546 
+0,612 
+о,657 
+О,904 

-2,05 
-1,57 
-1,18 
-1, 12 
-0,94 
-0,51 
-0,502 

-0,454 

-0,411 

-О,З83 

-0,276 
-t-0,06 

+О,38 



Название 
и символ 

&де мента 

Фтор 
F 

Хлор 
Cl 

Электродный процессJ 

2р- + Н2О = F20 + 2н+ -1-4е 
2F- = F2 +2ё 
2HF=F2+2н++2e 
води. 

с1- +оон-= Cl03 + 3Н20 + 6ё 
2НС1=Cl2+2н+ + 2е 
газ газ 

Cl03 + Н2О = CIO; + 2н+ + 2е 
2нс1+ Н2О = С12О+4н++4ё 
газ газ 

2с1- = С12 + 2ё 
газ 

С1 2 + 8Н20 = 2С104 + lБН+ + 14ё 
води. 

с1-+ 4НаО = с10; + sн+ 8е 
Cl2 + 8Н2О = 2с104 + ~он++ 14е 
газ 

2с1- = С12 + 2ё 
води. 

HCl +2Н2О = СlО2+5н+ +5ё 
газ гав 

с1-+ 3Н20 = С103 + 6Н+ + Оё 
Cl2 +0Н20=2С1Оз+12н++1оё 
води. 

С12+ОН2О =2CI03+12н++ lOe 
газ 

с1- + Н2О = HClO + н+ + 2ё 
с1- + 2Н20 = С102 + 4Н+ + 5ё 

газ 

Cl2 + 4Н2О = 2С102 + sн+ + 8ё 
води. газ 

Cl2 + 4Н2О = 2С102 + 8Н+ + 8ё 
газ . газ 

с1-+2н20 = нс102+3н++4ё 
С12 + 2Н20 = 2НС10 + 2Н+ + 2ё 
води. 

Cl2 + 4Н2О = 2НС102 + вн+ + Оё 
вод:u. 

Cl2 + 2Н2О = 2НС10 + 2н+ + 2е 
газ 

Cl +4Н2О = 2НС102 +он++ 6е 
газ, 

Cl2 +н2О=Сl20+2н++2ё 
води. газ 

Cl2 + НаО = Cl20 + 2н+ + 2е 
гав гав 

2с1-+ н10 = с110 + 2н+ + 4! 
rаз 

Продолжение 

Стандартный 
sлектр&дный 

потея· 
цнал Е0 , в 

+2,1 
+2,87 
+3,06 

+о,63 
+О,987 

+1, 189 
+1,351 

+l,359 

+1,385 

+1,389 
+1,389 

+1,395 

+1,430 

+l,451 
+1,463 

+1,470 

+1,494 
+1,511 

+I,540 

+1,549 

+1,570 
+1,594 

+1,628 

+1,630 

+1,640 

+I,679 

+1, 714 

+2,152 

855 



Название 
и символ 

элемента 

Хром 
Cr 

llезий 
Cs 

Uинк 
Zп 

Uирко
ний Zr 

Эрбий 
Er 

356 

ЭJ1еК1 родный. процесс 

Cr =Cr2++2e 
Cr =Сrз++зе 
Cr + 3Н20 == Сr(ОН)з+ 3Н+ -i-3e 
сr+н20 =Сrо+2н++2е 
сrн = Cr3+ + е 

Cr + 2Н20 = CrO; + 4Н+ + 3е 
2Cr 7Н20 = Cr20~-+ 14Н+ 12ё 

• 
Cr 4Н20 = H2Cr04 + 6Н+-i-6ё 
Сrоз- + н20 = Cro;- + 2н+ + 3е 

Cr +4Н20 == сrо~-+8н++6е 
Cr + 3Н20 = Cri- 6Н+ + 3е 
CrO; 2Н2О = Cro~-+ 4Н+ +зе 
Cr2+ + 2Н20 = CrO;-t- 4Н+ + е 
2Cr3+ + 7Н20 = Cr 20~- + 14Н+ --i- 6е. 
Cr3++4H20 = Н2СrО4+6н++3е 
Cr02 + 2Н2О = Cro~-+ 4Н+ + 2е 
Cr3++4H20 = CrOi- +sн+ +3е 
сrз+ + 2Н20 = Cr02 -1- 4Н+ + е 

Cs=Cs++e 

Се= Се3++3е 
сез+ + 2Н20 = Се(ОН)~+ + 2Н+ + е 

zn+s2- = zns+2e 
zn+4cN-= [Zn{CN)4]2-+2e 
Zп +Со~-= ZnC0 3 + 2е 
Zn+4NH3 = [Zn(NH3) 4] 2++2e 

водн. 

Zп = Zп2+ + 21! 
zп+2Н20 =Zn(OH)2 +2н++ 2е 

орторомб. 

Zп + 2Н20 = Zп(ОН)2 +2е 
амф. 

Zп + 2Н20 = НZпО; + 3Н+ + 2е 
Zп + 2Н20 = ZnOi- + 4Н+ + 2е 

Zr + Н20 = ZrO~+ + 2Н+ + 4ё 
Zr + 2Н20 = Zr02 + 4Н+ + 4е 
Zr = Zr4++4e 
Zr +·зн20 = HZrOJ + sн+ + 4е 

Er = Еrз++3е 

Продолжение 

Стандартный 
электродный 

потен4 

циал Е0 , в 

-0,913 
--0,744 
-0,654 
---0,588 
-0,407 
-0,213 
+0,294 
+0,295 
+О,359 
+о,366 

+о,374 

+о,945 

+1, 188 
+1,333 
+1,335 
+1,437 
-t-1, 477 
+1,556 

-2,923 

-2,483 
+1, 731 

-144 
' -126 
' -1,06 

-1,04 

-0,763 
-0,439 

-0,400 

+о,о54 
+о,441 

1,570 
-1,553 
-1,539 
-1 2~76 

' 
-2,296 



VП. Характеристика некоторых злементарных частиц 

Группа Название Символ 
Масса в единицах Ядерный 

Спин Время жизни в сек массы электрона заряд 

Фотон v о о l Стабилен 

Нейтрино v <0,0005 о 1/2 Стабилен 

Антинейтрино - <0,0005 о 112 v » 
Лей тоны Электрон* е- l -1 н~ » 
(легкие) Позитрон е+ l +1 » 

Мю-мезоны µ,+ 206,1 +1 112 2,22. 10-6 
µ, - 206,1 -1 1'12 2,22. 10-s 

Пи-мезоны :rtO 264,2 о о 2,3.10-111 

Мезоны 
:rt+ 273,2 +1 о 2,56 · 10-s 

(про межу-
:rг 273,2 -1 о 2,56 · lo-s 

Ка-мезоны ко 965 о о 9,5. 10-11 
точные) к+ 966 +1 о l,22 · lo-s 

к- 966,5 -1 о 1, 22 · lo-s 

Нуклоны ядерные 
1836,l Стабилен Протон р +1 l ") 

Барионы 
Антипротон р 1836,l -1 l )2 » 

(тяжелые) Нейтрон п 1838,6 о 1/2 1040 
Антинейтрон п 1838,6 о 1 /2 1040 

Ламбда нуль частица ло 2182 о 1/2 2,51 . 10-10 
Гипероны Сигма нуль частица 1:0 2331 о 1 /2 < 10-11 

Сигма плюс частица 1:+ 2327 +1 1/2 0,8 .-10-10 
Сигма минус частица 1:- 2340 -1 1/2 1,61. 10-10 

* Масса электрона равна 0,9108. l0-27 г (или 9,108 • 10-2s г), заряд э.1ектроиа равен -1,60206 • 10-1э кулонов (илн 4,802. 10-10 эл.·ст.ед.), 
что пр11нимается за единицу заряда и обозначается -1. 
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